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Podstawy termodynamiki.

Termodynamika opisuje ogdlne prawa przemian energetycznych w
uktadach makroskopowych. Okresla kierunki procesow
zachodzacych w przyrodzie w sposob samorzutny, jak 1 stanow
koncowych, do ktorych te procesy zdazajg w danych warunkach.

Termochemia - dziat termodynamiki opisujacy efekty cieplne
towarzyszace przemianom chemicznym.

Uklad makroskopowy — uktad opisywany wielkos$ciami
makroskopowymi, dajacymi si¢ zdefiniowac bez wprowadzania
pojecia atomu 1 czgsteczki. Do wielkosci makroskopowych nalezg m.
in. temperatura, cisnienie, sktad chemiczny, ciepto wlasciwe.
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Uklad otwarty - jest to uktad, w ktorym podczas przemiany moze
dojs¢ do wymiany z otoczeniem zarowno energii jak 1 masy
substancji reagujacych.

Uklad zamkniety - jest to uktad, dla ktorego mozliwa jest wymiana
energii z otoczeniem, masa nie jest wymieniana

Uklad izolowany — uklad, gdzie 1 energia 1 masa nie s3 wymieniane
Z otoczeniem.
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PRAWO HESSA
I ZASADA TERMODYNAMIKI

Cieplo reakcji zmierzone w warunkach 1zotermiczno-izobarycznych
(w stalej temperaturze 1 cisSnieniu) rowna si¢ zmianie entalpii (AH), a
ciepto reakcji zmierzone w warunkach izotermiczno-izochorycznych
(w statej temperature 1 objetosci) rOwna si¢ zmianie energii
wewnetrznej (AU).

Energia wewnetrzna — suma energii ruchow czasteczek 1 atomow:
translacyjnych, oscylacyjnych 1 rotacyjnych, energii oddzialywan
pomiedzy elektronami, jadrami oraz nukleonami.

Entalpia to energia wewnetrzna uktadu z uwzglednieniem pracy
wykonanej przez uklad (ze znakiem ujemnym), lub pracy wykonane;
na uktadzie (ze znakiem dodatnim).
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Rownania termochemiczne — s3 to rownania chemiczne, w ktorych
przy kazdym symbolu substancji chemicznej podaje si¢ jej stan
skupienia, lub odmiang krystalograficzng, a ponadto podaje si¢
entalpie reakcji (AH).

Entalpia standardowa — entalpia reakcji w ktorej na poczatku
substraty, a potem produkty sg rozdzielone 1 znajduja si¢ pod
cisnieniem 1 atmosfery 1 w temperaturze 298 K (AH©)

WO + Hyg —— HyOr) + Cug AH® = -128,5 kJ/mol

Standardowa entalpia reakcji w ktorej jeden mol tlenku miedzi
reaguje z jednym molem gazowego wodoru z utworzeniem jednego
mola cieklej wody 1 jednego mola metaliczne; miedzi.
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Oznaczenie entalpii spalania grafitu do tlenku wegla

Cafiy + Oxg —> (O AHP, = -393,50 kJ/mol

Oy + % Oyy —> Oy AHC, =-282,96 kJ/mol

I
Cgaiy + — Oxg —> O A, = AH, - AHO,

AHP. = 393,50 - (-282,96) = -110,54 kJ/mol
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Wyznaczanie standardowej entalpii tworzenia zwigzkow chemiczn.

Standardowa entalpia zwigzku chemicznego to standardowa entalpia
realnej lub hipotetycznej reakceji syntezy danego zwigzku z
pierwiastkow.

Clgafiy + Ong ——> COyy AH?| = -393,5 kJ/mol
H2(g) + 1/2 O2(g) EE— Hzo(c) AH02:-285,8 kJ/mol
o _
CHyg + 2039 ——> COyq + 2 HyOy AH"3 = -890,4 kJ/mol

Clgafiy + 2 Hyg —— CHygy AH®:= AH| + 2AH®, - AH®; = -74,7 kJ/mol
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II ZASADA TERMODYNAMIKI
Entropia (S) — miara stopnia nieuporzagdkowania czgstek.

Procesy samorzutne s3 nieodwracalne i zawsze towarzyszy im
wzrost entropii.

AS > q/T

W procesach odwracalnych zmiana entropii jest rowna stosunkow1
odwracalnie wymienionego z otoczeniem ciepta q do temperatury
bezwzglednej T, w ktorej odbywa si¢ wymiana. W procesach
nieodwracalnych zmiana entropii jest wieksza od tego stosunku.

