1.1-144
1.5.1-15.6
1.5.8-15.11
24.1-243
3.1

3.2
5.3.1-5.3.6
7.1-7.4

7.7

1.1-144
Uklad 1 otoczenie

Uklad ————> Otwarty
l/ (nastgpuje wymiana masy)

Zamkniety
(bez wymiany masy
Z otoczeniem)

Uktad moze by¢ tez izolowany (nie zachodzi przeptyw masy i energii) albo niezolowany (zachodzi
przeptyw masy, albo energii, albo masy i energii).

Kazdy uktad izolowany jest wiec zamkniety i kazdy uktad otwarty jest nieizolowany.

Uktady adiabatyczne nie wymieniajg z otoczeniem masy i ciepta, lecz moga wymienia¢ energi¢ pod
innymi postaciami.

Stan uktadu okres$laja zmienne ekstensywne (m,V,liczba moli, czastek) i intensywne (T,p,st¢z.ci). Zmienne
ekstensywne sa wprost proporcjonalne do masy uktadu.

Dwa uktady moga by¢ identyczne,jesli wartosci wszystkich zmiennych sg dla obu uktadow jednakowe.
Dwa uktady sa podobne, jesli nie r6znig si¢ zmiennymi intensywnymi.

W chemii fizycznej stosowane sg najczesciej trzy sposoby definiowania stgzenia:
a) Stezenie molowe c=n/v [mol/dm3]
b) Molalnosc m=n/m [mol/kg]
c) Utamek molowy x=n/Xn

V1A1+v2A2+.. vVKAk+vk+1Ak+1=0
&E-liczba postepu reakcji
v-wspotczynnik stechiometryczny

E=Anl/vl , gdzie Anl-zmiana liczby czasteczek wywolana przebiegiem reakcji

d_dn
E_v

&>0 od lewej do prawej reakcja £<O od prawej do lewej



PIERWSZA ZASADA TERMODYNAMIKI
»Calkowita energia ukladu izolowanego jest wielkoscig stala, niezalezng od przebiegajacych w tym
ukladzie procesow”

U-energia wewngtrzna. Jej okreslenie nie jest mozliwe, w ch.fiz. badamy jej zmiany AU

Energia wewnetrzna jest jednoznaczng funkcja stanu ukladu. Zmiana energii wewnetrznej ukladu
zamknietego,nieizolowanego jest wedlug I zasady termodynamiki rowna sumie energii dostarczonej
do ukladu i odprowadzonej z ukladu pod jakakolwiek postacig.

Dwa sposoby wymiany energia z otoczeniem: ciepto i praca.Uktad wymienia ciepto przez
przewodzenie,konwekcje lub promieniowanie. Inny sposob to praca.

Najczesciej zmiana pracy wigze si¢ ze zmiang objetosci pod dziataniem wewngtrznego cisnienia lub przeciw
temu cisnieniu — objetosciowa lub z praca zwigzang z przeptywem tadunkow elektrycznych, pod dziataniem
roéznicy potencjatow — elektryczna.

Dla uktadéw izolowanych: U=const dU=0

Dla uktadéw zamknigtych,nicizolowanych AU=Q+W dU=Qel+Wel (el-granicznic maty proces)

PRACA

Gaz w cylindrze, tlok o powierzchni S, bez tarcia, obcigzony ci$nieniem pprac , mniejszym od cisnienia gazu.
Ttok zostaje przesuniety o odcinek x wskutek rozprezania gazu, wykonana zostaje praca objetosciowa
Wobj=- ppracAV , dla granicznie matego przesunigcia ttoka: Wel,0bj=- pprac dV

Taki sam wzor opisuje pracg podczas wciskania tloka, tylko wtedy W>0, a pprac jest ciSnieniem dziatajacym
od wnetrza cylindra, Ogolnie pyrac —ci$nienie przeciw ktdremu jest wykonana praca.

Poniewaz pyrac nie musi by¢ state w czasie catego procesu, catkowita praca wynosi :
V2

Wobj = — j Pprac AV
V1
Najprosciej jest w przypadku, gdy p=const, wtedy W=- PpracAV , lub gdy Pprac jest cisnieniem panujacym w
uktadzie. Wtedy jednak jest to niemozliwe, ale mozemy traktowac to jako przypadek graniczny, w ktérym
Pprac 1 p roznia si¢ nieznacznie. W takim przypadku po kazdym nieznacznym przesuni¢ciu tloka o
odcinek dx nalezy zmieni¢ odpowiednio ciSnienie zewne¢trzne , by bylo ono nieco wyzsze od cisnienia
gazu zamknietego tlokiem. Taki proces, przebiegajacy przez szereg stanéw rownowagi nazywamy
quasi-statycznym.
a) Izotermiczne spr¢zanie lub rozprezanie gazu

V2 V2 V2 V2
. nRT \% V2 p2
Wobj = — ] Pprac dV = — J pdV =— J TdV = —nRT f v - —nRTlnﬁ = nRTlnp—1
V1 V1 V1 V1
b) Adiabatyczne sprezanie lub rozprezanie gazu
Obowiazuje wzoér poissona pV* = const , k =2  pV* = p1v1k = p2v2k

cv’
V2

V2 V2
] p1vik p1vik
Wobj = — f Pprac dV = — f pdv = —
V1 V1

vk k-1

(v2i-k —y11-k)

V1
1 p2v2 — plvil
= ——(p2v2kv2i-k — p1vikyv1i-k) =
k_l(pVV p1vi1ky11-k) =)

Wzor jest stuszny dla kazdej przemiany adiabatyczne;.




