TERMODYNAMIKA

Termodynamika chemiczna #cdowym opisem efektow energetycznych
towarzysacych przemianom oraz przewidywaniem ain@osci samorzutnego przebiegu
dowolnych, pomsglanych przemian a tak opisem iléciowym ukiadéw, ktére w wyniku
takich przemian osgrety stan rownowagi. Aby poprawnie postugiévaic podegciem
termodynamicznym naly opanowad specyficzne stownictwo termodynamiki. Definiowanie
poj¢¢ rozpoczniemy od pegia uktadu. Jest to w termodynamice guig pierwotne, w
zasadzie niedefiniowalne, tak jak punkt w geometrktad jest toscisle okr&lony obiekt
bada (lub ciato/zesp6t ciat poddanych naszej obserwalljp te czes¢ przyrody, ktorej
wiasciwosci lub zachowanie sipodczas przemiany mamy zamiar bgd&Vszystko to co si
znajduje poza uktadem nazywanoyoczeniem (reszf swiata). W zalenosci od relacji
pomicdzy uktadem, a otoczeniem wyrda st w termodynamice uklady zamkte (nie
wymieniag z otoczeniem masy) i otwarte (wymienig otoczeniem ma$ Jeeli migdzy
uktadem a otoczeniem nie dochodzi do przeptywu masergii, wowczas ukiad taki okéta
siec mianem ukfadu izolowanego. Kdy ukiad izolowany jest zatem uktadem zangkym,
natomiast nie kaly uktad zamknity bedzie uktadem izolowanym. Wbd uktadow
zamknetych mazemy wyr@ni¢ uktady adiabatyczne (nie wymierganasy i ciepta, mag
wymienia& pozostate formy energii) oraz izotermiczne (swabedwymieniaj wszystkie
formy energii, nie wymienigjmasy).

Poszczegolne jednolite i ukltadu, oddzielone od innych wyraymi
powierzchniami granicznymi nazywamnfazami tego uktadu (np. l16d, woda ciekla, para
wodna). Zasadniczo wyzdiamy 3 typy faz: gazowa, ciekta, i stata. Pézij dowolnej fazy
ukiadu z jednego stanu skupienia w inny nazywanzgmiana fazowa.

Aby jednoznacznie okse¢ stan ukladu (opis& ukiad pod wzgldem
termodynamicznym) musimy poélazereg liczbowych informacji o ukiladzie, np. wééto
cisnienia (p) temperatur(T), obgtos¢ (v), liczbe moli sktadnikébw w uktadzie (n), liczbfaz,
stezenia sktadnikow w kadej z faz itd. Wielkéci, ktérych wartéci liczbowe okrélaja stan
uktadu nazywamy parametrami stanu. Parametry gmog intensywne i ekstensywne.
Parametry intensywne (np.: temperaturezestie, cénienie) nie zaleg od wielkaci uktadu i
przy faczeniu elementéw w uktad nig sddytywne. Parametry ekstensywne (np.zctobg,
masa) zalz od wielkdci uktadu i § addytywne.

Wsrdd parametrow opisagych uktad nalgy zwrock uwag: na prae i ciepto. Praca
jest podstawowym pegiem w termodynamice. Praavykonujemy, gdy przesuwamy ciato
pokonupc przeciwstaws sile. Wielkos¢ pracy okréla iloczyn przebytej drogi i sity
przeciwdziatagcej ruchowi. W ujciu molekularnym prag stanowi przeptyw energii, ktory
powoduje uporgdkowany ruch atomow w otoczeniCiepto natomiast jest to przeptyw
energii, ktéry powoduje chaotyczny ruch atomow woaeniu.

Energe uktadu (zamknritego) ma@na zmienia na 2 sposoby: przenagzja jako prae
i/lub jako ciepto. Formutta definiuje | zasada termodynamiki:

AU=Q+W,
Zmiana energii wewgirznej ukfadu jest rowna sumie pracy wykonanej puziead ladz nad
uktadem i ciepta dostarczonego lub oddanego prk&muPierwsza zasada termodynamiki
jest zasagl zachowania energii. Energii nie soma stworzy ani zniszczy, mazna g tylko
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przenost z jednego uktadu do drugiego, zmientajewentualnie forg w jakiej jest ona
wymieniona pomgdzy uktadami.

ENTALPIA

Przemiany, z ktérymi sinajcz$ciej spotykamy przebiegaw otwartych naczyniach,
pod statym cinieniem, a wjc w warunkach izotermiczno-izobarycznych. Tylkag@daadko
reakcje chemiczne prowadzimy w warunkach izotermoezochorycznych (w statej
temperaturze i w statej afppsci) tj. w masywnych zamkeiych zbiornikach. W trakcie
procesu prowadzonego w warunkach izotermiczno-izazaych efektowi cieplnemu
przemiany towarzyszy zmiana etgsci uktadu.

Dla przyktadu w czasie termicznego rozkladu 1 mo&CQ pod cknieniem 1 bar
(1000 hPa) i w temp 80C w wyniku wydzielenia C@jego obgtosé rosnie o 89 dri,

CaCQs) — COyg) + Cagy

W trakcie przemiany uktad (mol CaGOpobiera z otoczenia eneggha sSposob ciepta
I jednoczénie wykonuje na tyree otoczeniu prac objetosciows. Tak wkc na skutek
powiekszenia olgtosci uktadu czs¢ ciepta powraca do otoczenia jako wykonana na nim
praca. Inny przykiad to spalanie tristearynianwcegiolu do CQ@ i H,O zachodzce np.:
W naszym organizmie:

2 OS7H11CDG(aq)+ 163 Q(g) - 114 CQ(g) + 110 FbO(c)
W reakcji tej nasipuje wydzielanie energii ha sposob ciepta oraz efapénie olgjtosci
uktadu réwnowane zanikowi 49 moli gazu. W tym wypadku uktad prkdje energi na
sposo6b ciepta i jednocggie otoczenie wykonuje praobjetosciowg na uktadzie.

By unikm¢ komplikacji, jaky stanowi konieczni& uwzgkdniania w bilansie energii
procesu (np. reakcji) pracy @bpsciowej wprowadzono funkejstanu zwap entalpia, ktérej
zmiana wywotana procesem zachgogn pod staltym &hieniem jest rOwna cieptu
wymienionemu przez uktad z otoczeniem.

Zmiana entalpii ukladu jest réowna energii
dostarczonej w warunkach statego ci$nienia
jako cieplo

Ruch nieuporzadkowany

Rys. 1. ENTALPIA - efekt cieplny procesu zachgozgo w warunkach izobarycznych (pod statyémieiniern)

Gdy proces zachodzi pod statyngrgeniem i nie jest wykonywana inna praca poza
prag objetosciowg (pAV), zaleznos¢ miedzy zmiam ciepta i energii wewgtrznej uktadu
maozemy opisé rownaniem:



du =dQ - x dVv (w przypadku zmiany nieskczenie mate))
lub mazemy opisé wyrazeniem
AU=Q,—pxAV (w przypadku zmiany skmzonej),
Q, — ciepto przemiany
Entalpk, H, uktadu definiuje zalaos¢
H=U+pV
gdzie:
U - energia wewgtrzna uktadu,
p — cénienie panujce w uktadzie
V — objtos¢ uktadu

pV ze znakiem + lub -

Jezeli wige jedyry prag wykonamn przez uktad jest praca @bpsciowa, to:

AH = Q, pod statym @nieniem.
Rownai¢ ta oznaczaze ciepto wymienione przez ukiad pod statym énieniem rowne jest
sumie zmiany energii wewstrznej tego ukiadu i pracy wykonanej przez rozszerajacy
sie uktad przeciwko statemu cs$nieniu zewretrznemu. W przypadku reakcji gazu
doskonatego, w ktorej ciepto jest wytwarzane lulzymeane AH jest zwhzane zAU w
nastpujacy sposoéb.

AH =AU + An RT bo pV=nRT

gdzieAn oznacza zmianliczby moli czsteczek sktadnika gazowego w reakciji.

Tabela 1. Entalpie éhych proceséw

Przefcie Proces Symbol
Przemiana fazowa Fapa— fazaf3 AHp ¢
Topnienie S- C AHiop
Parowanie c- g AHpar
Sublimacja S» g AHgyp
Mieszanie cieczy czyste roztwor AHpiesz
Rozpuszczanie. S roztwor AH;o,
Hydratacja X+ (g X (aq) AHnyar
Atomizacja casteczka (s, ¢, g)» atomy (Q) AHg
Jonizacja X(9)- X'(9) + € (g) AHjon
Przyhczenie elektronu | X (g) +&g) — X (Q) AHp e
Reakcja substraty. produkty AH,
Spalanie zwjzKi (s,¢,9) Q(9) - COx(g) + HO (c,g) |AHsp
Tworzenie pierwiastki- zwigzek AHy,
Aktywacja substraty. kompleks aktywny AH*

Zgodnie z tym co podano wczeej, entalpia AH) jest rowna energii wymienionej
przez ukfad pod statym driieniem jako ciepto (Q): AH = Q, Zatem jéli do ukfadu
mogcego zmienié swa objetos¢ doprowadzi s pod statym dinieniem 200 kJ ciepta to jego
entalpia wzrénie o 200 kJ co memy zapis& AH = 200 kJ. Jdi natomiast badany proces



jest egzotermiczny i towarzyszy mu przekazanie tdozenia 300 kJ energii na sposob ciepta
to AH = -300 kJ.

Reakcji egzotermicznej odpowiada zmniejszenie pintaktadu AH= - | AH, < 0. Reakgcji
endotermicznej odpowiada wzrost entalpii uktadu H|#H, > 0. Mazemy to zapisa

S+S - P+R AH =+ 300 kJ
albo S+S$+300kd- P+ P

Proces egzoenergetyczny prowadzony w warunkacherinatzno-izobarycznych
powoduje netto przeptyw energii z uktadu do otocadAU < 0). Analogicznie dla procesu
endoenergetycznedidJ > 0. Prosz zwréci uwag na stowo netto. Chodzi o sgr® i W.

Zmiare entalpii mana obliczy taczac stwierdzenieAH = Q pod statym énieniem
z definicg molowej pojemnéci cieplnej pod statym énieniem (G )
AH = Gom X AT gdy p = const

Przykiad:
Jak zmieni gi entalpia, jeeli 180 g BO (n = 10 moli) ogrzeje siod 20°C do 9¢°C .

AH = n CndT
Dane:n = 10, Gdla wody = 75,3 J x Kx mol*; AT= 70 K
AH =10 x (75,3 J x K! x mol™) (70K)
4H =753 x 70 J x moft = 52 710 Jx mol = 52,71 kd/mol
Entalpia uktadu jest funkgjstanuco oznaczae jej wartd¢, nie zaley od drogi, po

ktorej uklad doszedt do danego stanwdSnhazna powiedzié np.:, ze efekt cieplny reakciji
przebiegajcej w danym kierunku jest réwny efektowi cieplnemmaakcji odwrotnej
z przeciwnym znakiem (prawo Lavoisiera i Laplace’a)

A+B-C+D AH = + 68

C+D- A+B AH = - 68
Dobrze to ilustruje efekt cieplny procesu parowanigkraplania wody. Zamiana cieczy
w pak i odwrotnie pary w ciecz natg do tzw. przemian fazowych, a bardziej ogdlnie do
przemian fizycznych. Do tego typu przemian zalicyatakze topnienie, krzepocie czy
sublimacg.
AHparH20 w temp 28 C = 44 kJ, co meemy zapisatakze jako rownanie termochemiczne:

HO(¢) - H20() AH =+ 44 kJ

Oznacza toze aby zamieri pod cknieniem 1 bar 18 g (1 mol) B ciektej w pa¢ nalery
dostarczy 44 kJ energii na sposob ciepta. Jest to bardzokaysvarté¢, bo np. dla metanu
(CHs = 16 g)AHpar = 8,2 kJ x mot. Wysokie ciepto parowania® wynika z jej struktury.
W H,0O cieklej poszczegolne gzteczki § ze sob powigzane wizaniami wodorowymi, ktore
nalery zerwa& aby wod przeprowadz w pak. Do zerwania wjzan zawsze jest konieczna
energia. Przemiarfazowy odwrotry do parowania jest skraplanie:

H20) — H20() AH = - 44 kJ x mot
Efekt cieplny jest rowny co do wielkoi i odwrotny co do znaku jak dla procesu odwrotmeg
tj. parowania. Proces jest przy tym silnie egzotermy. Egzotermiczni ta jest powodem,