W uktadach 1zolowanych, gdzie wymiana ciepla z otoczeniem jest
roOwna zero, warunkiem kazdego procesu jest zmiana entropii
wicksza od zera
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Energia swobodna i entalpia swobodna
Powigzanie 1 i Il zasady termodynamiki

Dla przemian 1zochorycznych (przy stalej objetosci) — energia
swobodna:

AF = AU — TAS (V = const)

Dla przemian 1zobarycznych (przy stalym cisnieniu) — entalpia
swobodna (potencjat termodynamiczny):

AG=AH -TAS (p = const)
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Zaleznos$¢ przebiegu procesu od znaku entalpii swobodnej

AH |AS | Zwiazek miedzy |AG Proces
AH i TAS

- |+ AH # TAS - | proces samorzutny

+ | - AH # TAS + | proces nieprawdopodobny
+ | + AH > TAS + | proces nieprawdopodobny
+ |+ AH <TAS - | proces samorzutny

+ | + AH =TAS 0 |uktad w rownowadze

- - AH > TAS - | proces samorzutny

- - AH <TAS + | proces nieprawdopodobny
- - AH = TAS 0 |uklad w rownowadze
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Zmiana entalpii swobodnej dla reakcji syntezy amoniaku

N, + 3 H, » 2 NHj AH® = -92.4 kJ/mol

AS® = -198.3 J/(molK)

AG® = AH - TAS® =-92.4 + 298 * 0.1983 = -33.3 kJ/mol

W temperaturze 400 K tendencja do samorzutnego procesu jest
mniejsza (AG = -12,4 kJ/mol), jednak szybkos¢ reakcji jest wigksza.

Powyzej 500 K, AG staje si¢ dodatnie, ale przy duzym cisnieniu
mozliwe jest przeprowadzenie reakcji wymuszonej
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Rownowaga chemiczna

Reakcje dla ktorych zmiana entalpii swobodnej (AG) jest rowna 0,
pozostaja w stanie rOwnowagi.

Rownowaga ta realizowana jest dzieki odwracalnosci reakcji
chemicznej 1 jest opisywana funkcjg stanu, zwang stala rownowagi.

A+ B=<—=—U 0C+ D

Statyka chemiczna — dzial chemii zaymujacy si¢ prawami
dotyczacymi rOwnowagi chemiczne;.
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Dla reakcj1 w stanie rownowagi mozna wyprowadzi¢ funkcje¢ stanu,
zwang stala rownowagi chemicznej.

Dla reakcji otrzymywania amoniaku wyrazenie na stalg rownowagi
wyglada nastepujaco:

2
K — XNH,

U3

X; — stezenia poszczegolnych substancji wyrazone w ulamkach
molowych.

Poniewaz w reakcji otrzymywania amoniaku wszystkie reagenty sg w
fazie gazowej, stalg reakcji mozna wyrazi¢ za pomocg cisnien
czastkowych.
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Cisnienie czastkowe (ciSnienie parcjalne) — cisnienie, jakie
wywieralby dany sktadnik mieszaniny gazow, gdyby w tej same;
temperaturze sam zajmowat t¢ sama objetosc.
Cisnienia czgstkowe mozna wyliczy¢ wykorzystujgc rOwnanie
Clapeyrona (prawo stanu gazu doskonatego):

rej

Pi = v RT

gdzie:

p; - ciSnienie czastkowe sktadnika ,,1”
n. - licznos¢ (liczba moli) sktadnika ,,1”
V - objetos¢ mieszaniny gazowej

R - uniwersalna stata gazowa

T - temperatura
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Cisnieniowa stata rownowagi reakcji

v
Kp — 3
Pt P,

Stezeniowa stata rOwnowagi reakcji

(- [NH.T
[H, T[N, ]

Dla reakcji syntezy amoniaku zaleznos¢ migdzy K a K wyraza sig:

K, = K,(RTY

dlatego, ze 1los¢ moli produktow zmniejsza si¢ dwukrotnie w
stosunku do 1losci substratow.
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Zaleznos$¢ pomiedzy stalg rownowagi a standardowa zmiang entalpii
swobodnej

AG® = -RT InK

Dla reakcji samorzutnych (AG <0), InK ma wartos¢ dodatnig.

W uktadach gazow doskonatych, ciSnienie nie ma wplywu na
wartos¢ stalej rownowagi , moze zmieniac stopien przereagowania
substratow.