Energia wewnetrzna

Jesli uktad nie wymienia z otoczeniem pracy innej niz objetosciowa, to energia wewnetrzn uktadu jest
funkcja liczb moli poszczegolnych skladnikow oraz dwoch zmiennych okreslajacych stan

termiczny i mechaniczny ukladu,

ktorych wybor jest dowolny, jednak najprostsza posta¢ wzorow

otrzymuje sig, jesli tymi zmiennymi sa objeto$¢ V i temperatura T.
Przyjmujemy, zZe zostaje wykonana praca objetosciowa, wowczas

dU=Qel-ppracdV , a rézniczka zup

Dla procesu izochorycznego dV=

dU =dQ = (a_sz) dT, zatem (';—Z)V = (a—Q)

na
du = (au) dav + <au> dT
—\av aT
, @ WIeC

aT/y

Pochodna ta wyraza ilo$c ciepla wymieniong z otoczeniem przy jednostkowej zmianie temperatury, w
stalej objetosci, czyli pojemnosc cieplng uktadu.

(6U) ¢
ar), = Y

Dla warunkow izotermicznych, bez stalej objetosci

(5v),=»+7(5%)
av),~ PT\ar),

Wzér wskazuje, ze w stalej temperaturze energia wewnetrzna ukladu gazu doskonalego nie zalezy od

jego objetosci.

__nRT <ap> _nr d(GU) _ +TNR— tp=0
P=vy\or), v " av priy = TPTP=
Stad mozna wyprowadzi¢ wzoér na AU
T2
AU=]CvdT+j[ p+T( )]dV
T1

Dla gazu doskonatego ten czton =0

Wyprowadzenie wzoru na adiabate Poissona

du =w

nCvdt+[ p+T( ) ]dV——pdV

nRT nRT
nCvdt + [— —+ T(7)] dv = —T av

|4

cvdT_dVdV dstawiai k_cp_ .
R T—VdT ,podstawiajac _cva_cv r

4
- = (1 — k) — ca{kowawszy

£ (—k)j

T1
I (TZ) (VZ)I_"
"1 V1

7= -6



Entalpia
Jesli zmienia si¢ liczba moli w ukladzie, to energia jest funkcja, procz temp i obje¢toséi, postepu reakceji.
w=(Y () are (V) @
Vs T )y g 0%/

Jezeli T 1V const, to dU=dQ=pochodna po postepie, stad
aQ)
P =Qv,t = AUr

(0%’ TV

Dla reakcji egzotermicznych AUr < 0, dla endotermicznych AUr > 0

Dla procesoéw izobarycznych , w celu utatwienia obliczen wprowadza si¢ entalpie
H=U+pV , dH=dU+p dV+V dP
Dla proceséw quasi statycznych dU+p dV=Qel+Wel ,wiec:
dH=Qel+VdP+W el w
Praca innego rodzaju niz objetosciowa

dH—(aH) dT+(aH) d (aH)
~\ot),, ap).."P T \5¢

T§
Dla procesu izobarycznego (p=const)
oH

oH
at = (57), 7 (57), = cp
Zaleznos¢ entalpii od cisnienia w stalej T:

oH v
(%)T =veT (a—r),,
v

dH = CpdT + lv T(aT) ldp

T2 p2
AH—]C dT+f v T(av) dP
- )P T/,
T1 p1

~ Dtaxdoskonalych =0 druga calka

Dlap i T=const

Zwiazek miedzy Cp a Cv
dH=dU+p dV+ V dP, po podstawieniu

(aH) dT+(aH> d +(6H) s = <au) av + (au> dT + (au> dE+pdv+Vd
OT /¢ dp TE P 13 oV/re 0T /ye S/ y P P

Dla procesu izobarycznego i przy braku reakcji chemicznej dp=0id¢ =0
(aH) drT = (au> v + (au) dT +p dv
at ), ~\av)y, ar), . TP
_ au
CpdT=CvdT + [(W)T,; +pldv
- U ov. iaiac (2 - _ o
Cp =Cv+ [(av)m + p] (aT)T»f , podstawiajac (aV)T,ksi =-p+T (aT)V
_ ap av ap aT av,
Cp =Cv+TGv Gpe» Gpv GprGr = —