4



dla ktérego oparzenia parsa tak powane, gdy wydzielana energia przekazana zostaje
skorze. Jest to jednakzteardzo payteczne, gdy poac sk mazemy regulowa temperatuy
ciata. Hopn dla HO = + 6.01 kJ % mal w 0°C co oznaczaze do zamiany 18 g 4D w postaci
lodu do HO ciekiej potrzebne jest tylko 6 kJ energii na gjosiepta. Zauwamy, ze AHgpn
jest duo nizsza nk AHpar HO. W czasie topnienia nig sozrywane wizania wodorowe.
W czasie parowania musbyc rozerwane, a jest ich do.

state-. ciecz = para
AHsyp = AHtopn + AHpar

tatwo mazna dowidc, ze rownania: H=Q i H = U + pVasze sol zgodne. Pierwsz
zasag termodynamiki mgemy zapisé jako:
AU =Q - AV
Je&li proces przebiega w warunkach izochorycznychigstagtosc) wtedy warté¢ pAV =0 |
wyrazenie przyjmuje posta
AU =Q,
J&li procesy przebiegajw warunkach izobarycznych (jak np.a¢wym organizmie) tj. przy
statym cénieniu wtedy:
AU = Q, - pAV gdzie @ - ciepto przemiany
Wyliczamy z niego wart@ Q,

Qp =AU + pAV = (U - Upoc) + P (Vk - Vpocd = (U + P X W) = (Upocz+ P X Vpocd)

Poniewa wyrazenie U + p V to entalpia H , wtedy:

Hi = U+ p x W
Z& Hpocz= Upocz*+ P X Vpocz
stad Q = Hk - Hyocz=AH
| ostatecznie £ AH

Tak wiec zmiana entalpii uktadu jest rébwna cieptu wymier@mu przez ukitad pod
statym cénieniem. Bezwzgbdnej wartdci entalpii nie mana wyznacz§ bo brak punktu
odniesienia. Poniewainteresug nas zwykle zmiany entalpii a nie jej wastoabsolutna,
przyjeto dla niej pewien umowny ukifad odniesienia. Pgtyjmianowicie, ze entalpia
substancji prostej w jej najbardziej trwate] postactemp 298 K i pod énieniem 1 bar
(warunki standardowe) jest réwna zerus$ zaolowa entalpia zwiku, zwana entalpi
tworzenia AH%,, jest zmiag entalpii towarzysga powstawaniu 1 mola zaiku
z pierwiastkbw w warunkach standardowych. W&rtAH dla entalpii tworzenia 1 mola
zwiazku oznacza sisymbolemAH yz98lub AH%,,

Entalpia reakcji chemicznych @H,)

Dziat termodynamiki zajmygpy sk badaniem efektow cieplnych reakcji chemicznych
nazywa st termocheny. Termochemia dostarcza nam informacji koniecznyoledzenia
zmian energii w reakcjach zachadych w zywych organizmach i w procesach
przemystowych. Informacje teg sakze potrzebne do okékenia skladu réwnowagowego
ustalajcego s¢ w toku reakcji chemicznej. Jak rozurigH,. Rozpatrzmy reakej



CH4(g) + 202(9) - COg(g) + 2 HzO(C) A H=-890kJ
Oznacza toze gdy 1 mol gazowego GHeaguje z 2 molami gazowega Powstaje 1 mol
gazowego CQ@i 2 mole ciektej wody. Entalpia ukiadu maleje 008RJ i gdy reakcja
przebiega pod statymdtiieniem wydziela gi do otoczenia 890 kJ energii na sposob ciepta.
Wydajna¢ reakcji wynosi 100%, stany skupienia podagevsrownaniu; reakcja zachodzi
w warunkach izobaryczno-izotermicznych.

Liczbowa warté¢ entalpii reakcji zaley od warunkdédw w jakich reakcja przebiega.
Chemicy uznali za wygodne podawanie wsaetoentalpii reakcji w uzgodnionym stanie
standardowym i w dowolnie oldlenej temperaturze. Za stan standardowy substancji
przyjmujemy czyst substanej pod cinieniem doktadnie réwnym 1 bar czyli’lBa (dawniej
1 atmosfery czyli 1013 hPa). Dla przyktadu: staddarym stanem Kjest czysty H pod
cisnieniem 1 bar, standardowym stanem CaCtysty CaC®@pod cinieniem 1 bara.
Koniecznie nalgy sprecyzowa stan fizyczny rozpatrywanej substancji. dmy mowe
o trzech ranych stanach standardowych etanolu: w fazie statejekiej i w gazowej (parze),
odpowiadajcych czystemu etanolowi statemu, cieklemu lub gamwmmu, w kadym
wypadku pod @nieniem 1 bara. Temperatura nie wchodzi w defgnstanu standardowego
I mozemy mi€ amoniak w stanie standardowym w temp. 100 czy @80400 K. Przyjto
jednak, by wartéci liczbowe w tablicach podawalla temp. 2%C czyli 298,15 K. Tak wic
gdy w rownaniu termodynamicznym podajemy w&ithH® , zawsze mamy na rély zmiarg
entalpii nasipujaca, gdy substraty w swoich stanach standardowych ajgeprzemianie
w produkty w ich stanach standardowych. Np. rowaaaimochemiczne.

2Hz(g) + Oyg) » 2 HOg AH° = -572 kJ
mowi nam,ze gdy 2 mole Bl w postaci czystego wodoru podirieniem 1 bar reagaj
z 1 molem Qw postaci czystego tlenu podmieniem 1 bar twort 2 mole ciektej wody pod
cisnieniem 1 bar, przy czym zardéwno przed reak@gk i po reakcji temperatura uktadu
w ktorym proces przebiegat wynosita®2s Entalpia uktadu zmalata o 572 kJ, a zatem pod
statym cénieniem wydzielito sj do otoczenia 572 kJ energii na sposob ciepta.

Zdefiniujemy dokladniej standardgwentalpe¢ reakcji AH;° zgodnie z zaleceniami
IUPAC. Standardowa entalpia reakcji przedstawiaalpit reakcji opisanej danym
rownaniem chemicznym i zacheg®j w warunkach standardowych.

Albo jeszcze inaczej. Standardowa entalpia reali°, jest rowna sumie
standardowych entalpii tworzenia produktow i suddsiv, w ktorej kady wyraz jest
pomnaony przez wspotczynnik stechiometryczny odpowiedaigeagenta (dodatni dla
produktu i ujemny dla substratu).

AH°r =2 n AH®, (produkty) - n AH®, (substraty)

Standardowa entalpia tworzendssi°tw, substancji przedstawia standardoentalpé reakcji,
w ktérej 1 mol danej substancji tworzy g pierwiastkéw w ich stanach podstawowych.
Pod pogciem stan podstawowy pierwiastka rozumiemy najtsealv panugcych warunkach
jego odmiag (np.: As - arsen szary, Hg — ciecz, J — staly, -©Ogaz, C — grafit,
H, — gaz, P — fosfor czarny, S — siarka rombowa, 8ma biata, N— gaz, Bs — ciecz).



Standardowa entalpia spalatiBl°s, jest entalpi spalania 1 mola substancji. Spalanie
prowadzimy gdy C przeprowadzony jest w £g) H w H,0(c) a N w N(g). Proces prowadzi
siec w bombie kalorymetrycznej. Wadd standardowych entalpii spalania podano w tabel
Do oceny przydatrii paliw wykorzystuje si tzw. entalp wiasciwa, ktérg wyraza st w kJ
x g, Entalpia spalania 1g paliwa dla wodoru wynosi2 kJ x ¢ a dla metanu tylko - 55 kJ
x g*. Std wodor jest lepszym paliwem do rakiet. Dla poromin&\H°s, Hy = - 286 kJ x mol
! z&§ AHsp CH, = - 890 kJ x mat.

Tabela 2. Wartii standardowych entalpii tworzeniaH®,,) i spalania #H’,), standardowej entropii
(S°), i molowej pojemnéci cieplnej (G ) dla wybranych zwaizkéw

AH®, S Com AH®sp

kJ x mol* Jx Kx molt|Jx K*x mol* |kJ x mol*
Grafit 0 5,740 8,527 -393,51
Diament +1,895 2,377 6,113 -395,40
COx(9) -393,51 213,74 37,11
Metan -74,81 186,26 35,31 -890
Etanol -277,69 160,7 111,46 -1368
kwas octowy | -484,5 159,8 124.3 -875
Kwas mlekowy| -694,0 -1344
a-D-glukoza | -1274 -2808
Glicyna -532,9 103,5 99,2 -969
N2(g) 0 191,61 29,125
N(g) +472,70 153,30 20,786
NO(g) +90,25 210,76 29,844
C(g) +716,68 158,10 20,838
CO(g) -110,53 197,67 29,14 -283,2
Ha(g) 0 130,684 28,824 -286,0
H(g) +217,97 114,71 20,784
H,0(q) -241,82 188,83 33,58

Entalpk reakcji mana sktadd, wynika to z faktuze entalpia jest funkgjstanu. Tak wic
entalpe interesujcej nas reakcji memy ziazy¢ ze znanych nam entalpii innych reakciji.

AH °pg + AH® gc + AH cp + AH®pe = AH®AE jS'I p = const iw= Vb

Mozna to opis& nastpujacym stwierdzeniem znanym jakorawo Hessa Standardowa
entalpia reakcji jest rowna sumie standardowyclalpimtreakcji, na jakie mma roztayc
darg reakcg. Pod warunkiem,ze wszystkie przemiany prowadzimy w tych samych
warunkach.

Prawo Hessa unibwia nam obliczenie efektu cieplnegoziej pomylanej reakcji.



PRAWO HESSA: standardowa entalpia reakcji jest rowna
sumie standardowych entalpii reakcji, na jakie mozna
rozlozyé dang reakcje

Pod warunkiem, ze procesy a - e prowadzimy w takich samych warunkach

Rys. 2.

Entalpia wizania dotyczy 1 mola substancji. W tablicach chemjch ma zawsze
wartas¢ dodatny. Przyjmujemy,ze entalpia ta ma znak dodatni gdy®zanie ulega zerwaniu
i ujemny gdy wizanie powstaje, natomiast waitoliczbowe g identyczneAH®, jest rowna
roznicy energii wjzan produktéw i substratow.

Energia wiazania w substancji AB jest to energia wymienionadny ukiadem,
a otoczeniem podczas rozpadu mola AB na atomy AlulB podczas tworzeniagsmola AB
z atomow A i B). faczna energia wzan w A,Bn, jest sum energii wszystkich wizan migdzy
A i B z uwzgkdnieniem ich krotnéci (energie A-B i A=B § rdzne!). W ramach
termodynamicznej konwencji znakowania przyjmuig &é:

Rozpad wizania: A0 B - A+B AH >0

Tworzenie wjzania: A+ B- A B AH <0
Postugujc sk tablica energii whzan mazna oszacowaentalpe reakcji (bhd dochodzi do
10%) przebiegapych wyhcznie w fazie gazowej, opiesgj s nha cyklu przemian
zaktadagcych rozpad wszystkich wdar w czsteczkach substratow, a ngstie na
tworzeniu, z atomow, wrzan w czsteczkach produktow.

Przyktad 2
Obliczy¢ entalpk reakcji: 4ANHyg) + 30 — 2 Nyg)+ 6 H2O(g)na podstawie energii wra.
N/Z7H (390 kJ), GO (499 kJ), NN (947 kJ), H/O (465 kJ)

Rozwizanie
Zaktadamyze w pierwszym etapie rozpadg 42 moli wizan pojedynczych NI H (z 4 moli
NH3) oraz 3 mole wizar podwdéjnych GO (z 3 moli tlenu). Do rozpadu wdan trzeba
energé dostarczy (stad AH dodatnie). W etapie drugim powstd] mole wiazan potrojnych
N=N (synteza dwoch moli § i 12 moli wigzah pojedynczych H O (synteza 6 moli tD).
W czasie powstawania gzaan energia i wydziela (sid AH ujemne)

4NH(g) + 30zg) » 2 Nyg)+ 6 HO(g)
AHy = [(12x 390) + (3x 499) — (2x 947) — (12x465)] = -1297 kJ
Odpowied: Entalpia reakcji wynosi — 1297 kJ.



