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KIMIJAS TERMODINAMIKA

Energija ir matérijas kustibas formu visparigs mérs, ar
kuru kvantitativi raksturo fizikdlos procesus un kimiskas
parvértibas. Energijas mérvieniba — dZouls (J).

Energijas nezidamibas likums nosaka, ka slégta sistema
esos$ais kopéjais energijas daudzums laika nemainas,
neatkarigi no ta, kadi procesi sistéma norisinas.
(J.R.Maijers, Dz.DZouls, 1842).

Sistéma ir viela vai vielu kopa, kuru més dotaja bridi
pétam. Ap sistému atrodas vide.

Sistéemas dalu, kura tiek atdalita no citam sistémas
dalam ar robezas virsmu, kuru Skérsojot, vielas 1pasibas
mainas, sauc par fazi.

Sistémas, kuras sastav no vienas fazes, sauc par

homogénam (viendabigam), bet sistémas, kura sastav

no divam vai vairakam fazém — par heterogénam

(neviendabigam).

I. ENERGIJAS PARVERTIBAS KIMISKO PARVERTIBU GAITA

Kimisko parvértibu gaita dazadas energiju formas

parvérsas no vienas cita. Pieméram:

viela vide
kimiska = mehaniska energija

parvértiba = sjltuma energija
—> = elektriska energija
< = gaismas energija

" u.c.

= vielas iek$éja
energija

Il. TERMOKIMUJA

Termokimija ir termodinamikas nozare, kas péti siltuma
Q (J, kJ) izdalisanos un uztversanu kimisko reakciju gaita.

Ja kimiskas reakcijas norisé siltums tiek patéréets, tad
reakciju sauc par endotermisku reakciju, bet, ja siltums
izdalas, tad par eksotermisku reakciju.

Termokimiskais vienadojums ir Kkimiskas reakcijas
vienadojums kura ir noradits $is reakcijas siltumefekts,
kas savukart ir atkarigs no vielas agregatstavokla (g, Sk
vai c¢). Pieméram, 2 mol GdenraZa reagéjot ar 1 mol
skabekla veidojas 2 mol ddens un izdalds 571,6 kJ
siltuma. Udens veidosanas termokimiskais vienadojums:

2H, ) + O,y = 2H,04, + 571,6 kI

1. Vielas radanas siltums (Q,)

Vielas rasanas siltums ir siltuma daudzums, kas izdalas,
vienam molam kimiska savienojuma veidojoties no

vienkar$am vielam. Pieméram, Qero =285,8 kJ/mol.

Vienkarso vielu rasanas siltumu ir pienemts uzskatit
par vienadu ar 0. Piemeram, Q. =0 kJ/mol.

Izdalitas vai uztvertas energijas daudzums
termodinamika ir attiecinams uz ta saucamiem

standartapstakliem, kad T =298 K, p =101, 3 kPa.

2. Pirmais termokimijas likums

Kimiska savienojuma sadalisanas siltums ir skaitliski vienads
ar ta rasanas siltumu, tikai ar pretéju zimi. (A.L.Lavuazjé,
P.S.Laplass, 1780-1784).

Pieméram, dens sadalisands termokimiskais vienadojums ir

2H,0,,, = 2H, , + O, — 571,6 kI

3. Hesa likums (termokimijas pamatlikums)

Kimiskas reakcijas siltumefekts ir atkarigs tikai no reagéjoso
vielu sakuma un beigu stavokliem, bet nav atkarigs no
procesa starpstavokliem. (G.Hess, 1840).