Temperatura wptywa zaro6wno na potozenie stanu rownowagi, jak 1
na wartos¢ liczbowg stalej rownowagi
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Regula przekory Le Chateliera 1 Brauna

Jezel1 w trakcie reakcji chemicznej ulegajg zmianie parametry tej
reakcji (temperatura, st¢zenia, ciSnienie), to rOwnowaga tej reakcji
przesuwa si¢ w takim kierunku, zeby przeciwdziatac tej zmianie.

Dysocjacja stabych kwasow 1 zasad jest reakcja odwracalng:
CH;COOH + H,0 === CH;COO" + H,0"
wyrazenie na statg dysocjacji:

_[CH,COO~][H,OT
| [CH,COOH ]

gdy: [H;0™] po dodaniu silnego kwasu rosnie, to aby K, byto state —
[CH;COO-] maleje, a [CH;COOH] rosnie
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Rozpuszczalnosc 1 solwatacja
Roztwor — jednorodna mieszanina dwoch lub wiecej substancii.

Roztwor nasycony — dla rozpuszczalnosci ograniczonej, stan
rOwnowagl pomiedzy substancjg rozpuszczong a nieroZpuszczong w
danej temperaturze 1 ciSnieniu.

Solwatacja (w roztworach wodnych — hydratacja) — przylaczanie si¢
czasteczek rozpuszczalnika do czgsteczek substancji rozpuszczane;,
prowadzace do zerwania sieci krystaliczne;.

Mechanizm solwatacji
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Elektrolity, dysocjacja

Elektrolity — substancje, ktore rozpuszczajac si¢ w wodzie lub imnnych
rozpuszczalnikach rozpadajg si¢ na jony dodatnie 1 ujemne, czyli
ulegajg dysocjacii.

Stopien dysocjacji (o) — okresla jaka czes¢ elektrolitu ulega
dysocjacii, jest to stosunek stezenia czasteczek zdysocjowanych do
calkowitego st¢zenia substancii.

Czdys.

o =
C

calk.

Elektrolity, ktore ulegaja catkowitej lub niemal catkowitej dysocjacyi,
to elektrolity mocne (a=1); elektrolity, ktore tylko w matej czesci
ulegaja dysocjacji (a<<1) to elektrolity stabe.
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Teorie kwasow 1 zasad

1. Definicja Arheniusa: Kwasem jest substancja, ktora w srodowisku
wodnym dysocjuje z oderwaniem jonu H*, a zasadg jest
substancja dysocjujgca z oderwaniem anionu hydroksylowego

OH-.
HX == H + X MOH == M + OH

kwas zasada

2. Definicja Bronsteda: Kwasy sg to substancje odszczepiajace
proton, a zasady sg to substancje przytaczajgce proton.

HX + H,0 == H;0° + X

siniejszy silniejsza stabszy stabsza
kwas zasada kwas zasada
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3. Definicja Lewisa: Reakcja kwasowo-zasadowa jest reakcjg
chemiczng, w wyniku ktorej powstaje wigzanie koordynacyjne, przy
czym atom, czgsteczke lub jon dostarczajacy pary elektronowe;
nazywamy zasadg, a atom, czgsteczke lub jon przyymujacy pare
clektronowg nazywamy kwasem.

H + OH —— H:0H

F;B + :NH3 _— F3B 3NH3
akceptor donor

pary pary
elektronowej elektronowe;
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Zgodnie z definicjg Broensteda role kwasu lub zasady moze spetniac
nie tylko czgsteczka obojetna, ale rowniez jon dodatni lub ujemny.
Woda rowniez moze w zaleznosci od sytuacji speiniac role zasady
lub kwasu.

HCl + H,0 =—= H;0" + CI

-~

zasada

-

NH; + H,0 == NH, + OH

kwas

Woda w nieznacznym stopniu ulega rowniez autodysocjaci:

ﬁ

HO0 + H0 — H,0" . o
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[loczyn jonowy wody

Dla odwracalnej reakcji autodysocjacji, prawdziwy jest wzor na statg

rOwnowagi:
_[H;O"J[OH ]

" [H,0F
a poniewaz, stezenie wody mozna przyjac jako stale to:
K, =[H;0"][OH"]

W warunkach standardowych, czyli w temp. 25 ©C i ci$nieniu 1 atm.,
K, = 1014, a wiec dla czystej wody, stezenie jonow H;O" i OH- musza
by¢ sobie rowne, czyli:

[H,O0"]=[OH"] =4 K, =10" 7 mol/dm3
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W srodowisku kwasnym stezenie jonow H;O™ jest wieksze niz w
wodzie, aby wigc 1loczyn jonowy wody byt staty, stezenie jonow OH-
odpowiednio maleje.