Przyktad 3
Wykorzystujc wartai¢ srednich entalpii wgzan i wartosci entalpii przej¢ fazowych oblicz
zmiarg entalpii towarzyszcg nasepujgcej reakcji chemicznej

Go) + 2 Fog) + 72 Oyg) ~ CHIOH()

Z réwnania reakcji wynikaze zachodzi ona w fazie gazowej. Oznaczaz®,C staty
przechodzi w C gazowy (ciepto przemiany fazowepadp H czsteczkowy przechodzi w H
atomowy (entalpia vgzania, dod&, podobnie dla tlenu. W ggteczce metanolu gazowego
powsta wigzania C-H, C-O, O-H. Powstawaniu tychgwan towarzyszy wydzielanie energii

na sposob ciepta . (waiktoz tablic)
C(s) - C(g) AH =700 kJ C(s) - C(g) AH =700 kJ
2 Hyg - 4H AH =870 kJ H-H AH =435 kJ
Y2 Opq) —» O AH = 250 kJ 0=0 AH =500 kJ
+ 1829 kJ
utworzenie wjzar  C-H (w CH) =-1236 kJ (41% 3) C—-HAH =412 kJ
C-0 - 36 kJ C-@H =36 kJ
O-H - 463 kJ O-H AH = 463 kJ
- 2059 kJ

Reakcja przebiega w fazie gazowej, zatem musingyigdmi’ ciepto przemiany fazowej:
CHgoH(g) - CH3OH(c) AHskrap|ania: '38 kJ

Suma trzech entalpii w 3 etapach wynosi:
AH, =+ 1829 — 2059 — 38 = - 277 kJ

Zaleznosé entalpii reakcji od temperatury - prawo KIRCHHOFFA .
Czesto jest takze znamy wart& entalpii w temperaturze 26, a chcemy wiedzéejaka
bedzie entalpia np. w temperaturze ciata ludzkieggliav 37°C, lub tez w temperaturze°C.
Podobnie mgemy rozwayé¢ czy synteza Nklz N, i Hy bedzie reakg bardziej czy mniej
energochtongy w temperaturze 43C. Oczywicie najdokiadniej okiimy entalpe
wykonujgc pomiary. Jednak esto kosztownych pomiarow memy unikmé. Rownanie
Kirchhoffa umazliwia nam obliczanie wartei standardowej entalpii reakcji w dowolnej
temperaturze bez konieczwmodokonywania bezgoednich pomiarow.
Rozpatrzmy nasgpujacy przyktad:

2 Hag) + Oz(g) » 2 HO(o)
Wartas¢ AH®r dla tej reakcji jest podana w tablicach dla terapey 25C



Standardowa entalpia reakcji taznica molowych entalpii tworzenialH®y, ) produktéw i
substratow:

AH°r = 2HO(H20,C) 'ZHO(HZ,g) +Hmeo,, g)

produkty substraty
Gdy reakcja przebiega w wgzej temperaturze wagim molowych entalpii wszystkich
reagentéw swyzsze. Wtedy nowa wardé H ,* dla wyzszej temp. bdzie rowna:

AH°r =2H° (H,0,0) -2H° Hy )+ HO(OZ,g)
produkty substraty

gdzie znak prim (‘) oznacza wastow nowej temperaturze

Zwiekszenie molowej entalpii reagentow opisuje rownanie
AH = G mx AT
gdzie: G m- jest molovg pojemndcia cieplny reagenta pod statymsaieniem,
AT - rGznica temperatury

Mozemy wkc napisa, ze:
A H° = AH,° + ACpr AT
gdzie:AH®, - entalpia reakcji w temp 26 (lub inna znana)
AH, © - entalpia poszukiwana w temperaturze innej2%°
AT - rGznica temperatur

ACp,r =% n Cp,Mrodukiow)- = N CP,M(substratew)
ACp,r - r&nica medzy sumami molowych pojemsa cieplnych produktow i substratow.

Zwigzek midzy entalpiami reakcji wygany réwnaniem (przy zaieniu, ze w badanym
zakresie temperatury watm ciepta molowegosgsb. podobne)

AH,° " = AH,° + ACpr x AT
znany jest pod nazwprawa KIRCHHOFFA

Ogolm posta Kirchhoffa otrzymujemy uwzghbniajgc zalenos¢ ciepet molowych reagentéw

od temperatury
.

AH; =AH%2%+ [AC, T
298

catkuje s¢ w granicach od T do 298

Korzystagc z prawa Kirchhoffa, me@my oblicz¢ warta¢ standardowej entalpii reakcji
w jednej temperaturze, znajentalp¢ tej reakcji w innej temperaturze i molowe pojeruio
cieplne reagentow.
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Przyktad 4
Standardowa entalpia tworzenidH%, H,Oy wody w fazie gazowej w temp €5wynosi -

241,82 kJ x mot. Obliczy: jej wartas¢ w temp. 100C

Reakcja tworzenia wody przebiega wg gpsfacego rownania:
H, + 1/2 Q@ = H0
Molowe pojemnéci cieple wynosz odpowiednio:

Cpm (H20) = 33,58 J x K x mol*
Cpm (Ho) = 28,84 J x B x mol*
Com (Oy) =29,37 J x K x morlt
ACP,r = G n(H20) — [Gom(H2) + %2 Gn(O2)]
ACp,r=-9,95J x B x mol*
AT = 75K
AH, ' = AH + ACp,r xAT

AH,*" = -241820 J + (-9,95 J x K x mol* x 75 K) = (-241820 — 746,25) J x rok
=-242 566 J x mol* = - 242,566 kJ x mdi

Przykiad 5
Standardowa entalpia tworzenia amoniaku w fazieogeg w temperaturze 2% wynosi

— 46 kJ / mol. Obliczyjej wartai¢ w temperaturze 12%C jezeli molowe pojemnai cieplne
reagentow wynogz

Cp,m.( NH3(g )) =35Jx Kl X I’T'IO]1

Com (N2 g)) =29 J x K" x mol*

Cp,m. (H2(g)) =28Jx Kl X moll

Rozwigzanie:
Reakcja tworzenia amoniaku przebiega wg¢mgicego rownania:
N2 + 3 H, = 2NH;3
dla powstawania 1 mola NH
1/2 N; + 3/2H, = NH3
Stad AH Cpr = Gom.(NHz(g) — [ 1/2 Gm( Na) + 3/2 Gm.(Hz(g) ]
AH C,=35-[1/2 x 29 + 3/2 x 28] J Xk mol'=-21,5 J x K x mol*
AT =102

AH® = AH  + AC,, x AT

AH?® =-46 000 J x mdl+ (- 21,5 J x K x mol* x 102 K ) = (-46000 — 2193) J x ok
= - 48193 J x mol = - 48,193 kJ x mdl
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MOLOWA POJEMNO SC CIEPLNA
Srednia molowa pojemrsé cieplna (C) jest to stosunek zmiany energii
wewretrznej uktadu AU zawieragcego 1 mol substancji do przyrostu
temperaturyAT, ktory & zmiare wywotat. Albo inaczej jest to ik energii,
ktorg nalezy dostarczy do uktadu aby jego temperatura wzrosta o 1 K. ddart
molowe] pojemnéci cieplnej zaley od warunkow prowadzenia przemiany.
Dotyczy to zwtaszcza gazow i tylko w bardzo niewir stopniu ciat statych
(nie zmieniag objetosci w sposéb istotny). St tez wyrdzniamy molove
pojemnad¢ ciepllp w statej obgtosci C,,, I molowa pojemnd¢ pod statym
cisnieniem G . Molowa pojemndc¢ cieplm w statej obgtosci C, ,, nazywamy
ilos¢ ciepta ktéra w danej temperaturze T jest potrzetbmaogrzania 1 mola
substancji (w statej obijosci) o 1 K.
C :[&j
Vim TUAT y

Aby otrzym& warta¢ molowe] pojemnéci cieplnej G, w temperaturze T,
musimy zmniejsz§ przedziat temperatlkT do wartdci nieskaczenie matej, a
wiec obliczy¢ granic.

Granica ta przy ustalonej watn jednej zmiennej jest pochoglnzastkows.
Cv jest wec pochodyp czastkowg energii wewgtrznej wzgédem temperatury w

v ( j
, é I V

Analogicznie molow pojemndcia ciepllm pod statym cinieniem G
nazywamy ilég¢ ciepta, ktéra w danej temperaturze T jest potraetm ogrzania
1 mola substanciji, pod statynmgcieniem), o 1K.

Cpm :(ﬁj
' AT ),

C, jest pochodm czstkows entalpii wzgédem temperatury pod statym
cisnieniem. Gaz ogrzewany pod statymsnieniem (izobarycznie) wykonuje
dodatkowy prag przeciwko cinieniu zewgtrznemu. Molowa pojemrio
cieplna gazu doskonatego pod statydneniem G, musi by wiec wigksza od
molowej pojemnéci przy statej oltosci C, .. Poniewa praca wykonana przez
1 mol gazu doskonalego w czasie jego rozamia przy izobarycznym
ogrzewaniu o 1 stopigest réwna stalej gazowej R wobec tegazeray napisa

Com=Cm+R abo ¢,-CGn=R
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Wartasci C, i C, zaleza od temperatury tzn. do ogrzania 1 mola substamcji
danych warunkach potrzeba na ogdtng ilosci ciepta w zalenosci od tego
czy ogrzewamyet substang w zakresie temperatur 102D czy tex 600 - 700

W badaniach kalorymetrycznych wykorzystujee stzesto tzw. widciwg
pojemnda¢ cieplm (c,), ktora jest definiowana jako ta $lo ciepta jaly nalezy
dostarczy aby ogrza 1 gram ciata o 1 K. Jednosgtkiepta wigciwego (¢) jest
Jx g~tx K™, a molowej pojemnii cieplnej (G mi Cym) Jx mol ' x K™

Zadanie
Jak zmieni ¢ 4U 100 g HO po ich ogrzaniu o & w state] obtosci. C, =
75 JxK™* xmol* .

Korzystamy ze wzoru: AU =nxC, , xAT
n- liczba moli wody = 100 : 18 = 5,5AT = 5K

zatemAU = 5,55 molx 75x Jx K x mol! x 5 K
AU =21 kJ
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ENTROPIA

Max Planck wszelkie miiwe do pomylenia procesy podzielit na 3 grupy:

1. Procesy samorzutne, wykageg naturala tendeng do zachodzenia. W ich wyniku
ukitady zblizaja sic do stanu réwnowagi wewtrznej i do stanu réwnowagi z otoczeniem.

2. Procesy niesamorzutne, to takie, ktére nie wykazaturalnej tendencji do zachodzenia.
W ich wyniku uktad oddala siod stanu rownowagi.

3. Procesy odwracalnegdyce granicznymi porgdzy procesem samorzutnym (naturalnym) i
niesamorzutnym (nienaturalnym). Tego typu procsspezemian doskonale zréwnowans.

W trakcie takiego procesu ukiad i otoczeniezawsze w stanie rownowagi. Jest t@atiag
stanéw réwnowagi.

Proces uwzamy za odwracalny, jeli maze zachodz w pewnym kierunku, jak i w
przeciwnym nie pozostawigj zmian w otoczeniu. Do procesOw odwracalnych zalisg
procesy kotowe, w ktérych uktad powraca pazdkgn cyklu do stanu wygiowego bez
wywotania zmian w otoczeniu.

Procesem quasi-statycznym jest np. izobarycznergoapie gazu (Rys. 3). Tiok
porusza s nieskaiczenie powoli, bez tarcia, stiienie gazu jest w kalej chwili rowne
cisnieniu zewwtrznemu. Procesy odwracalneg grocesami wyidealizowanymi. Ruch
wahadtowy nie jest dokfadnie odwracalny, pok@uouppory tarcia ox¢ energii stale
rozprasza giw postaci ciepta. Nie jest w6 zachowany warunek nie wprowadzania zmian w
otoczeniu. Procesy odwracalne quasi - statycznebprgag bardzo powoli i maj znaczenie
tylko teoretyczne. Procesy makroskopowe zachoelav przyrodzie s§zawsze nieodwracalne
i dgzg do stanu rownowagi.

otoczenie

AW wykonana
kosztem otocz.

ruchoma przegroda T

oslona adiabatyczna

Gaz z A przechodzi do B. U nie ulega zmianie, bo W =0. Proces
jest nieodwracalny, bo nie do pomyslenia jest jego samorzutne
odwrdécenie. Mozna przywrécic¢ stan wyjsciowy przesuwajac tlok.
Wtedy na ukladzie zostanie wykonana praca AW. Jezeli U ma byé
state , wtedy po wykonaniu w/w pracy uktadowi nalezy zabraé
cieplo rownowazne AW wtemperaturze T (AW = -AQ). Gaz
traci entropie AS = AQ/T. Tyle samo entropii zyskuje otoczenie.
Gaz wrocit do stanu poczatkowego, ale entropia otoczenia wzrosta o
wartos¢ wytworzona pierwotnie przy nieodwracalnym procesie
rozprezania gazu.