Pieméram, ogJskabo gazi CO; var iegdt pa taisno no oglekla
un skabekla. Sis reakcijas siltumefekts ir Qi:

Cot Oz COp+ Q

Bet oglskabo gazi var iegit ari pakdpeniski oksidéjot grafitu C
— sakuma lidz tvana géazei CO, un péc tam tvana gazi
oksidéjot talak lidz gala produktam CO,. Pirmaja parvértiba
siltumefekts bis Q., bet otraja — Qs:

Cy+ 0,50, ,— CO,+ Q,
CO,, + 0,50, , — CO,,+ Q,

Izradas, ka nav svarigi, kada veida tiek realizéta parvértiba.
Galvenais, ka izejvielas abos gadijumos sakotnéji bija
vienadas (grafits un skabeklis), un gala produkts, kuru ieguva,
art ir viena un ta pati viela (oglskaba gaze). Siltumefekts
kopuma abos gadijumos ir vienads:

Q=0+
4. Secinajums no Hesa likuma

Kimiskas reakcijas siltumefekts ir vienads ar reakcijas
produktu rasanas siltumu summu minus izejvielu rasanas
siltumu summa.

Ja sava starpa reagé viela A un viela B, veidojas viela C un
viela D, Sis reakcijas termokimiskais vienadojums ir

aA + bB > cC +dD + Q

kur a, b, ¢ un d — stehiometriskie koeficienti, izejot no
secinajuma no Hesa likuma, Sis reakcijas siltumefekts ir

Q =(cQ.+dQ,)—(a-Q,+ b-Q,)

Pieméram, zinot, ka glikozes rasanas siltums ir 1260 ki/mol,
oglskabas gazes — 393,5 ki/mol un adens 285,8 ki/mol, ir
iespéjams aprékindt, kads ir glikozes oksidéSanas reakcijas
siltumefekts un uzrakstit reakcijas termokimisko vienadojumu

CeHy, 04 + 60, = 6CO, , + 6H,0, + Q

2(g)
Q=(6-Qco, + 6:Q o) ~(L- Qo + 6:Qo) =

(6 mol-393,5 kJ/mol+6 mol-285,8 kJ/mol) —

—(1 mol-1260 kJ/mol + 6 mol-0 kJ/mol) =2815,8 kJ
CeHi,04 (o + 60, o —> 6CO, o+ 6H,0, + 2815,8 kI

2 (g) 2 (g)



IIl. TERMODINAMIKAS PAMATJEDZIENI
1. Entalpija

Entalpija ir fizikalais lielums, kas raksturo kadas
sistemas (vielas) iekséjas energijas krajumu.

Precizak, entalpija ir sistemas (vielas) iekS&éja energija,
kura nemainiga spiediena var parvérsties par siltuma
energiju.

Jeédzienu “siltuma funkcija nemainiga spiediena” ieviesa
DZ. V. Gibss (1875), bet termina “entalpija” autors ir
H. Kamerling-Onnes (1909).

Entalpiju apzimé ar burtu H un méra dZoulos (J, kJ).
AH.

Apzimé&jums AH vai ari AHS98 nozimé, ka noradita

Entalpijas izmainu procesa gaita apzimé ar

skaitliska vértiba ir aprékinata standartapstak]os.

Entalpijas absoluta skaitliska vértiba nav izzinama.
Norisinoties kadam vielas parvertibam (kimiskai
reakcijai, vielas agregatstavokla mainai) ieksgjas
energijas krajums mainas un to var noteikt péc siltuma
daudzuma, kas izdalas vide, vai ari, kas tiek uztverts.

Attieciba starp sistému un vidi ir tada pati, ka starp
pircéju un pardevéju: ja pardevéja macina paliek par 10
eiro vairak, pircéja macina klGst par tiem pasiem 10 eiro
mazak. Kas vienam ir ar zimi “+”, otram ir ar zimi “-”.