(50),
aT
Cp=Cv-—-T 1%
@p)r N
Wspolczynnik rozszerzalnoséi obj. — ( aT)P = a i Scisliwos¢i termicznej k = — - (—V)T

Cp =Cv +VT—
K



Prawo Kirchoffa - wyprowadzenie

)= (e S-S
T2

AHr(T2) = AHF(T1) + f ZUiCp_i aT
T1 i

Analogicznie dla U, tylko ze z Cv

Prawo Hessa

»Wartosci ciepla AU lub AH s3 jednoznacznie okreslone stanem ukladu przed rozpoczeciem i po
zakonczeniu reakcji, ro znaczy skladem jakoséiowym i ilo§ciowym, temperaturg i objetoscig ukladu,
nie zaleza natomiast od tego, w jaki sposéb przebiegala reakcja. Jesli réownanie stechiometryczne
danej reakcji mozna otrzymac przez dodanie rownan kilku innych reakcji pomnozonych przez
odpowiednie wspoélczynniki liczbowe, to standardowe cieplo tej reakcji AHr (lub AUr) rowne jest
sumie standardowych ciepel tamtych reakcji,pomnozonych przez te same wspolczynniki liczbowe.”

DRUGA ZASADA TERMODYNAMIKI

Okresla zasady, ktore musi spetni¢ proces, aby niesprzeczny z I zasadg proces mogh przebiec.

Proces nazywamy odwracalnym , gdy istnieje do niego proces odwrotny, w ktorym zmienne przyjmujaz
powrotem warto$¢i X1,X2,X3...oraz przechodzi przez te same stany posrednie , co w procesie pierwotnym,
lecz w odwrotnej kolejnosci 1 wymienia w tym procesie z otoczeniem ilo$¢ masy, ciepla i pracy roznigcg si¢
jedynie znakiem od wymienionych w procesie pierwotnym.

Proces nieodwracalny nie spetnia tych warunkow, np: rozpr¢zanie gazu przeciw statemu cisnieniu lub do
proézni (przy powtdrnym sprezeniu trzeba zuzy¢ wigcej pracy niz si¢ jej zyskuje w rozprezaniu), przeptyw
ciepta migdzy dwoma czg$ciami o réznych temperaturach, przeptyw masy miedzy dwoma obszarami, w
ktérych stezenia sg rozne, kazda reakcja chemiczna.

Il zasada termodynamiki — wszystkie zjawiska zachodzace samorzutnie sa nieodwracalne.

Rudolf Clausius w 1852r. Zdefiniowat entropie
»Gd uklad zamknigty o temperaturze T, jednakowej w kazdym punkcie, wymienia z otoczeniem w
procesie odwracalnym cieplo Qel, wowczas entropia tego ukladu zmienia si¢ o wartos$¢ dS

_ Qel
s ==

Zmiana entropii uktadu wywotana przebiegiem procesu jest okreslona wartosciami zmienych stanu uktadu
na poczatku i na koncu tego procesu niealeznie od tego, czy proces byl odwracalny czy nieodwracalny.

Qel

ds — T > 0 proces nieodwracalny

Qel

ds — T - 0 proces odwracalny

Wyrazenie dS — QTel nazywamy produkcja entropii.
1. Entropia dowolnego uktadu, w dowolnym elementarnym procesie moze si¢ zmiania¢ z dwoch
powoddéw: transportu entropii z otoczenia Qel/T i produkcji entropii wewnatrz ukladu.
2. W procesach odwracalnych zmiana entropii uktadu jest rowna transportowii entropii, a zatem
réwna co do wielkos$ci 1 przeciwna znakiem entropii otoczenia. Sumaryczna zmiana entropii
uktadu 1 otoczenia jest rGwna zeru.
W procesach nieodwracalnych produkcja entropii jest zawsze wigksza od zera.
4. W uktadzie izolowanym lub izolowanym adiabatycznie mogg przebiega¢ tylko takie procesy,
ktore zwigkszaja jego entropig.
5. Jezeli zmiana entropii uktadu jest wigksza niz produkcja entropii, to proces moze zachodzi¢
samorzutnie.

w



Energia swobodna i entalpia swobodna
Energia Swobodna: F=U-TS
Entalpia swobodna G=H-TS

dG=dH-TdS-SdT , dH=Qel+VdP+W el , Qel=TdS-TdiS (diS — produkcja entropii)

dG=Tds-TdiS+Vdp+ W el-TdS-SdT, a wiec:
dG=-SdT+V dP + Wel - TdiS
dF=-S dT — p dV + Wel —Tdis
dH=T ds+V dp + Wel — TdiS
dU=T ds-pdV + Wel -TdiS

Dla procesu izotermiczno-izobarycznego

dG= W el -TdiS , a wiec warunkiem samorzutnego procesu:

dG< Weel , dG= W el (rownowaga)

Dla procesu izochoryczno-izotermicznego

dF= Wel — TdiS

df< Wel (samorzutny), dF= W el (rownowaga)

Powinowactwo chemiczne
Jesli w uktadzie zamknietym nie zmienia si¢ temperatura,ci$nienie i stezenie, to nie zachodzg zatem
samorzutne procesy przeptywu ciepta i masy. Wtedy produkcja entropii musi by¢ proporcjonalna do
zmiany liczby postepu reakcji.