Rys. 3.

Koniecznie trzeba pagtec, ze w termodynamice okfkenie "samorzutny” nie ma
zadnego zwjzku z szybkécig procesu. Oznacza to tylko tendendp zachodzenia danego
procesu. Niektére samorzutne procesy zachbdzrdzo szybko np. wycanie osadu AgCl w
reakcji HCI i AgNQs. Inne np. rozkiad benzenu na C i Kdicy reakcy samorzutg w
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normalnych warunkach nie zachodzi z zawmha szybkdcia i benzen mge st& na potce
wiele lat.

Zastanéwmy si, dlaczego pewne procesy przebiggapmorzutnie, inne Zanie.
Przyczyn tego nie jest tendencja ukladu do zmniejszaniajegvemergii. Przywotajmy tu
chatby dawiadczenia Gay Lusacca. Rogpainie gazu do pedi zachodzito spontanicznie i
nie powodowato zmiany temperatury uktadu gayasteczki gazu poruszatyesnadal z 4
samy predkaoscia.

Sita nagdows proceséw samorzutnych jest tendencja energii emato zwikszania
stanu nieupordkowania. Przyktadem ilustugym tendeng materii do zwgkszania stanu
nieuporadkowania jest wspomnianezwsamorzutne rozpzanie gazu i wypetnianie przez
gaz calej olytosci zbiornika. Zjawisko odwrotne - skupianie sirobin gazu w jakidfimatym
obszarze - jest niezwykle mato prawdopodobne, @myniej w uktadzie makroskopowym
(107 drobin).

Przyktadem spontanicznego rozpraszania energientm¢ samoistne ochtodzenie
goragcej brytki metalu. W gaycej brytlce metalu atomy wykorpjntensywne ruchy drgage
bo maj wysolky energe oscylacji, tym wyszy im wyzsza jej temperatura. Chitodniejsze
otoczenie réwnie sktada si z drgajcych atomOw ale o znaczniezsiej Es. Gwalttownie
drgapce atomy gagycego metalu uderzgg w gsiednie atomy otoczenia przekagun czsé
swojej Bse Proces ten trwa do momentuvaartasci Eosc W uktadzie i otoczeniu zréwngagie.

Z praktyki wiemy, ze szang aby energia przeptgla w przeciwnym kierunku tj. od
chtodnego otoczenia do goej brylki jest znikoma. Zatem naturalna jest tergja
rozpraszania energii. Reasugujmateria i energia agdg do stanu nieupogdkowania.
Mozemy sid wnosé, ze w stanie rownowagi danego procesu ten stan nizagi@wania
bedzie maksymalny i odwrotnie w stanie dalekim od nstaréwnowagi, stan
nieuporadkowania kdzie niski. Zatem stan nieupgdkowania uktadu pozwolitby nam
ocent stopied odchylenia tego uktadu od stanu réwnowagi. Abemaprzewidzié kierunek
przemiany, trzeba zndeé funkcje stanu kdaca miar stopnia nieupordkowania uktadu.
Intuicyjnie wydaje si, ze funkcja ta powinna ldyzwigzana z cieptem wymienianym przez
ukiad, gdy wymiana energii na sposob ciepta jest przenosmerieergii za pomacruchu
nieuporadkowanego. Poszukiwanfunkcja stanu jest entropia. Jak energia wetnana
okresla stan uktadu pod wzglem ilcgci energii, tak entropia okéla go pod wzgidem
"Jakosci" energii, pod wzgldem maliwosci jej wykorzystania np. do wykonania pracy.
Zatem stosowanw termodynamice migrnieuporadkowania materii i energii jest entropia.
Jest to jedyne kryterium.

Wielkos¢ entropii wprowadza sijako dogodny sposéb sformutowania drugiej zasady
termodynamiki i ildciowego jej ugcia. Druga zasada termodynamiki méwi, ze
nieuporadkowanie kadego zamknitego uktadu wzrasta wraz z uptywem czasu.

- w ukladzie izolowanym procesy mpgachodzi tylko w kierunku wzrostu entropii. W
stanie rownowagi entropia przyjmuje wadstal, maksymaln:

AS =0, czyli S = Qax

Wprowadzajc pogcie entropii, Il zasagltermodynamiki ména te zdefiniow& jako:
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W wyniku procesOw samorzutnych nasfpuje zwiekszenie entropii wszeckwiata

(rozumianego jako ukitad + otoczenie) albo inaczejndropia wszechwiata ma tendencg

do zwigkszania se

Albo jeszcze inaczej ,W jakimkolwiek procesie zadkgym w uktadzie izolowanym
entropia nie mee malé. Jest stala i proces jest odwracalny, $oie jezeli jest

nieodwracalny oggajgc wartg¢ najwicksz w stanie rownowagi

Proces nieodwracalny zawsze prowadzi do wzrostwgininawet wtedy gdy nie jest
bezpdrednio zwjzany z wymiag ciepta (np. rozpzanie gazu doskonatego do pnd).

Aby zatem sprawdzaczy dany proces zachodzi samorzutnie, 2yajedynie obliczy
towarzysaca mu zmiag entropii i stwierdzi, czy jest ona wksza od zera. Istotne jest, by
zmiarg entropii obliczé dla "wszechwiata" tj. nie ograniczasi¢ do obliczenia tylko zmiany
entropii uktadu, lecz uwzetini¢ rowniez jego otoczenie jakoe

SQak = S+ Stocz.
I to wiasnie Sai rosnie w procesach samorzutnych.
Wynika z tegoze entropia samego ukiadu peow procesie samorzutnym malale wtedy
Zmiana entropii otoczenia znajdoggo s¢ w kontakcie termicznym z uktademgdzie rosta i
co najmniej skompensuje spadek entropii w samynadzi. Dobrym przykladem jest tu
wzrost organizmu. 3¢l alternatywne sformutowanie 1l zasady termodynansikma zmiany
entropii uktadu i otoczenia jest dodatnia we wdzgst przemianach zachogtzych
samorzutnie w przyrodzie.

Entropk uktadu mana zdefiniowa na gruncie termodynamiki klasycznej (entropia
termodynamiczna) lub tena gruncie termodynamiki statystycznej (entrogetystyczna).
Zdefiniujmy najpierw entrogi termodynamiczn Zmiana entropii ukladu (w procesie
izotermicznym))S jest rowna cieptu wymienianemuguzy uktadem i otoczeniem w sposob
odwracalny guwr podzielonemu przez temperaiuw skali Kelwina), w ktorej nagpito to
przeniesienie ciepta.

— qodwr
AS T

Przyrost entropii ukladAS jest dodatni gdy ciepto przechodzi z otoczenialkladu,
jest ujemny gdy uktad przekazuje ciepto do otoczedieeli temperatura ulega zmianie w
trakcie przemiany to ikg ciepta dguwr dostarczana uktadowi powinnadtak mata,zeby
mozna bylo przyjé, ze jego temperatura ¢sinie zmienita. W takim procesie, zwanym
elementarnym, przyrost entropii wyeask rozniczka entropii

— dqodwr
dS— T

gdzie dg@qwr jest nieskaczenie mat iloscia energii dostarczan do uktadu w sposob
odwracalny jako ciepto w temperaturze T. W miandwnirOwnania na entrogi
termodynamicza jest temperatura. WaKo tej temperatury informuje nas ozjustniegcym
w ukiadzie nieporgdku. Jeeli np. do ukiadu o znacznym nieuporzadkowaniu (acvo

wysokiej temperaturze np. 100(373K) doprowadzi i 100 kJ energii na sposéb ciepta to
zmiana entropii wyniesie

16



Jezeli z kolei y sany ilos¢ ciepta doprowadzimy do uktadu o temp 273 K to zrai@ntropii
wyniesie

Wida¢ tu wyranie, ze dodatkowy niepogzlek jaki spowoduje dostarczenie do uktadu tej
samej iléci ciepta lgdzie wyzszy w nizszej temperaturze. W wysokiej temperaturze ukfadu
jego entropia jest jui tak wysoka i import entropii dalzie mato zauwalny. Mazemy to
porowna do kichnicia na ruchliwej ulicy i w bibliotece.

Obliczanie zmian entropii.
Zmiarg entropii wywotan izotermicznym rozgraniem gazu doskonatego od
objetosci Vp do Vi obliczamy ze wzoru.
AS = nRIn Vi
VP
Drugim procesem, ktérego wpltyw na entropozwazymy, jest wzrost temperatury uktadu.
Intuicyjnie wyczuwamy,ze entropia wtedy Kmie bo chaos cieplny jest gliszy. Jeeli
zataeymy, ze pojemné¢ cieplna ukfadu nie zaty od temperatury, w interesigiym nas
zakresie temperatur to zmiana entropii uktadu wyanatzmian jego temperatury odpldo
Tk w statej objtosci wynosi:

_ T,
AS = C, InT

T
T

P
Trzecim pospolitym procesem, dla ktérego obliczammyiare entropii jest zmiana
stanu skupienia: topnienie, wrzeniezeleproces topnienia zachodzi pod statym pzemy
utozsamt ciepto dostarczone z przeniesieniem entalpii. W tyypadku entalpii topnienia.

AStop = A‘II'_I = ASpar - A'Iljl =

top w

a pod statym énieniem AS = C_ In

Wartas¢ AS kedzie oczywécie dodatnia

Entropia jakiegé ciata régnie wraz ze wzrostem temperatury. Aby oblicpyzyrost
entropii w zakresie temperatur, o T, dzielimy w myli proces dostarczania ciepta na
nieskaiczenie wiellg liczbe etapow, w ktorych wymieniagtak mate ildci ciepta dQqwr, z€
temperatura ukfadu pozostaje praktycznie stata.katdego z tych etapow zmiana entropii
Wynosi

e dqodwr
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Catkowita zmiana entropii przy ogrzaniu ciata oddb T, (tu w statej olgtosci) stanowi
sune wszystkich kolejnych przyrostow dS, kiawbliczamy jako cak z dgqw/T W granicach
od T, do T,

T
AS SZ S dqodwr
1
-
AS =[5 xdT
T,
0 T1 T2 Temperatura, T

Catkowita zmiana S{AS) towarzyszgca zmianie temp. od T, do T, jest polem
miedzy krzywq C,/T a osig temperatury, zawartym miedzy T, a T,

Rys. 4.

Jezeli rozpatrujemy 1 mol jakigj substancji a ogrzewanie prowadzimy przy zachowaniu
statego dinienia to

dqodwr = Cp X dT

gdzie G, oznacza molowpojemndc¢ cieplm przy statym cinieniu. Mazemy wic napisa dla
1 mola

T2C
AS=S, -§=f=

Jezeli zakres temperatury pogaizy T; a T, jest niezbyt diy, ciepto molowe ¢ mazemy
przyja¢ za state i przeprowadzcatkowanie

AS=C, jz g =C przy statym p

T,
p T]_
AS=C, j ar _ —2 Przy statym v

wW szeroklm zakresie temperatur koniecznie jest gkdowzgédnienie zalenosci C, od
temperatury.
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Obliczanie wartéci entropii absolutnej

cpiT

T Cp
S(T) = S(o) + fT xdT
1]

0 T
Entropie absolutng oblicza sie rozciagajac pomiary Cp w poblize

temperatury zera bezwgl. i wyznaczajac powierzchnie pod krzywa
Cp/T =f(T) od zera do temperatury T.

Rys. 5.
Entropk substancji wyznaczac¢siprzez pomiar pojemroi cieplnej, poczynag od
zadanej temperatury w dot do temperatury tak @iskiK, jak to jest maliwe. Z danych
tych oblicza s§ entrope ze wzoru

TCp
S(T) :Sw) +£?dT

Jezeli ponizej temperatury, dla ktoérej obliczagsentropg, zachodz przemiany fazowe
(topnienie ), to do wartgi catki naley doda zmiany entropii wywotane tymi przemianami.
Kazda przemiana wnosi udziat

ASp__f_Z T el gdzie T - temperatura przemiany fazowej
p.f.

.
Wartas¢ entropii czyli warté¢ wyrazenia J.%XdT mazemy okréli¢ metody, graficzry

(rys. 6). Po dokonaniu pomiarow, €poradza s¢ wykres G/T jako funkcji temperatury (lub
alternatywnie wykres gako funkcg In T) i sumujc pola poszczegolnych figur obliczamy w
ten sposob wartd entropii.