Ja process ir eksotermisks, siltumenergija Q izdalas
vidé, bet sistémas (vielas) iekséjas energijas krajums H
samazinas, bet ja process ir endotermisks, siltums tiek
uznemts un sistémas (vielas) iekséjas energijas krajums

pieaug:
AH=-Q

Termokimiskos vienadojumos var noradit nevis reakcijas
siltumefektu, bet entalpijas izmainas. Pieméram:

2H, , + 0, , —> 2H,0,, AH°=-4836kl
2H2 (g) + O2 (8 - 2H20(§k) AHO = —571,6 kJ
2H, ,, + 0, ,, = 2H,0, AH® = -583,6 kI

No siem datiem var secindt, ka vienam molam Gdens
pdrejot no cieta agregatstavokla skidra, vielas (Gdens)
iekséjas energijas krajums standartapstaklos palielinds
par 6 kJ, bet ja viens mols tdens iztvaiko, vielas (Gdens)
iekséjdas enerdijas krajums pieaug par 44 kJ.
Uz entalpijas mainas aprékiniem pilniba ir attiecinami
visi spriedumi, kas ir saistiti ar Hesa likumu un ar
secinajumiem, kuri izriet no Hesa likuma. Pieméram,
parvértibas

aA + bB — cC + dD
entalpijas mainu AH® aprékina péc formulas

AH® =(c-AH° +d-AH® ) —(a- AH®, +b- AH®))

Kur AHOA— vielas A rasanas standartentalpija kJ/mol
utt.

2. Entropija

Entropija ir fizikalais lielums, kas raksturo sistémas iekséjas
struktiras sakartotibas pakapi: jo mazaka ir sistémas
sakartotiba, jo lielaka ir entropija.

Vismazaka entropija (struktlras nekartiba) ir vielam, kas
atrodas cieta agregatstavokli, un vislielaka vielam gazveida
agregatstavokli.

Entropijas jédzienu ieviesa R.Klauziuss (1865).

Entropijas izmainas kimiskas reakcijas gaita apzimé ar AS,
méra dZoulos uz Kelvinu (J/K) un aprékina, izmantojot
secinajumu no Hesa likuma. Pieméram, reakcijai

aA + bB —»> cC + dD
ASO:(C.SOC+d-S°D)—(a-SOA+b-SOB),kur

SOA —vielas A rasanas standartentropija J/mol-K utt.

3. Gibsa (briva) energija
Kopuma jebkura sistema darbojas divas pretéji virzitas
tendencés — no vienas puses sistétma “censas” samazinat
iekséjas energijas krajumu, bet no otras - palielinat
entropiju. Abu tendencu ietekmi raksturo Gibsa energijas jeb
brivas energijas fizikalais lielums.

Jédzienu ieviesa DZ.V. Gibss (1874).

Gibsa energijas izmainas kimiskas reakcijas gaita apzimé ar
AG, méra dioulos (J, kJ) un aprékina, izmantojot
secinajumu no Hesa likuma. Pieméram, reakcijai

aA + bB — cC + dD
AG°’ =(c-AG’. +d-AG° ) —(a-AG®, +b-AG")),

kur AGOA —vielas AraSanas Gibsa energija

standartapstaklos (298 K) kJ/mol utt.

Ja kimiska reakcija noris cita temperatiira, izmanto formulu
AG® =AH’ —T-AS°

Aprékinot, ka mainas sistemas Gibsa energija, iespéjams

prognozét, vai noteiktos apstaklos Sada parvertiba ir
iespéjama un vai ta notiek patvaligi.

Ja Gibsa energija samazinas (AG <0), sistéma Kklast
stabilaka un process ir patvaligs (kimiska reakcija Sados
apstaklos teorétiski ir iespéjama). Ja Gibsa energija palielinas
(AG > 0), sistéma klast nestabila un process nav patvaligs
(kimiska reakcija Sados apstaklos teorétiski nav iesp&jama).
Bet ja Gibsa energija nemainas (AG =0), sistéma atrodas
lidzsvara stavokli (vienlaicigi norisinas gan tiesa reakcija, gan
pretreakcija).

Pieméram, standartapstak/os reakcijai
2NO, @ 2N0(g) + 0O, @ AG=72,6 kl >0 bet
reakcijai 2NO,, + 0, ) = 2NO,,, AG=-72,6 k) < 0.

2(g) 2(g

AH®  116,2 kJ

Lidzsvara temperatira ir T = = o~

AS® 0,147 kI/K