TdiS=Ad¢ >=0
Liczba postepu si¢ zwicksza, A>0 reakcja od lewej do prawej, A<0 od prawej do lewej, A=0 réwnowaga.
A-powinowactwo chemiczne. A(T,p,&)

Wyprowadzenie wzoru:
as as oH as
rass = [r(57) ~cpe|ar[r(5) -(5) |ave[r(G) -(5p) |as mo-o)

TdiS = |T (0_5) — (B—H) d¢ , poréwnanie z wzorem de Dondera (TdiS=AdE), d& sie upraszcza
/)y, \&/p,

OoH

A=T (65) (OH) TASr — AHr AGr
X Tp X Tp

15.1-15.6

Uklady otwarte

dU:Uidni dV=Vidni

dU=Qel,przen-pdV

Qel,przen — elementarne ciepto przenoszenia (energia dostarrczona do uktadu wraz z dn; molami czasteczek
sktadnika 1)

Qel,przen=(U;+pV;)dn;=H;dn; Molowe cieplo przenoszenia réwne entalpii czastkowej tego skladnika

dU=Qel-pdV+W el+H;dn;
Wzér wyzej jest I zasada termodynamiKidia UKIAdW 0twartego.

G . .
o~ Mi potencjal chemiczny

Mozna wyrazi¢ go w dF ,dG itp
dF=-SdT —p dV + };n;d u;+Wel , | dla przemiany izobaryczno-izochorycznej mamy:

n;d yu; = 0 (rownanie Gibbsa — Duhema)

i
Ogodlnie, potencjat jest naprawde pochodng H,U,F po ni.



Rownowaga chemiczna.
A=-G=-2vip

Z v; u; = 0 WARUNEK ROWNOWAGI CHEMICZNE]

i
Gaz doskonaty — spelnia ré6wnanie Clapeyrona
pV=nRT
1. Spehia prawo daltona
n.
pi = VLRT,gdzie Pi = pPx;
2. Mieszaniu jego sktadnikow nie towarzyszy pobranie ani wydzielanie ciepta

(au)t—O'(aH)t—O ] U—fC dT + 'H—fC dT +
aV—lap—,wu;c— v aiH=|Cp a

Po wyprowadzeniu z popierdolonych wzorow ktérych nie chce mi si¢ pisa¢ dochodzimy do:

G =6°+RTInL
p

Prawo dzialania mas
~ > wi(T,p) = RTInKx (T, p)

L

Kx(T,p)

vl,v2..v3 vn
x1 xz x3 ---xn

A = RTInKx(T,p) — RTInx?1x3*x¥3 ... x¥" lub A = RTIn

W stanie r6wnowagi A=0, zatem

xP1x92x¥3 . x¥" = Kx(T,p)

Prawo dziatania mas-gdy w roztworze doskonalym lub idealnie rozcienczonym panuje stan r6wnowagi
chemicznej, iloczyn utamkéw molowych reagentéw podniesionych do poteg rownych ich
wspolczynnikom stechiometrycznym jest wielko$cia niezalezna od stezen reagentow i zalezng jedynie
od temperatury i ciSnienia.

~ > wiu(T) = RTInKp (T)

L

I\ p2\"? o\ Kp(T
A = RTInKp(T) — RTIn (p—) (p—) (p—) tub A = RTin—— P
T &) &) -G
) , po po po

1\ 2\’ n\vn
<Z—o) <1109_°) (Z—o) = Kp(T), lub dla cisnieh w atmosferach p1V1p2v2pn'"
Porownujac wzory, otrzymujemy zalezno$¢ miedzy kx a kp

RtInKx=—; vip;(T,p) = — Xy vi(u; °(T) + RTlnp%) =—2ivipu °(T) — RTlnp%Z v; = RTInKp —

RTIn (ﬁ)_zm Kx = Kp (ﬁ)_zm

(ﬂ)m = Kc(T)

CO

vl v2

<cl> (cZ)
c° c°
Powinowactwo chemiczne reakcji heterogenicznej

i
A= _Z Vil = _Zviﬂio - Z viRTln%— Z vl-RTlnx,-

i i i(gazy) i(f.skond)
Stata rownowagi kp=x}" ... x; "y (p:%)”kﬂ (%)”r, gdzie do k — f.skond, od k+1 do r gazowa




ZALEZNOSC STALYCH ROWNOWAGI OD TEMPERATURY I CISNIENIA
dlnKx 1 H; AHr® . dinKp AHr°
o7 =& Vi = gz -analogicaie =gt = S

i
AHr° — stand. ciepto reakcji pod cisnieniem 1latm — mozna zaniedbac!
AH7T® — stand. ciepto pod dowolnym cisnieniem — mozna zaniedbad!