Skala pH
pH = - log[H;0"]
Ujemny dziesigtny logarytm ze st¢zenia jonow H;O™ to wspotczynnik
pH. Dla roztworu obojetnego [H;O"] = 1077, czyli pH = 7.
Dla roztworow kwasnych: [H;O*] > 1077, czyli pH < 7.
Dla roztworow zasadowych: [H;0] < 107/, czyli pH >7.

Skala pH zmienia si¢ w zakresie od 0 — 14. Dla bardziej kwasnych 1
bardziej zasadowych roztwordéw nalezy uwzglednia¢ aktywnosci
jonow hydroniowych 1 hydroksylowych.
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Wskazniki pH 1 zakres 1ch dziatania

Zakres pH, w ktoérym

Barwa wskaznika
W roztworze

Nazwa . :
nast¢puje zmiana barwy

kwasnym | zasadowym
Bi¢kit tymolowy 1,2-2.8 czerwona z0tta
Oranz metylowy 3,1-44 czerwona zoOlta
Czerwien metylowa 4,2-6,3 czerwona zo0tta
Czerwien bromofenolowa 5,2-6,8 z6ita czerwona
Btekit bromotymolowy 6,0-7,6 zolta niebieska
Czerwien krezolowa 7,2-8.8 zolta czerwona
Fenoloftaleina 8,3-10,0 bezbarwna | czerwona
Zokcien alizarynowa 10,0120 zOlta fioletowa

Wyktad 3

24




Dysocjacja kwasow 1 zasad
HX + H,0 == H;0" + X
Stata rOwnowagi dysocjacji:

« _[HO X ]
' [HX][H,0]

poniewaz stezenie wody w rozcienczonym roztworze jest state to:
_[H,0°][X ]
’ [AX]

Dla stabych kwasow pK >0, dla mocnych kwasow pK,<0 lub bliskie
zeru

pKa - 'logKa
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Wspotzaleznos¢ statej 1 stopnia dysocjacji. Prawo rozcienczen
Ostwalda
Dla omawianej reakcji dysocjacji, stopien dysocjacji wynosi:
C

o = zdysoc
Ccalk
CZYHI Czdysoc = aCcaIk
a skoro: Codysoc — [H307] = [X7]
C C °C
K = ALk - Alcak _ & Cea
to: a _ _
Ccalk aCcaIk 1 04

Dla stabych elektrolitow, gdzie a<<l, otrzymujemy:

. K
= o2 — a
K, = a“c czyli o=
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Dysocjacja kwasow wieloprotonowych

_ H.PO; ][H.O"]
H-PO, + H,O == H,PO, + H;0" Ka:[ Al
304 2 204 3 1 [H3PO4]
: _ HPO; ][H,0"]
H2PO4 _|_HO_sH])02 + Ka :[ 4 3
2V ~—— 4 + H30 2 [H2PO4_]
3- +
2- 3- :[PO4 ][H3O ]

Kazda reakcja dysocjacji wielostopniowej ma swojg statg rownowagi
1 do kazdej z osobna stosuje si¢ prawo rozcienczen Ostwalda
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Dysocjacja stabych zasad

B + H,O =—= BH' + OH

Analogicznie jak dla kwasow, wzor na stalg dysocjacji, przy statym
stezeniu wody:

BH " J[OH ]
[B]

K, =&

Im wigksza stata dysocjacji, a jednoczesnie nizsza wartos¢ pK,, tym
mocniejsza zasada.

pK, = -logK,
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Czynniki decydujgce o mocy kwasu

1. Kwasy beztlenowe — 0 mocy kwasow decyduje wielkos¢ jonu po
oderwaniu protonu, a w drugim rze¢dzie elektroujemnosc.

HI > HBr > HC1 > HF
H,Te > H,Se > H,S > H,0

2. Kwasy tlenowe — moc kwasow zalezy od tatwosci oderwania
protonu od grupy O-H. Im bardziej elektroujemny atom centralny
oraz wyzszy jego stopien utlenienia, tym silniejszy kwas.

O O—H
. _O——H
°sC SH__ Na—O—H
o/ O——H O—H
zwiazek zasada

kwas
amfoteryczny
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Dysocjacja 1 hydroliza soli

Sole ze wzgledu na jonowy charakter wigzania, w roztworach
wodnych ulegaja catkowitej dysocjacji.

Sole stabych kwasow lub zasad ulegajg hydrolizie.
Hydroliza — proces rozktadu jakies substancji pod wptywem wody.