0,15 |-

0,10

c,T

0,05

0 100 200 300
T(K)

Obliczanie entropii siarki romb. W temp 368,6 K (w sposéb przyblizony)

Rys. 6.
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Tabela . Wartéci C, siarki rombowej w rénych temperaturach

! < ) CxdT
[K] [ J/molx K ] T T
[ J/molx K?]
15 1,30 0,0866 0,649
30 4,50 0,150 1,774
40 6,08 0,152 1,51
60 8,72 0,145 2,97
80 10,90 0,136 2,81
100 12,80 0,128 2,64
140 15,88 0,133 4,82
180 18,43 0,102 4,30
220 20,25 0,092 3,88
260 21,56 0,083 3,50
320 23,16 0,072 4,65
368,6 24,42 0,066 3,35

Sz68,6k = 36,85 J/Kx mol

Standardowa entropia reakcji
Réznice entropii produktow i substratow znajdaych s¢ w stanie standardowym
nazywamy standardayentropi reakcjiAS .
AS: =3 nxSm (produkty -3 nxSm (substrat)
2Hyg + Oy — 2HOg AHS =-527 kJ x mot
AS’, = Suma entropii produktéw (2,8) - suma entropii substratéw (2HO,)

Standardowe molowe entropie reagent6H60) = 70 J x K x mol*
S Oy =205 x K x mol* S Hy(g=131J x K x mol*

AS =3 nxSm (produkty -3 nxSm (substrat)

2Hyg + Oy - 2HO(
(2x 131+ 205) 2x70
467 140

A, = 140 - 467 = -327 J xkx mor?
AS, =-327 J x kKt x mol*

Przytoczony przyktad pokazujee utworzenie wody z dwoch gazow gae st ze
zmniejszeniem entropii. Tylee wynik ten mae by troche zaskakujcy bo reakcja Hz O,
jest samorzutna co powinno pagac za sok wzrost entropii, a nie jej spadek bo popadniemy
w konflikt z drugy zasad termodynamiki. Konfliktu z 1l zasadnie ma j&li pamigtamy, ze o
samorzutnéci procesu decyduje catkowita zmiana entropii ulgtad otoczenia razem
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wzietych. Obliczony spadek entropii dotyczy tylko ukdadPopatrzmy co sidzieje w
otoczeniu.

Wartasé entalpii tej reakcji wynosidH®, = -527 kJ x mot . Jeeli AH® jest ujemna to
jest eksport entropii do otoczenisf otoczenia jest wtedy dodatnia

_ , AH%
ASot_-l_ T

_AH° _ 527kJxmol* _ J J
AS: = T - 596K =1,92x10¢ JxK*x mol

AS, = 1920 Jx K x mol™t

AScai = ASy + ASotocs.
AS: cac = -327 X K1 x mol™ + 1920 X Kt x molt = 1590 X K x mor?

a wiec catkowita zmiana entropii ukladu i otoczenia jekidatnia. Proces jest zatem
samorzutny.

Wartas¢ entropii absolutnej (entropii wg Il zasady termpadmiki) nazywanej zwykle
entropg w danej temperaturze zale od cknienia. Pod wysokim &nieniem mniejsza.
Wiasnie dlatego podajesiv tablicach wartéci standardowych molowych entropii,S

Sn — to entropia 1 mola substancji czystej podnieiniem 1 bar. Warti
standardowych molowych entropii mpgdnosé si¢ do dowolnej temperatury. Zwykle jest to
temp. 298K

Substancja S°m/ (Ix K™*x mol™) substancja G/ (Ix Ktx morh)
GAZY CIALA STALE
Amoniak, NH 192,5 Chlorek sodu, NaCl 72,1
Azot, N, 191,6 Diament, C 2,4
Dwutlenek wegla 213,7 Grafit, C 5,7
Hel, He 126,2 Miegdl, Cu 33,2
Tlen, & 205,1 Sacharoza,;@1,,011 360,2
Woda (para), kD 188,8 Wqglan wapnia, CaC9 92,9
Woda (s) 45,0
CIECZE
Etanol, GHsOH 160,7
Woda (ciekia), HO 69,9

Warto zwréct uwag na wartdci entropii dla wody w jej renych stanach skupienia, ktére
wynosz: woda (s)- 45J x K™ x mol*, woda (c)- 70J x K™* x mol?, i woda(g)- 188.8J x
K™ x mol*. Wida:, ze entropia rénie wraz ze wzrostem temperatury.
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Pojecie entropii na gruncie termodynamiki statystycznej

Termodynamika statystyczna wprowadzita metody badaw umaliwiajgce
obliczenie wartéci funkcji termodynamicznych ukltadu z parametréwastkowych.
Wprowadzimy pgjcie mikrostanu i makrostanu uktadu.

Rozwamy uktad makroskopowy zkony z casteczek gazu w jakiefemperaturze T;
o0 jakieg objetosci v. Casteczki gazu znajdgljsic w coraz to nowych stanach dynamicznych.
Gdyby udato nam siustalt w danej chwili potéenia i gdy (mHv) wszystkich czsteczek
uktadu, to znalib§my tzw. mikrostan uktadu. Drogs bezpdrednich pomiaréw nie dacsi
okredli¢ mikrostanu Doswiadczalnie meemy badé jedynie tzw. makrostan uktadu, ktéry
okreslony jest za pomacmakroskopowych parametréw stanu (p, T, vkdiaobserwowalny
stan uktadu makroskopowego ki makrostan) o zadanych wast@ach energii
wewretrznej i obgtosci maze powstd w wyniku réznego rozmieszczenia gteczek na
dozwolonych (bo skwantowanych) poziomach energetycdz. Ka&dy makrostan ukfadu
moze by zrealizowany na wiele #iych sposobdw nazywanych mikrostanami ukiadu.
Liczba r&nych mikrostanow dagych w wyniku taki sam obserwowalny makrostan ulitad
nazywa s¢ prawdopodobigstwem termodynamicznym stanu ukfadw, w — od waga
statystyczna. 3& znamy wart@¢ w to ze wzoru zaproponowanego przez Boltzmanna:

S=kHInw
gdzie S — entropia, K- stata Boltzmanna (1.38 x 1dJ/k)
w - prawdopodobigstwo termodynamiczne stanu uktadu

Aby lepiej zrozumié powyzsze stwierdzenia przeanalizujmy najprostszyzlivy
ukiad: fragment sieci krystalicznej utworzonej alekut jednoatomowych. Zatny dla
uproszczeniaze oscyluj one z identycznymi estasciami tylko wzdhi jednej wspétrzdnej
gromadzac energt oscylacji, ktérej dozwolone waci podaje wzoér
Eosc=hxv (v+%)

Eoscjest skwantowana v - me przebierawartaci: 0, 1, 2,.....N

Najnizsza maliwa E,sckazdej molekuty dla v = 0 wynosi:
Eosc=hxv (v+%) EBs=hxv (0+%) Bsc= (¥2) hx v
Natomiast najrisza maliwa energia oscylacyjna uktadu (5 molekut) wynosi:

E, :5x1hv:§hv
2 2

Makrostan uktadu o najmszej maliwej energii (dla najniszej liczby kwantowej v=0)
jest maliwy do zrealizowania tylko na jeden sposoéb, poraewszystkie molekuty $w
stanie kwantowym v = 0. Podanemu makrostanowi odgutav1l mikrostan. Méwimyze
prawdopodobigstwo termodynamiczne takiego ukladu = 1 (bp sitada z 5 identycznych
mikrostanow). Wtedy entropia wynosi zero bo

S=kHInN1=0
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E,..= hev(v +1/2)
E...=(1/2)he+vdla v=0

a b C d e

mikrostan |
a b [ d e

mikrostan Il
a b C d e

mikrostan lll
a b C d e

mikrostan IV
a b C d e

f2) 2] () (2] 2] mikrostan v

Podanemu makrostanowli odpowiada 5 identycznych mikrostanéw

PrawdopodobieAstwo termodynamiczne (W) wynosi 1

S=kLnW S=kLn1 S=0 Rys. 7.
Nastpny maliwy zasob energii uktadu wynosi:
E,= 31hy
2
Wiecej bo teraz E.jest liczona dla dwu standéw kwantowych=0idlav =1

Czes¢ molekutmav=0,c8cv=1
Eosc=hxv (0+%)dlav=0 i k=hxv(l+¥%)dav=1

Teraz jednak makrostanowi temu odpowiadg pdznych mikrostanow. Zapiszemy je
schematycznie jak na rys. 8.

Ecee=hev{(v+1/2) E _=hsv(1/2) dla v=0
E,.,=h+v (3/2) dla v=1

a b [« d e
mikrostan |

=

a b [} d
mikrostan Il
a b c d e
mikrostan Il
(=

a b [ d

mikrostan IV
a b c d e
] (2] o) 2]

12 mikrostan V
Podanemu makrostanowi odpowiada 5 ré6znych mikrostanéw

=N

=y

-

=y

W

Prawdopodobienstwo termodynamiczne (W) wynosi 5
S=kLnW S=kLnsb
Rys. 8.

S=lkgxInw
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W pierwszym z mikrostandw molekuta a jest w stdviantowymv = 1 i gromadzi

energe aosczghv, za& pozostate molekutyagsw stanach kwantowyck = 0 gromadac

energe sosc=%hv. W drugim mikrostanie druga molekuta jest w stam@antowym v =1 a

pozostate .... itd. Zauwaze laczna energia kalego, mikrostanu jest taka sama i rowna 3 %2
hv. Kolejny makrostan o energii;E= 4,5 v maze by realizowany przez 15 #@ych
mikrostanow (kombinacje 0,1, 2). Z rozman tych wynikap dwa wnioski ogdlnie
prawdziwe:

1: Prawdopodobiestwo termodynamiczne stanu ukladusnie wraz ze wzrostem energii
wewretrznej uktadu. Liczba mnych mikrostandw rinie wraz ze wzrostem ajtpsci uktadu.

2. Prawdopodobiestwo termodynamiczne stanu ukladusme wraz ze wzrostem liczby
drobin.

Jw w przecetnych temperaturach prawdopodaisigvo termodynamiczne stanu
uktadu makroskopowego zawiegego 16° - 10> molekut jest liczh niewyobraalnie dua.
Kazdy uktad izolowany stara eioshagng¢ makrostan, ktoremu odpowiada maksymalna
mozliwa (dla okr&lonych wartdci v i v ) liczba mikrostanéw. Stanem réwnowagi jesinsod
maksymalnym prawdopodolsistwie termodynamicznym. W tymegiu wg Boltzmanna
S=klInw gdzie S-entropia, k- stata Boltzmanna
w - prawdopodobigstwo termodynamiczne czyli liczba mikrostanéw, tiazniezalenych
konfiguracji (energetycznych) w jakiej mua zrealizowéa dany ukiad.

Przeanalizujemy teraz jak zmienig prawdopodobigstwo termodynamiczne ukfadu
a wigc i entropia uktadu zawiergjego 1 mol gazu dwuatomowego podczas jego ochtadzan
a wiec obniania energii wewgtrznej. W mia¢ obnizania temperatury maleje w sposob
ciggty prawdopodobigstwo termodynamiczne. W pewnej temperaturze gagaut&ropleniu,
jest skokowy spadek afipsci i skokowo maleje teentropia.
Dalsze ochtadzanie prowadzi do krzepm cieczy. Ciecz krzepnie powstaje krysztat.
Towarzyszy temu nie tylko dalszy spadeketdsici ale i istotna zmiana form gromadzenia
energii. Nie ma Rnsi Eot . . POzostaje jeszcze tylko,&s weztow sieci krystalicznej. W
miare dalszego obaania temperatury coraz gkisza liczba molekut (eztéw sieci) osiga
stan kwantowy o najaszej maliwie energii. Wreszcie w temperaturze zera bezedigtgo
wszystkie drobiny znajdgj sii w swoim kwantowym stanie podstawowym. Takiemu
makrostanowi odpowiada tylko 1 mikrostan. (wszystknolekulty g§ identyczne pod
wzgledem zasobu energii) Makrostan realizujetgiko na jeden sposéb. W =1
Zatem S=kKkHIhnw S=gHIn1 In1=0 S=0

Entropia molowa wszystkich czystych substanciji talysznych prostych i zteonych,
tworzacych krysztaly doskonate w temperaturze zera belsgnggo jest rowna 0. Powgze
sformutowanie nosi czasami nagwl zasady termodynamiki. Dzigki temu maliwe jest
oznaczenie bezwzglnej wartdci entropii.
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Entropia jest jedysm funkcja termodynamicza dla ktérej mana okrgli¢ wartasé
bezwzgédng a nie wyhcznie jej zmiar jak w przypadku entalpii. Tak wt obliczone przez
nas zmiany entropii jakiegaiata po jego ogrzaniu od O do temperatury T stagp@ntrope
tego ciatla w temperaturze T. Entropie standardows ST = 298 p = 1bar) podatabele.
Jednostk entropii jest J x mal x K*

Druga zasada termodynamiki
Procesy odwracalne i nieodwracalne

Nie kazdy proces niesprzeczny z pierwszasad termodynamiki daje &i w
rzeczywistgci zrealizowé. Warunki, jakie musgby¢ spetnione, by niesprzeczny z piergsz
zasag proces mogt rzeczydagie przebiec, okiga druga zasada termodynamiki:

Wszystkie zjawiska, jakie zachodz samorzutnie w przyrodzie, § zjawiskami
nieodwracalnymi.