Dla Kc

dinKc dInKp dinT AHr° Y,;v; AHr°—RT);v; AUr°
dar_ dT _Zvi dr _ RT2 T RT? ~ RT?

Upraszczajac, zaktadajac , ze AHT° ;u'e zalezy od temperatury:

InKp = — % + const Przedstawiajac to w uktadzie wspotrzednych,jako 1/T=x, a InKp =x , a prosta

opisujac wspdlczynnikiem kierunkowym AHr/R otrzymujemy wykres zaleznosci :

tgalfa=-deltaHr/R

X 1/T

(czerwona-egzotermiczna, niebieska-endotermiczna)
Z definicji statej rownowagi Kp wynika, Ze nie zalezy ona od ci$nienia ogolnego, jedynie od temperatury.
Inaczej ma si¢ rzecz ze stalg Kx.
dlnKx Zi V; —AVr

( ap )T ~  p  RT
Wzory te ilustrujg prawo przekory Le Chateliera-Brauna — jezeli na uklad znajdujacy si¢ w stanie
réwnowagi dziala jaki§ czynnik zewnetrzny, to powoduje on naruszenie stanu ré6wnowagi w taki
sposob, jaki czesciowo ostabia dzialanie tego czynnika.

Twierdzenie Nernsta-Plancka
Walter Nernst wykazal w 1906 roku, ze

I (i)Ao) _ L <6AHr>
T\ aT ), 120\ aT /,

Co oznacza, ze linie A(T) 1 —deltaHr(T) pokrywaja si¢ juz powyzej temp. 0 K. Wykorystujac zalezno$¢ tych
warto$¢i od S i twierdzenie de lhospitala, doszedl do wniosku, ze le(} ASr =0

Dodajac tego twierdzenie Plancka (S=k In W) dochodzimy do wniosku, ze dla dowolnej postaci w formie
idealnego krysztalu standardowa entropia w temp 0 K jest rowna ZERO.



ROWNOWAGI FAZOWE

Efekt cieplny procesu przechodzenia z jednego stanu fazowego do drugiego nazywamy molowym
cieplem przemiany fazowej. Dla przemiany izobaryczno-izotermicznej jest on rowny zmianie entalpii.

Wp.f=-pAVp.f
Przemiany fazowe, ktore zachodza pod danym ci$nieniem i w $cisle ustalonej temperaturze, przy czym
wielkosci fizyczne okreslone przez pierwsze i1 drugie pochodne entalpii swobodnej wzgl. T i p wykazuja
niecigglo$¢ w temperaturze przemiany, nosza nazwe¢ przemian fazowych pierwszego rodzaju.
Na wykresach cp/T obserwuje si¢ np dla metanu anomali¢ lambda (nagly wzrost cp w temp. Ok 20K, a
potem spadek), spowodowang:

1. Odblokwaniem rotacji jednej czes$¢i czasteczki wobec drugiej

2. Odblowaniem rotacji matych czastek w sieci krysztatu

3. Zanik uporzadkowania ‘nadstruktury’, przemiana porzadek-nieporzadek.

4. Zanik uporzagdkowania momentow magnetycznych atomow (przejscie z ferromagnetyka do

paramagnetyka)

5. Zanik uporzadkowania momentéw dipolowych

Odblokowanie rotacji (w wyniku czego krysztaly sie rozpuszcajg) nazywane jest topnieniem

rotacyjnym.

Claussius-Cleppeyron
Fazy sag w rownowadze izotermiczno-izobarycznej
Gk =G/
Dziatamy na fazy czynnikiem z zewnatrz. Np dostarczeniem ciepta. Zwigksza to temperaturg o wartos¢
dT i zmienia ci$nienie o dP, bo jest to uktad jednozmieny. W zwigzku z tym warto$¢i entalpii
molowych zmieniajg si¢ rOwniez
dG/ = =YJdT +V/dp idG* = —Y*dT + Vkdp
Fazy wciaz jednak musza by¢ sobie rowne, dlatego po przyréwnaniu stron otrzymujemy dalej postac
rézniczkowa:

ap Yk —Y/  AYpf , AHpf ~ = AHpf
(6_T>G =vE T - AVpf ,Cco na podstawie AYpf = W daje W
(a_p) _ TpfAVpf
aT);  AHpf
Upraszczajac , zaktadajac ze AVpf=RTpt/p otrzymujemy ci$nienie pary jako f. Temp

Hp.f.
Inp=- RT + const

ma dla wielu substancji podobna wartos¢, 88 J/K*mol

. AH.
Regula troutona — iloraz P
Twrz

Wieloskladnikowe

Liczba stopni swobody: s=alfa-B+2 , gdzie alfa — liczba skl niezaleznych, beta — liczba faz

Wskazuje ilos¢ zmiennych, ktére mozna zmienni¢ dowolnie, przy czym ta zmiana, naruszajac stan
réwnowagi, nie powoduje zmiany faz. W nowym stanie rownowagi wystepuja obok siebie te same fazy, lecz
w innych ilosciach.