CH;COONa —> CH;COO™ + Na' NH,Cl —> NH, + CI

reakcja dysocjacji

_I_

CH;COO™ + H,0 === CH;COOH + OH NH;' + H, O === NH; + H;O
reakcja hydrolizy
State hydrolizy:
_ [CH,COOH][OH ] « - [NH;]J[H,0"]

h

Wykiad 3 h [CH3COO_] [NH:]




Zalezno$¢ pomiedzy stalg hydrolizy a statg dysocjacji
Mnozac licznik 1 mianownik wyrazenia na stalg hydrolizy przez
stezenie jonow hydroniowych otrzymujemy:

_ [CH,COOH][OH ][H,0"]
" [CH,COO ][H,0"]

Co przy uwzglednieniu, ze stata dysocjacji kwasu 1 1lloczyn jonowy
wody wynosza:

K. - [CH,COO ]J[H,0"] K, =[H,0"][OH ]
[CH,COOH]

Daje:
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W przypadku soli stabych zasad, sytuacja jest analogiczna:

Natomiast dla sol1 stabych kwasow 1 stabych zasad, dla ktorych
hydrolizie ulegajg zaroOwno aniony jak 1 kationy, stata hydrolizy
WYnosi:

K, =—"-~%

Z powyzszych rownan wynika, ze w kazdym przypadku suma
yjemnych logarytmow ze staltych dysocjacji 1 hydrolizy, jest rowna
logarytmows1 iloczynu jonowego wody:

pK, +pK, = 14; pK, + pK, = 14; pK, + pK, + pK, =14
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Roztwory buforowe

Roztwor buforowy to roztwor stabego kwasu lub zasady wraz solg
tego kwasu lub zasady.

Dla buforu octanowego (kwas octowy z octanem sodu), kwas
octowy dysocjuje wg rOwnania:

CH;COOH + H,0 === CH;COO  + H;0"
wartosc statej dysocjacji wynost:

« —[CH.COOIIH.0] _ o s
[CH,COOH]

Poniewaz sol jest catkowicie zdysocjowana, w roztworze jest
nadmiar jonOw octanowych. Powoduje to, zgodnie z regulg przekory
przesunig¢cie rownowagi dysocjacji kwasu w lewo.
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Mozna zatem przyjac, ze stezenie jonow octanowych w roztworze,
bedzie rOwne stezeniu soli, a st¢zenie niezdysocjowanego kwasu —
stezeniu kwasu. Zatem:

[sol][H,O"]

| [kwas]
a wiec:
[H.0"]= “[(S‘f‘;ﬁ] K.
czyli:
PH =log [sol] + pK,

[kwas]
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Wplyw roztworu buforowego na zmiane pH
1 litr czystej wody (pH = 7) 1 litr roztworu buforowego (1M CH;COOH
i 1M CH;COONa (pH = 4,7569)

dodajemy 1 ml kwasu solnego o stezeniu 1 mol/l, czyli 0,001 mola H;O"

wiec stezenie jonOw hydroniowych 0,001 mola H;O" zareaguje z 0,001 mola

wyniesie 103, a wiec pH =3 jonow CH;COO-, wigc stezenie soli
zmaleje do 0,999 mol/l, a st¢zenie kwasu
wzrosnie do 1,001 mol/l, stad pH wyniesie
4,7561, wiec zmiana pH jest praktycznie
do zaniedbania.

Analogicznie sytuacja wygladataby przy dodaniu zasady.
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[loczyn rozpuszczalnosci
Proces rozpuszczania trudno rozpuszczalnej soli mozna przedstawic:
+ -
AB(staly) — A (roztw) + B (roztw)
Po zastosowaniu prawa dziatania mas otrzymujemy rownanie:
[A"][B"]
[AB]

A poniewaz st¢zenie nierozpuszczonej soli mozna przyjac jako state:
K =[A"][B]

Jest 1loczyn rozpuszczalnosci substancji AB. Gdy 1loczyn stezen
jonow A" 1 B~ w roztworze, przekroczy wartos¢ iloczynu
rozpuszczalnosci, to wytraci si¢ osad AB.
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Aktywnos¢ 1 wspolczynnik aktywnosci

Dla bardziej st¢zonych roztworoOw zamiast stezen uzywa si¢
aktywnosci (stezenie pomnozone przez wspotczynnik aktywnosci):

Dla roztworow niezbyt stezonych wspotczynniki f sg mniejsze od 1,
dla bardzo stezonych — wigksze od 1. Wraz z rozcienczaniem daza
do jednosci. Dla reakcji dysocjacyi:

— A" + B

wyrazenie na statg rownowagi wyglada nastepujaco:

a, 8, [AB] f,-f

K —_A B _ AT B

C aAB [AB] fAB
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