Proces odwracalny, mimae w praktyce nie daje ¢izrealizowg, jest jednak
prawdopodobny jako graniczny przypadek procesuzseistego. Procesem odwracalnym
jest kady proces quasi-statyczny, w ktorym uktad zmiemi@jsstan poprzez nieskozony
cigg stanow rownowagi, emigcych s¢ migdzy soly bardzo nieznacznie (np. quasi-statyczna
reakcja chemiczna, w ktorej ¥@orazowo osignicty stan rownowagi jest zaburzany wskutek
wprowadzenia do uktadu granicznie matychédicsubstratow.

Proces, w ktérym parametry stanu zmiengjye wartéci od x, Xz, Xs,....., Nazywa
sie procesem odwracalnym jezeli istnieje proces odwrotny, w wyniku ktorego paedry
uktadu przyjmug z powrotem warteei xi, Xo, X3 ..... , przy czym proces odwrotny spetnia
nastpujace warunki:

1) ukiad przechodzi podczas niego poprzez te samey Spaérednie, co w procesie
pierwotnym, lecz w odwrotnej kolejiai:

2) ukfad wymienia w trakcie tego procesu z otoczeniledti masy, ciepta i pracy #higce
si¢ jedynie znakiem od wymienionych w procesie piervat.

Proces, ktoéry nie spetnia choy jednego z tych warunkéw, nazywa girocesem
nieodwracalnym. Procesami nieodwracalnymi 1p.: rozpgzanie gazu do pedi (przy
powtérnym spgzeniu trzeba ziy¢ wigcej pracy nt sie jej uzyskuje w procesie rozgenia),
przeptyw masy mgidzy dwoma obszarami, w ktorycheznia g rézne (dyfuzja), wreszcie
kazda reakcja chemiczna.

Procesy spontaniczne (nieodwracalne)te procesy, ktére przebiegaw przyrodzie
samorzutnie. Na przyktad wodoér i tlegcts sig procesie samorzutnym, twaz wod,
natomiast woda nie ulega samorzutnemu rozktadowiwddoru i tlenu. Rozktad ten naoa
jednak spowodowa przepuszcza¢ przez wod prad elektryczny, lecz trzeba w tym
przypadku wykonaprae na ukfadzie, aby ta niesamorzutna reakcja prz&bieg

Pojecie entropii

Aby nad& drugiej zasadzie termodynamiki pastaleznosci matematycznej, trzeba byto
wprowadzé nowsg funkcje, podobnie jak w celu zapisu pierwszej zasady tdgmamiki
potrzebne byto wprowadzenie poja energii wewegtrznej uktadu. Uczynit to R. Clausius w
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1852 r., definiuc entropie. Wyraz ten pochodzi zgzyka greckiego i oznacza przemgan
(transformagj) ciepta na prac Jest ona miarrozproszenia materii i energii.

Gdy uktad zamkrty o temperaturze T, jednakowej w zkigm jego punkcie,
wymienia z otoczeniem w procesie odwracalnym ciegpdp wowczas entropia tego ukitadu
Zmienia s¢ 0 wartg¢ dS rown:

ds=e [3xK 1]
T
gdzie Q,— elementarnie mata 46 ciepta

We wzorze 1/T ogrywa relczynnika catkujcego, a zatem T jest w warunkach
procesu odwracalnego jednoznagziunkcjag parametrow stanu uktadu. Wynikaadt ze
zmiana entropii ukladu, spowodowana przebiegiemiegak procesu, jest okéona
wartasciami parametrow stanu ukladu na pgikm i na kacu procesu niezataeie od tego,
czy proces byt odwracalny czyztaieodwracalny.

Wprowadzenie do termodynamiki goja funkcji S datlo maiwos$¢ rozr@nienia
procesow odwracalnych i nieodwracalnych. Aby o€entzy rozwany proces jest
odwracalny, czy tenieodwracalny, nalgy porownag zmiarg entropii ukladu w wyniku tego
procesu AS) z obliczoy dla tego procesu catkz ilorazu Q/T, gdzie Q; oznacza ciepto
wymienione przez ukiad z otoczeniem.

Tres¢ drugiej zasady termodynamiki, ora teraz ¢ matematycznie: w dowolnym
procesie samorzutnym przebiegajm w danym ukladzie jest spetniona nieréwho

d8>&
T

Rownania te mzna pohczyE nastpujaco:

ds> el ub ds-%zo

T

przy czym znak rown@i odnosi s} do proceséw odwracalnych, a znak nierésenoe—do
nieodwracalnych, samorzutnych.

Powyszy roznice oznacza si czesto symbolem & i nazywa produkgj entropii,
Zwigzary z przebiegiem procesu:

d, s=ds- 2
=

Stad dS=diS+%

Ostatecznie mma wic zapisa: d, S=0

Produkcja entropii jest w procesie odwracalnym rawmeru, a w procesie
nieodwracalnym samorzutnym jestekgza od zera. Drugzasad termodynamiki ména te
sformutowa jako zasaglwzrostu entropii.
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Bardzo tatwo m#na wyznacz§ zmiare entropii uktadu naspujaca wskutek
izotermiczno-izobarycznych przemian fazowych; wypadku uktadu o liczr@i 1 mol
oblicza s¢ ja z rownania:

AH
T
Dla uktadow izolowanych lub adiabatycznie izolowany, = 0, zatemdS = diS

p.f.

dS=

p.f.

a nierdbwnaé¢ wyrazajaca drug zasad termodynamil sprowadza gido postaci: dS =20

Sens fizyczny powsszych rowna mazna zreasumowanastpujaco:

1. Entropia dowolnego ukitadu, w dowolnym elementarnyrocesie mge st zmieni& z
dwoch powoddw: transportu entropii z otoczenialogci okreslonej ilorazem Q/T, oraz
produkcji entropii wewastrz uktadu réwnej .

2. W procesach odwracalnych produkcja entropii jestn@ zeru i zmiana entropii uktadu
jest rowna transportowi entropii, a zatem rownalocavielkasci i przeciwna co do znaku
Zmianie entropii otoczenia. Sumaryczna zmiana pitukiadu i otoczenia jest rowna
zeru.

3. W procesach nieodwracalnych produkcja entropii gsivsze dodatnia i sumaryczna
zmiana entropii uktadu i otoczenia jako caligest wiksza od zera.

4. W uktadzie izolowanym adiabatycznie mogrzebiega samorzutnie tylko takie procesy,
ktOre zwekszap jego entropj.

Jeili zmiana entropii uktaduAS, w konkretnym procesie jest ¢gksza od catki z ilorazu

Qe/T, obliczonej dla tego procesu, to proces tenzenprzebiegéd samorzutnie. Jeli

wielkosci te g rowne, to proces ten nie przebiega samorzutniduknajduje si w stanie

rownowagi wzgidem danego procesu. Nierévino dS =0 stanowi ogdine kryterium
samorzutnéci procesu i stanu rownowagi.

Entropia jest niedogodna jako kryterium samorzétnprocesow, poniewatrzeba oblicza

zmiany entropii nie tylko samego uktadu, leczzelktoczenia. Drugim takim kryterium dla

procesoOw izotermiczno-izochorycznych — energia swiol.
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ENTALPIA SWOBODNA

Entropia jest jedynym kryterium samorzuoowszelkich proceséw. Problem w tym,
ze dla danego procesu konieczne jest obliczenie mentropii w ukiladzie i w jego
otoczeniu a agto jest to bardzo kiopotliwe. Trudéw te omija s¢ stosugc inng funkcje
termodynamiczajaka jest entalpia swobodna G.

Entalpia swobodna (hazywana dawniej potencjalem termodynamicznym)warunkach
izobaryczno-izotermicznych nosi wzyku angielskim nazw energii swobodnej Gibbsa
(Gibbs free energyi opisuje wzorem:
G=H-TS
Nie wolno tego ttumaczyna energi swobodn gdyz u nas energia swobodnato F=U - TS.
Energa swobodig postugujemy si gdy rozpatrujemy procesy przebiega w statej
temperaturze i w stalej afppsci (warunki izochoryczne). Energia swobodna w
anglogzycznym psmiennictwie okrélana jest jakoHelmholtz free energyPoniewa w
praktyce cgzsciej mamy warunki izotermiczno izobaryczneg@de] korzystamy z peria
entalpii swobodnej.
Entalpia swobodna uktadu (energia swobodna Gibfest)zdefiniowan poprzez entalpi
uktadu, entrogi uktadu i temperatgruktadu jako
G=H-TS
Znaczenie funkcji entalpii swobodnej wynikaydtze w statej temperaturze i pod statym
cisnieniem jej zmiana jest proporcjonalna do catkopataiany entropii uktadu i otoczenia
AG = -T ASca
Poniewa warunkiem samorzutioi procesow jest zwkszenie sumarycznej entropii uktadu i
otoczenia, zatem w statej T i pod statym p towazyysn zmniejszenie entalpii swobodnej
uktadu.
TA Sa = -AG
To stwierdzenie stanowi klucz do zrozumienia przgdai funkcji G, gdy: pokazuje,ze
okreslenie zmiany entalpii swobodnej uktadu peoshey¢ jako kryterium samorzutioi
procesu.

Wielkosci F i G g funkcjami stanu. Termodynamika zajmuje gdynie zmianami
tych funkcji, AF lub AG, albo ich raniczkami, dF i dG. Zmiany tych funkcji meg
przyjmowa& nastpujace wartgci:

AG <0, AF<0

Znak rowndci odnosi st do procesow odwracalnych, a znak mniejsze- do
nieodwracalnych (samorzutnych). Dodatnia w&rtop. AG swiadczy o tym,ze proces nie
moze przebiegasamorzutnie w warunkach izotermiczno-izobarycznych
Entalpia swobodna jest funkcjstanu, gdy jest wyznaczona przez dwie funkcje stanu
(entalpt | entropt) oraz przez temperatur Wyprowadzimy wzor ndG. Catkowita zmiana
entropii wywotana jakirh procesem jest réwna:

AScan = AS, + ASot
gdzie i Syt to odpowiednio entropia uktadu i otoczenia
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_ _AH _ AH
AS, = —— zatem AS,, =AS, ==

Zalety tego wyraenia jest to, zAS.q zOStata w nim wyrzona wyhcznie za pomag

wielkosci odnosacych s¢ do uktadu. Pomngymy obustronnie przez (-T). Wtedy:
- TAScak=-TAS, +AH i j&sli TAScak=-AG to AG =AH - TAS,

Wyrazenie jest prawdziwe §& proces przebiega w statej temperaturze i podyrsta
cisnieniem. Entalpia swobodna jest funkstanu i najdogodniej rozpatrywg jako funkcg
temperatury, énienia i skitadu chemicznego. Jak widevr rownaniu naAG pomija s¢
otoczenie. Reakcja me zaf¢ spontanicznie tylko wtedy gd&G ma warté¢ ujemry. Jeli
AG = 0, to uktad znajduje siw rownowadze lub nie zachagw nim zadne zmiany. Reakcja
nie mae zag¢ spontanicznie, @i jej AG ma warté¢ dodatng. Do przebiegu takiej reakciji
konieczny jest doptyw entalpii swobodnej z zewmn Zatem, jedynym Kkryterium
samorzutnéci procesu jest zwkszenie wartéci catkowitej entropii uktadu i otoczenia.
Entalpia swobodna pozwala jedynie wytaziatkowity zmiare entropii przez wigciwosci
samego ukiladu i to tylko wowczas gdy proces przgbiev warunkach izotermiczno-
izobarycznych. Pargiajmy, ze kryterium samorzutioi jestAG a nieAG°.