Skladniki niezalezne — te ktorych stgZenia nie sa powigzane miedzy sobg zalezno$ciami
stechiometrycznymi wynikajagcymi z prawa dzialania mas badz sposobu sporzadzenia uktadu.

Alfa=n-r-w , n-liczba sktadnikow uktadu, r-liczba réwnan stechiometrycznych, w-dod.warunki stechiom.




Prawo Raoulta i Henry’ego
Warunek rownowagi fazowe;j
ul€ = p19ip2¢ = pu29
pl

ul(T,p) + RTlnx, = p1(T) + RTlnF

2
u2(T,p) + RTInx, = p2(T) + RTln’;—o
Gdzie p — standardowe potencjaly chemiczne
Przeksztatcajac

1 (T, p) — ul(T
lnp_zlanu( p) — ul(T)
p° RT

Dla faz skondensowanych standardowy potencjat chemiczny (T,p) w niewielkim stopniu zalezy od
cisnienia, drugi wyraz po prawej stronie mozna uznac¢ za funkcje temperatury i oznaczy¢ przez K

p1(T,p) — p1(T)

InK1 =
n RT

Otrzymujemy

lnz;—i = Inx1 + InK1 ,usuwajac In i wstawiajac x1=1

K1 = 2™
pO

, gdzie pOl-preznos¢ par

Otrzymujemy Prawo Raoulta: p1 = p01(T) * x1 i p2 = p02(T) * x2 = p02(T) * (1 — x1)

Z prawa Raoulta wynika, ze w stalej temperaturze ciSnienia czastkowe skladnikow nad roztworem
doskonalym , jak rowniez calkowite cisSnienie pary nad takim roztworem, sg liniowymi funkcjami
ulamkow molowych skladnikow w roztworze.

Dla substancji rozpuszczonej stosujemy natomiast prawo Henry’ego.
Pi=Ki(T)xi

Azeotropia

Moze wystapi¢ w roztworach rzeczywistych znacznie odbiegajacych od prawa Raoulta. Wtedy, mamy do
czynienia ze zjawiskiem, w ktorym calkowita preznos$¢ pary jest w pewnym zakresie stezen wieksza od
preznosci par czystego, lotniejszego skladnika w tej samej temperaturze. Azeotropia dodatnia. Gdy
roztwor wykazuje minialng preznos$¢ pary-azeptropia ujemna. Azeotrop dodatni uzyskuje minimum
temperatury wrzenia, a ujemny maksimum temp. Wrzenia.



5.3.1-5.3.6
OGNIWA ELEKTROCHEMICZNE

2
Wel = dQ f do = ($2 — ¢1)dQ
1

A=EF ve —podstawowe rownanie termodynamicne ogniwa elektrochemicznego
E=(phi prawej-phi po lewej) — potencjal drutu po stronie prawej mierzony wzgledem drutu po lewej

SEM a aktywnos¢ reagentow

RT ar’ as"®)prod
E=EFEo— n
veF alYla2v?)substr.
AST = veF (3)  AHT = veF[T (%) ]
p’ pJ

Potencjal potogniwa — sila elektromotoryczna ogniwa zbudowanego w ten sposob, ze prawym
pologniwem jest rozwazane pologniwo, a lewym-standardowe ogniwo wodorowe . Zgodnie z tg
konwencjg SEM ogniwa zbudowanego z dwoch okreslonych potogniw jest rOwne réznicy potencjalow
ogniwa prawego i lewego.

Potogniwa: pierwszego rodzaju — metal elektrody (lub gaz, ktory ja obmywa) ulega utlenieniu (lub w
przypadku gazéw redukcji) do jonéw wystepujacych w elektrolicie

Drugiego rodzaju- metal ulega utlenieniu do trudno rozpuszczalnej soli

Redox — procesy utleniania i redukcji zachodzg w roztworze elektrolitu, a obojetna elektroda dostarcza lub
odbiera elektrony.

Rodzaje potogniw

a)pierwszego rodzaju:

-z aktywna elektrodg metalowg np, Cu2+ + 2e = Cu , Ecu2+||Cu = Eocu2-||cu — RT/2F In acu2+/acu
-gazowe, np. Wodorowe 2H30+ +2e = H2+2H20 , E=RT/F In aH30+/pierw. Z fH2

b)drugiego rodzaju

-chlorosrebrowe Agcl+e=Ag+Cl- E=Eo-RT/F In a Cl-

-antymonowe Sh203+6H30+ + 6e = 2Sh + 9H20 E=E0-2,303RT/F pH

Ogniwa bez przenoszenia- to takie, w ktorych nie wystepuje potencjat dyfuzyjny, a wigc zawierajace jeden
wspolny elektrolit dla obydwu pét ogniw. Moga to by¢ ogniwa w ktorym jedna elektroda jest odwracalna
wzgledem kationu elektrolitu, a druga wzgledem anionu, lub np odwracalne wzgledem tego samego jonu.



KINETYKA CHEMICZNA

Reakcje dzielimy na homogeniczne — zachodza w obrebie jednej fazy lub heterogeniczne- reaguja na
granicy faz, przy czym reagenty mogq znajdowac sie¢ w réznych fazach.

Szybkos¢ reakcji homogenicznej uktadu w statej Temp. Jest funkcjq stezen reagentow.
Szybkos¢ reakcji homogenicznej w stalej objetosci definiujemy wzorem:

L o dzi hwilowe stezeni t Stez. stech, [0k, 1
vV=———, eci—c owe stezenie reagenta,v; — wspotcz. stech. * —
v, dt gdzie c; wilowe stezeni g i — wspotcz [dm3 p

W przypadku zmiennej objetosci:

_1dn/V 111dn; n;dV

v = - =
V; dt V; V dt VZdT

Dla reakcji : v = k * cA® * cBP x cC?, k — stata szybkosci a + B + y = rzad reakcji

Reakcje elementarne — reakcje bedace etapami jednej, wiekszej reakcji. Np reakcje rozpadu
homolitycznego czy heterolitycznego.

Czasteczkowos¢ reakeji —liczba czasteczek biorgcych udziatl w reakcji elementarne;.

Jezeli reakcja biegnie w kilku etapach ,a jedna ze sktadowych reakcji jest znacznie wolniejsza od innych, to
stanowi stadium ograniczajace szybko$¢ procesu i jest nazywana etapem limitujgcym procesu.

Metody badania kinetyki szybkich reakcji:

a)
b)

c)
d)

e)

Przeplywowe — bardzo szybkie zmieszanie substratdw w komorze i pomiarze metoda ciaglta stezen
reagentOw w wyplywajacym z niej strumieniu.

Metoda fal uderzeniowych- dla reakcji zachodzacych w gazach pod wptywem nagtego
podwyzszenia temperatury wywolanego sprezeniem gazu falg uderzeniows. Stezenia reagentow
wyznacza si¢ np metodg chromatografii gazowe;j

Metody relaksacyjne- na odwracalny uktad w stanie rownowagi dziata si¢ silnym impulsem i
mierzy zmiany stezenia, ktore nastgpnie sa zalezne od czasu relaksacji

Metody akustyczne — oparte na zjawisku pochtaniania ultradzwigkow w roztworach. Czas relaksacji
oblicza si¢ na podstawie wspotczynnikd pochtaniania i czesto$ci fali, przy krotej nastepuje
maksymalne pochtanianie

Metoda elektronowego rezonansu paramagnetycznego — pomiar zmian szerokosci pasm
rezonansowych

ROWNANIA KINETYCZNE
PIERWSZEGO RZEDU

1 dCi
B V; dt B
Przy zatozeniu,ze va = —1,to mierzymy ubytkiem substratu

v kc,

a — stezenie poczatkowe, a — ca = x(x — zmniejszenie stezenia do chwili t)
dx
—=k(a—x
ac — K )

Rozdzielajac zmienne i calkujac réwnanie 2 otrzymujemy

Inc, =—-kt+C

Statej catkowania pozbywamy si¢ z warunkow poczatkowych, t=0m ca=a

a
In— = —kt
Ca

Jest to catkowa postac rownania kinetycznego.

Mozna z niej wyliczy¢ k po przeksztatceniach

1 a
—In—=k
t c,



Whnioski:
1. W reakcji I-go rzedu stezenie substratu A maleje wykladniczo z uplywem czasu
C,=ae ™
2. Stala szybko$ci ma wymiar odwrotnos$ci czasu, a wiec jej warto$¢ zalezy od jednostek czasu, a nie
zalezy od jednostek st¢zenia.

Dla reakcji ustala si¢ czas, w ktérym przereaguje potowa, a wiec czas polowicznego rozpadu

_In2 0,693
Tk T2
REAKCJE DRUGIEGO RZEDU
dCA dCB . , 2
V= v 7aia i e kcycp,gdy caicbréwne, tov = —kc
W g ubytku i stanu chwilowego substratu — x
dx k( X
Tl a—x
Roéwnania catkowe :
1 1 1 x
—=kt+—-lubk =———
c a ta(a—x)
Po czasie t=t mamy c=x=a/2, a wigc
1
"“ka
REAKCJE TRZECIEGO RZEDU
dc
——— =kc3
L ¢
x
i k(a—x)3
Rownanie catkowe:
I = 1 (1 1) 1 1 1
C2t\c? a?) 2t ((a — x)2 az)
3
'~ 2ka?
_ ch_dx_k( )b — 222
V= 9 di - a—x x

LADNE WZORKI NA REAKCJE N-TEGO RZEDU - bo po co uczy¢ si¢ tylu wzorkow?©

dc K™
—== c
1 1 1
k= (n— 1)t [c"‘1 B a"‘l]
AL |

"= - Dka®D

Metody obliczania rzedu reakcji
a) Podstawienia — podstawianie kolejnych wartosci ¢ lub x , wyznaczonych doswiadczalnie dla
roznych czaséw t do kolejnych wzordéw na state szybkosci.

b) Graficzna — dla reakcji okreslonego rzedu funkcja chwilowych stezen jest liniowo zalezna od czasu.