Druga wiasciwoscia entalpii swobodnej jest toze wart@¢ jej zmiany okréla
maksymalg prae nieobgtosciows (lub wzyteczry), jakiej maze dostarczg uktad w ktorym
przebiega proces izotermiczno - izobarycznyWy = AG pod warunkiemze p i T g state.
Zaleznos¢ tg wyprowadza si ze wzoru: dG =dH - TdS
Zmiana entalpii swobodnej uktadu stanowi wec, te czes¢ entalpii, ktéra moze by
zamieniona na prag¢ uzyteczmg (prag nieobgtosciowg). Dobrym przykladem pracy
uzytecznej jest praca elektryczna lub praca zmianyi@achni.

Zmiana entalpii swobodnej w procesie chemicznyst jéwna, zgodnie z prawem
Hessa, sumie zmian entalpii swobodnych tworzenip sjgbstratow i produktow, z
uwzgkdnieniem wspotczynnikow stechiometrycznych reakciji:

AG® 208 = ( ZViAG®j,208)tw,prod — EViAG®i 208)twisubstr
Wzajemne zwjzki miedzy dotychczas poznanymi funkcjami termodynamiczinymozna
przedstawd za pomog schematu.
G=H-TS=U+pV-TS=F+pV

Zazwyczaj U i F przedstawiacgako funkcje zmiennych T, V,tub T, V,&.

Wazna cechy entalpii swobodnej jest tage jest ona rowna maksymalnejsibo pracy
nieobgtosciowej jakiej mae dostarczy uktad w trakcie przemiany, przebiegagj w statych
warunkach dinienia i temperatury w procesie odwracalnym.

Z pierwszej i drugiej zasady termodynamiki zna wyprowadzi nastpujace
zaleznosci:

AU - TAS = Wobj.od

PAV = - Wopj.nieod
Korzystajc z tych zalenosci, mazna zasfpic znany wzOr na entakpi swobodg w
warunkach izotermiczno-izobarycznydG =AU + pAV — T AS, nasfpujaca zaleznoscia:
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AG = Wobj,od— Wobj-nieod

Fakt,ze AG wyraza wart@¢ energii netto, czyli rzeczyéeie wykorzystywan do wykonania
pracy nieohjtosciowej w procesie izotermiczno-izobarycznym, jesidtem nazwy entalpii
swobodnej. Ranicg Wopj.od — Wobj-nieod NAZYWa S praa uzyteczn.

Zmiana entalpii swobodnej uktadu stanowi zatentzs¢ entalpii, ktora mae byt
zamieniona na prac Poniewa AG okre&la prag uzyteczry w procesie izotermiczno-
izobarycznym, fatwo zauwgé, ze stanowi ona miarsamorzutnéci procesu, gdy dowolny
proces izotermiczno-izobaryczny e zag¢ samorzutnie tylko wtedy, kiedye¢tizie mu
towarzyszy¢ wykonanie pracy, a tym samym zmniejszenie entaipobodne;.

Zalety entalpii swobodnej jest rOwrideto, ze wyraa ona sumarycan(catkowita,
AScai) zmiare entropii uktadu AS) i otoczeniaSyiocs)

Z wzoru wynika,ze w powy:szych warunkach AG = -TA;S = -TAS:ak
gdzie AS - produkcja entropii zwkana z przebiegiem procesu odwracalnego Ilub
nieodwracalnego w warunkach izotermiczno-izobarychn

Wzér ten dowodzize w warunkach izotermiczno-izobarycznych entalpi@l®dna
uktadu jest proporcjonalna do catkowitych zmianrepii ukiadu i otoczenia, a wt na
przyktad dla proceséw samorzutnyt@ < 0.

Interpretacja molekularna

Pametajac, ze praca jest enekgprzekazas do otoczenia w postaci ukierunkowanego
ruchu atomow, mma uzyské dalszy wghd w zwigzek pome¢dzy prag wykonarny przez
ukiad a energi swobodg. Wyrazenie F = U — TS mina interpretowd, traktupc F jako
catkowity energé wewretrzng uktadu U pomniejszano wkiad zmagazynowany w sposob
chaotyczny (wielké¢ T S). Energia przechowywana w beziadnej formie miee by
spazytkowana na wywotanie ukierunkowanego ruchu w otoaz. Zatem zamianie w prac
moze ulec tylko ta jej og¢, ktdra nie jest zmagazynowana w sposéb chaotyazawi, U —
TS.

Kilka uwag na temat entalpii swobodnej

Jak zaznaczyimy, entalpia swobodna (energia Gibbsa) jest wigligoczesciej uzywarg w
chemii niz energia swobodna, ponieiygrzynajmniej w laboratorium chemicznym géziej
mamy do czynienia z przemianami zach@mymi pod stalym @nieniem ni w stale]
objetosci. Kryterium dG 1, <Owprowadzone do chemii oznaczaze w statej temperaturze

I pod stalym cBnieniem kierunek samorzutny przemian chemicznych wznacza
malejaca wartos¢ entalpii swobodnej. Dlatego, jéli chcemy ocerd, czy dana reakcja jest
samorzutna w statej temperaturze dngéniu, rozwaamy towarzyszca jej zmiarg entalpii
swobodnej. Yeeli G maleje w trakcie reakciji, to reakcjamee, wtedy samorzutny jest proces
w kierunku odwrotnym.

Rozpatrzymy reakej powstawania 1 mola wody w procesie spalania wodworilenie i w
ogniwie paliwowym.
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OGNIWO PALIWOWE WODORO-TLENOWE
Ni, H, |[NaOH| O,, NiO, Ni

—0,

=) porowaty Ni aktywowany palladem @

H, + 20H —= 2H,0 + 2e 1% 0, + H,0 + 2e —20H

. AG = -237kJ
LFRAey Y AH = -286kJ

Ryc. ¢

Jezeli nie staramy si uzysk& energii na sposob pracy elektrycznej to w procesie
powstawania 1 mola 8¢ z H i O, (spalanie) zmiana ental@diH = - 286 kJ Alternatywnie
jesli reakcja powstawania 4 zachodzi w ogniwie paliwowym to powstaniu 1 mélg0
towarzyszy produkcj@37 kJ energii wydzielonej w postaci energii elektrycznig 237 kJ to
max iloci energii (pracy gytecznej), ktdg mazna wykorzystd np. do &wietlenia czy
ogrzewania. Zatem

AH =-286kJ AG =-237 kJ

Co sk dzieje z ranicg 49 kJ w obu wypadkach na mol.

AG =AH - TAS albo AG -AH =-TAS

Reszta energii (4AS) rozprasza siw postaci ciepta. Nie dagscatego ciepta{H) zamieni&
na prae uzyteczn.

Elactric engrgy output
AG = 237.13 kl/mol

Fue! energy input

AH = 285.83 kJ/mol e e

Ideal hydrogen-oxygen

fue! cell operation Q@éﬁy
| . h"dmgjan '% xygen
TS

O
ydrogen Oxygen
| 4
en Iy
e

"

| Hyarogen >] |- oxyg

7
rd

\\- 2H*+ 287+ O+ H,0

’% Heat output

TAS = 48.7 kJ/mol

4 0

n/

alactrolyte

Hy = 2H"+ 26’

i

+
H" ions migrate
across electrolyta

Watar

31



Inny przyktad: mitochondria

Mitochondrialny taicuch oddechowy mma w istocie traktowajako ogniwo redoks,
ktérego anoe stanowi uktad NADYNADH za& katodt potogniwo ¥ @/0%. Energia powstata
w procesie utleniania wodoru )G) jest wykorzystywana do syntezy ATP przez
mitochondriala ATPaz, ktora katalizuje reakejz dodatrd wartcscig entalpii swobodne;j.
Policzmy ile energii #ytecznej powstanie w wyniku utlenienia 1 mola wadow
mitochondrialnym tacuchu oddechowym. £ dla uktadu NAD/NADH = -0,32 V z&
E, dla’: /0> =0,81V
Znaczek prim przy & oznaczaze potencjat normalny mierzono w pH = 7 (tzw biotoiy
potencjat normalny). Ranica potencjatdbw na zaciskach takiego ogniwa wyeieg = 1,13.
Korzystamy ze wzoru na praelektryczn.

-04 JNADH - H"
FIMN
Fe-§
NAD" Fe-S
02
2e
. 2e
E.(¥) | Fe-s e~ |Fe-s FaD (BUTSZt-
0 —-ua—=| Cytb
Cytb I Cytb Fumaran
2e
0,2
W FeSonte Jacytemfoytacu

014 AG=-nFAE’,= -(2 x 96500 C x1.14 V) Cyta, Cu
2e
= - 218 kd "
054 &
0,+4H"
08 - 2RO Rye. 11

Weg=-nFE; n=2 bomol wodoru traci 2 molekttonéw, F — stata Faradaya czyli
tadunek mola elektronow.
W =-2x96500C x 1,13V =218 kJ AG” =-218 kJ

Reakcja utleniania wodoru jest w mitochondriaciéle powhzana (sprgzona) z reakg
syntezy ATP z ADP i Pn o dodatniej watdoAG®.

ADP +Pn+H - ATP + H0 AG® =+ 30,5 kJ mot
Entalpia swobodna procesu utleniana wodoru (NADH'}jest wykorzystywana do procesu
endoenergicznego jakim jest synteza ATP.

Reasumujc AG jest miag pracy nieohjtosciowej, jaka mae by wykonana w reakcji
chemicznej. Znag wartg¢ AG, znamy maksymain prag nieobgtosciows, do ktorej
wykonania mana w jaké sposOb zmusireakcg. Czasem practe uzyskujemy w postaci
energii elektrycznej (ogniwo, mitochondria) kiedydziej przebieg reakcji z ujemnynG
moze stzy¢ do syntezy innych gsteczek.
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Sam faktze dla jakie§ przemianyAG ma warté¢ ujemry nie oznacza jednake dany proces
bedzie przebiegat z mierzajrszybkdciag w zadanych warunkach, gdgzybka¢ reakcji nie
pozostaje wzadnym zwizku z wartdcig AG. Ujemna wart& )G okrela jedynie tendeng]
uktadow do ulegania przemianie w oko:ym kierunku.

Przyktad obliczaniadG, z wartgci 4H i A4S
Czy wtemp T = 298K me przebiega samorzutnie nagpujgca reakcja:
Nog) + 3Ha(s) — 2 NFb(g)
Korzystamy ze wzoruAG =AH - TAS
PoliczmyAS dla tej przemiany chemicznej. Waxtbentropii standardowych odczytujemy z
tabel.
S°298 Nz =191,5Jx mot x K2
S°28 Hag =130,6Jx métx K
S0 NHz =192,5J1x mol x K

ASyo8 = (ZnS°298)prod' ( ZnS°298)substr.

Od sumy standardowych molowych entropii produktésejmujemy sura standardowych
molowych entropii substratéw.
Nag) + 3hbg - 2N
191,5+ (3 x 130,6) (2 x 192,5)
583,3 385

ASy93 =385 -583,3=-198,5J - znak ,-” wskazuje,nasipi export entropii do otoczenia

Co z entalpg . Odczytujemy z tabelAH tw 298 NH3 = -46,19 kJ/mol
AH tw 598 Nz(g) = 0 kdJ/mol AH tw 298 Hz(g) = 0 kJ/mol

No(g) + 3Hzs) » 2 NHgg).
0 0 BH -46,19

PoréwnujemyAH tw 95 substratow i produktow po lewej O a po prawej-26,19
AH procesu =-92,38 kJ/mol

Wartasci AS i AH podstawiamy do wzoru na entai@wobodni

AG =AH-TAS

AG = -92,38J H mol™* — [298 KH (-198,5J x mol™* x K™%)]
AG =-92,38 kJ/mol - (-59,153 KJ/mol)

AG =-92,38 kJ/mol + 59,153 kJ/mol

AG = - 33,227 kJ / mol

Proces mge przebiegdsamorzutnie
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Inny przykiad
Czy samorzutnie re przebiegé nasepujgcy proces:

COy) — COy) + Y2 Oyq) jezeli 4H przemiany w 298 K = 281,93 kJx rilfol
a A4S =140 Jxmaof x K*

zamieniamy J na kJ

AS = 140 Jxmot x K= 0.140 kJxmot x K*

Korzystamy ze wzoru:

AG =AH - TAS

AG = 281,93 kJx mot (298K x 0,140 kJx mdix k1)

AG = 281,93 kJx mdi— 41 kJx mot

AG = 240,2 kJ x mol

Analizowany proces nieclzie przebiegat samorzutnie A& jest dodatnia.