Jesli wyniki w uktadzie Inc-t daja lini¢ prosta, to jest to reakcja pierwszego rzedu.

c) Metoda okreséw poltrwania — wyznaczamy okresy potowicznego rozpadu i badamy n=1
+In(taul/tau2)/In(a2/al)

d) Metoda rozniczkowa van’t Hoffa — obliczamy rzad na podstawie chwilowych szybkosci , wg
wzoru n=In(v1l/v2)/In(cl/c2)

e) Metoda izolacyjna ostwalda — korzystamy z nadmiaréw innych reagentow w stosunku do jednego.

Stezenie innych reagentéw jest praktycznie state, a jej szybkos¢ zalezy tylko od zmian stezenia A. W

tym wypadku rownanie v=k*ca”alfa i alfe mozgmy tatwo wyliczy¢ jedna z poznanych metod



REAKCIJE ZLOZONE
a) Reakcje odwracalne
A-2>Bk B-2Ak’

A-po czasie t mamy (a-x), a [B]=x . Szybko$¢ powstawania B jest rowna ROZNICY szybkosci reakcji

dx K ,
Fri (a—x)—k'x
W miare¢ uptywu czasu (a-x) maleje, a x rosnie, osiggajac wreszcie wartos¢ xe, przy ktorej
k(a— xe) = k'xe
Dx/dt = 0, ustala si¢ stan rownowagi.
Whyliczajac kK’ z poprzedniego rownania i podstawiajac do wzoru pierwszego otrzymujemy:

dx _ ka( )
dt  xe €T X
»CALKUJAC”

ka_1 xe

xe t xe—x
Wraz z uplywem czasu (xe-x) dazy do zera.
Stosunek k/Kk’> rowny jest stalej rownowagi reakcji!

k _k
Ko

=k+k

b) Reakcje rownolegle
Z A tworzg si¢ trzy produkty: B,C,D
Substancja A ubywa z szybkoS$cig — ddL:l = (k1 + k2 + k3)ca

,,CALKUJAC” k1+k2+k3=1/t In a/ca
22 = klcA itp
Chwilowe stezenie b~ = kla » exp(—(k1 + k2 + k3)t)

Wynika z tego ze dcb/dt dcc/dt ded/dt =k1:k2:k3=cB:cC:cE

KATALIZA I AUTOKATALIZA

Katalizator — substancja, ktora wprowadzona do uktadu reakcyjnego zwicksza szybkos¢ reakc;ji,
przyspieszajac tym samym osiggnig¢cie stanu rownowagi, ale nie zmienia stalej rownowgi; sama nie ulega
chemicznym przemianom w ostatecznym wyniku reakcji.

Inhibitor — katalizator ujemny, spowalnia

Katalizator :
a) Moze stanowic jeden ze sktadnikow jednorodnej fazy- kataliza homogeniczna
b) Stanowi odr¢bng faze i wtedy reakcja przebiega na granicy faz — kataliza heterogeniczna
c) Katalizator stanowi rozdrobnione czgsteczki — kataliza makroheterogeniczna
d) Katalizatorem sa produkty reakcji — autokataliza
Kataliza Homogeniczna:
A+B>P
A+K>AK
AK+B-2>P+K
A+K-> [A...K] —kompleks aktywny --> AK

228 = K1[A][K] — k2[AK] — k3[AK][B] = 0 , Ko(katalizator)=[K]+[AK], [K]=[K]o-[AK]
% = k1[A][[K]o — AK] — k2[AK] — k3[AK][B] = 0
Jezeli porownamy sobie produkt do ilosci katalizatora, to otrzymamy
d[P] 13TAKB] = k1k3[A][B][K]o
—ar - slAK]IBl = k1[A] + k2 + k3[B]

7 tego rOwnania wynika wazny wniosek, ze szybkos$¢ homogenicznej reakcji katalitycznej jest wprost
proporcjonalna do st¢zenia katalizatora. St¢zenie to pozostaje stale mniejsze od stezen reagentow.



Reakcje autokatalityczne
Juz mi si¢ nie chce, wiec napisze tylko wzor na pojebany czas indukcji , czyli znaczacego wzrostu
szybkos¢i reakcji po czasie poczatowym, typowego dla reakcji autokatalitycznych.

tindzm