Liczba postepu reakcji

Jezeli w ukifadzie zamkgitym nie wymieniggcym z otoczeniem pracy
nieobgtosciowej przebiega reakcja chemiczna, to liczby npmszczegolnych skladnikow
uktadu nie g state, lecz zmieniajsie zgodnie z prawami stechiometrii. Energiewretrzng
lub entalp¢ swobodn uktadu mana wowczas uwa¢ za funkcg 3 zmiennych: V lub p, T§
(ksi). & jestto liczba pospu reakcji. Wemy dla przyktadu reakej

3t No = 2NHg
Réwnanie to mezna réwnie napisa w postaci: -3H— N, + 2NH; = 0, albo ogdlnie
Vi AL+ VAL + L+ A+ VirtAker + ... =0
substraty produkty

Wystepujace w tym rownaniu liczby (v v») ujemne dla substratow i dodatnie dla produktow
(Vk, Vk+1...) bedziemy nazywéawspotczynnikami stechiometrycznymi reagentow

Zmiany liczby moli i-tego skiadnika reagupgo An; beda proporcjonalne do
wspotczynnikdéw stechiometrycznychposzczegoélnych reagentow:
An; = ZV]_, Any = E,Vz, AN E,Vk,

g:ﬂ:&: :ﬂ_
Vi 'V, \Z

Liczba postpu, o wymiarze [mol], charakteryzuje jak daleko ym$a sk reakcja od
momentu uznanego za pagtkowy. Dla granicznie malego pepu reakcji mana napisé&

dn dn.
dé= K : dgzil lub Vk = "

v &V dE

Wzor ten definiuje wspétczynnik stechiometrycznyekio reagenta. deli & = 1, tow
reakcji zuyto tyle moli substratbw i powstato tyle moli prddow, ile wynosz
wspotczynniki stechiometryczne reakcji. Na przykvagoprzednio napisanej reakcji, gély
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1, toAn(H,) = -3,An(Np) = -1 iAn(NH3) = 2, czyliAn; = v;. Dodatnie wartéci & odpowiadag
przebiegowi reakcji ze strony lewej ku prawe.

Liczba postpu reakcji, posp reakcji & (ksi) jest miag zaawansowania reakcji. Przed
rozpoczciem reakcji§ = 0. Jéli pocztkowa ilos¢ substratu L, ktéry jest substratem
ograniczagcym przebieg reakcji wynosi_nto substrat ten zostanie catkowiciezyty, gdy
liczba postpu reakcji osignie warté¢ & = n_.. Ogolnie, nieskiczenie mata zmiana liczby
postpu reakcji & powoduje zmiag ilosci substancji J o dn= vy §, gdzie y jest
wspotczynnikiem stechiometrycznym substanciji J wi@niu reakcji.

Posiep reakciji

Rozpocznijmy od najprostszej z atisvych rownowag chemicznych: A2 B. Jakkolwiek
wydaje s¢ ona trywialna, istnieje wiele jej przyktaddw, takijak izomeryzacja pentanu do 2-
metylobutanu, czy tekonwersja L-glukozy do D-glukozy. Zaty, ze infinitezymalna ilé¢
substancji A ulega przemianie w B, wOwczas zmidmii substancji A wynosim = - &,
natomiast zmiana ikei substancji B: dg = + &€. Wielkos¢ & nosi nazw postepu reakcji.
Ma ona wymiar iléci substancji i wyraamy g w molach. Gdy pogp reakcji zmienia §i

0 skaiczory wartas¢ A&, wéwczas ilé¢ substancji A obecnej w uktadzie zmienia 8d na o
do nao - A&, natomiast il&¢ substancji B odhgo do ngp + AE. Zatem, jéli poczatkowo

w uktadzie znajduj sic 2,0 mole A, a pogp reakcji wynosiA¢ = 1,5, to pozostanie jeszcze
0,5 mola substancji A.

Entalpia swobodna reakcji,AG,

Zmiana entalpii swobodnej naptijgca w wyniku reakcji chemicznej nosi nagw
entalpii swobodnej reakcji AG,. Wielkosé AG, przedstawia zmiarg entalpii swobodnej
wywotang przebiegiem reakcji, gdy reakcja zachodzi w mieszanie reagentéw oscisle
okreslonym skiadzie.

Albo inaczej zmiag entalpii swobodnej dlgcisle zdefiniowanego (konkretnego)
stopnia zaawansowania reakcji

AG; definiuje s¢ jako pochodg entalpii swobodnej wzgtlem liczby postpu reakcji€ (ksi)

e %)
0 T.p
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Liczba postepu reakciji, E

Nachylenie stycznej do krzywej przedstaydej zaleénasé¢ entalpii swobodnej od liczby
posepu reakcji czylidG, okresla kierunek samorzutnego biegu repkc

Wielkos¢ ta (AG;) ma wymiar energii na jednostkosci substancji i wyraana jest zwykle w
kJ x mol*. AG, zmienia st w czasie przebiegu reakcji w wyniku zmian sktagagujcej
mieszaniny. Jeeli dla danego sktadu mieszaniny reagent@ jest ujemna, to substraty
beda wykazywa tendeng} do reagowania i tworzenia produktowzdke AG, jest dodatnia
samorzutnie przebiega reakcja odwrotna do zapisaeeji AG, = 0, to mieszanina reagop
znajdzie s dla tego uktadu w stanie rownowagi i reakcja raetwdzi wzadnym kierunku.
Nachylenie stycznej do krzywej przedstawtayj zalenos¢ entalpii swobodnej od liczby
postpu reakcji czyliAG, okresla kierunek samorzutnego biegu reakciji.

Standardowa entalpia swobodna

Entalpia swobodna (G) dla 1 mola substancji A cZwBvarunkach standardowych tj.
T=298K i p = 1 bar) oznaczamy odpowiednio jak®,G G°s (standardowa entalpia
swobodna). Z kolei

Standardowa entalpia swobodna reakcjAG®,

AG przeksztatcenia 1 mola A do 1 mola B (w reakcjiypu A # B) w warunkach kiedy
stezenia obu reagentow g rowne 1 M okreslamy jako AG®,.

Albo inaczej: standardowa entalpia swobodna reak@f, jest definiowana jako Edica
standardowych molowych entalpii swobodnych prodwkit§ubstratow.

AG°r = In G, (produkty) - nG°n (Substraty)

Poniewa nie znamy bezwzglinych wartéci standardowych molowych entalpii
swobodnych, G,, poszczegoélnych reagent@&°; obliczamy ze wzoru:
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AG°, = AH°, - TAS?,
lub tez korzystamy z wartiei standardowych entalpii tworzenia poszczegolmgagentow.

Wtedy AG° = nAG° y (produkty) - Zn AG® 4, (substraty)

Pamgtamy, ze wielkas¢ AG®, przedstawia zmianentalpii swobodnej wywotanprzebiegiem
reakcji, gdy czyste substraty reagujlapc czyste produkty, a wszystkie reagenty wysja

w stanie standardowym.

Standardowa entalpia swobodna tworzeniaAG®,, (patrz tabela) zwzku przedstawia
standardow entalpy swobodi reakcji syntezy 1 mola tego zygku z pierwiastkédw w ich
stanach podstawowych. Zapistiyeakcje tworzenia zwzku, przyjmujemy dla niego wagé
wspotczynnika stechiometrycznege, = 1. Standardowe entalpie swobodne tworzenia
wszystkich pierwiastkbw w ich stanach podstawowsggle definicji rowne zeru w kalej
temperaturze.

Substancja AG®y, / (kJ x mol™?)
Gazy

Amoniak - 16,5
Ditlenek azotu + 51,3
Ditlenek siarki - 300,2
Ditlenek wegla - 394,4
Jodowodor +1,7
Woda - 228,6
Ciecze

Benzen +124,3
Etanol -174,8
Woda -237,1
Ciala stale

Chlorek srebra - 109,8
Weglan wapnia -1128, 8
Grafit 0

Zwiazki o dodatniej wartéci AG?%,, takie jak benzen, ozon, NOvykazup tendencj
do samorzutnego rozktadu na pierwiastki. Zzki 0 ujemnej wartéci AG%,, sa stabilne pod
wzgledem rozpadu na pierwiastki,g stermodynamiczne trwale i megpowstawa z
pierwiastkdw w reakcji samorzutnej.

Pamettajmy, ze podczas gd@G; jest pochoda i przedstawia nachylenie stycznej do krzywej
G (), to AG®, jest r@nicg wartcgci standardowych molowych entalpii swobodnych G
czystych produktow i substratow w ich stanach stathalwvych. Dlatego tewartas¢ AG®,. nie
zaleey od stadium, w jakim aktualnie znajduje seakcja. Wzajemny zwkek AG; i AG®
przedstawia rownanie:

AG, =AG° + R TInQ gdzie Q to iloraz reakcji.

Dowadd z tego rownania wprowadzamy z zal&ci dG = dH — TdS
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lloraz reakcji (Q)

lloraz reakcji przedstawia iloraz aktywdod (lub lotnaici albo stzen molowych)
produktéw przez aktywrso lub lotng¢ czy stzenie molowe) substratéww okreslonym
momencie reakcji

Dla reakcji: A+2B=3C+4D iloraz reakcji (@)ynosi:
o = [CID)°
[A]*[B]®

Popatrzmy raz jeszcze na rownanieNa
AG, =AG° + R TInQ
Dla reakcji przeksztatcania A do B, w sytuacji Kieskzenia kadego z reagentéwgsowne
IM, Q=1alnQ=0 bo In1=0
Wtedy po wstawieniu InQ =0 do wzodG, = AG° + R T InQ
otrzymamy AG;, = AG®,
Zatem w sytuacji kiedy sezenia wszystkich reagentow rownessjedenAG, = AG®,

== C+D
ntrations of products and reactants. ..
1 concentrations
I search of equilibrium
G is associated with this search and finding?:
AG=AG"+RTIn % 1e. AG when A, B,

— . C. D are mixed in
AG®is the Standard Free Energy of reaction their standard state:
Biochemistry: 1M,
1x1 25°C, pH=7.0
AG,  =AG® +RT1nﬁ :
X
AG,  =AG®

Zwigzek midzy entalps swobodn reakcji i stad rownowagi reakcji
Izoterma van't Hoffa
Dla reakcji: A + 2B = 3C + 4D iloraz reakcji (Q)ywosi:
o = [CIDr°
[A]*[B]*
Dla roztwordw sgzenia ale doktadniej #i ilo sci reagentoéw podajemy w ich aktywdoiach
Pogcie Qi K K — stata rownowagi reakcji
K - [Ceq]C[Deq]D
[AJ* B

Gdzie [G — skzenia reagentow w stanie rownowagi
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Wyobrazmy, ze jakad reakcja osigreta stan rownowagi i nie wykazuje tendencji do dedgr
przebiegu, wtedAG; = O. W stanie réwnowagi iloraz reakcji Q jest rgustatej rownowagi
tej reakcji K. Jeeli to uwzgkdnimy to réwnanie:
AG =AG° + R TInQ

Zapiszemy jako

AG, =AG° +R T InK
| nastpnie jako
O =AG® + RTInK lub  AG® =-RT InK

Jest to jedno z najwmiejszych réwna w catej termodynamice chemicznej. Pozwala ono
przewidzi€ wartas¢ K na podstawie wartgi funkcji termodynamicznych. Z drugiej strony
pozwala obliczy warta¢ AG°, gdy znamy wyznaczandoswiadczalnie wart€ statej
rownowagi reakcji.

Jezeli wartas¢ AG°, wstawimy do rownania naG,

AG®, = - RT InK
AG, = AG° + RTInQ
wowczas

AG;=-RTInK + RT InQ i po przeksztatceniu dostajemy

AG,= RTInQ - RTInK
AG= RT (InQ - InK)

AG, = 2,303 RT (log Q —log K) jest to rownanie atermy van't Hoffa
albo bardziej obrazowo
Dla reakcji: A+2B=3C +4D

AG, =2,303RT (Iog% logK) b
[C..J[D..J°

[CID]° )
APEF VA B

AG, =2,303RT (log -log
Zadanie
Obliczy wartas¢ G (entalpii swobodnej) dla przemiany : A + 2B 3C jeeli aktualne
stezenia reagentéw wynosz[A] = 1,25 mol/dn?, [B] = 8,0 mol/dnt, [C] = 2,0 mol/dnT .
K = 10°, temperatura =25 C, R =8,31J x ok K™.

Rozwizanie
AG = 2303RT(logQ —logK)
c? 2° 8 8
Q= 5 = > = =—=01
AxB° 125x8 125x64 80
_ J i _ _ J _ kJ
AG = 2303x 8314——— x 298K (log10™ —log10°) = 57058(-1- 6) = -399409—— = -3994——
K xmol mol mol
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