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ΧΗΜΙΚΗ ΘΕΡΜΟΔΥΝΑΜΙΚΗ

Εισαγωγή

H Θερμοδυναμική μελετά τις ενεργειακές μετατροπές που συνοδεύουν τα φυσικά ή χημικά φαινόμενα. Κλάδος αυτής είναι η Χημική Θερμοδυναμική που εστιάζεται στις χημικές αντιδράσεις. Η Θερμοχημεία, που μελετήσαμε στη Β΄ Λυκείου, αποτελεί μέρος αυτής και η ενθαλπία χαρακτηρίζεται ως ένα βασικό θερμοδυναμικό μέγεθος. Η θερμοδυναμική στηριζόμενη στους αντίστοιχους νόμους και χωρίς να αναφέρεται στην ατομική ή μοριακή σύσταση της ύλης, δίνει απάντηση στα εξής ερωτήματα: 

1.  Πότε μια αντίδραση γίνεται αυθόρμητα;

2. Πόσο μπορεί να προχωρήσει μια αντίδραση, ποια δηλαδή είναι η θέση χημικής ισορροπίας;

3. Ποιες ενεργειακές μεταβολές συνοδεύουν την αντίδραση;

Ωστόσο, το αδύνατο σημείο της θερμοδυναμικής είναι ότι δε θίγει καθόλου το θέμα του χρόνου. Αυτό αποτελεί αντικείμενο μελέτης της χημικής κινητικής. Έτσι, υπάρχουν αυθόρμητες αντιδράσεις εξαιρετικά αργές, που θεωρούνται πρακτικά αδύνατες.

2.1 Πρώτος Θερμοδυναμικός νόμος 

Πριν προχωρήσουμε στη διατύπωση των θερμοδυναμικών νόμων, είναι απαραίτητο να  δώσουμε τους παρακάτω ορισμούς:

Σύστημα: είναι η ουσία ή το μίγμα ουσιών που μελετάμε.

Περιβάλλον: είναι οτιδήποτε άλλο εκτός από το σύστημα. π.χ. αν μελετάμε ποσότητα 3 mol CO2 που περιέχονται σ’ ένα δοχείο, τότε σύστημα είναι τα 3 mol CΟ2.

Αναφέρονται 3 τύποι συστημάτων:

Το ανοικτό σύστημα: είναι το σύστημα που ανταλλάσσει ύλη και ενέργεια με το περιβάλλον. 
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Το κλειστό σύστημα: είναι αυτό που ανταλλάσσει ενέργεια αλλά όχι ύλη με το περιβάλλον. 
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Το αδιαβατικό κλειστό ή απομονωμένο σύστημα: το σύστημα αυτό δεν ανταλλάσσει ούτε ύλη ούτε ενέργεια με το περιβάλλον. 
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Κάθε σύστημα περιέχει ορισμένο ποσό ενέργειας που ονομάζεται εσωτερική ενέργεια (U). Αυτή αντιπροσωπεύει την ολική ενέργεια, κινητική και δυναμική, όλων των σωματιδίων που υπάρχουν στο σύστημα (ατόμων, μορίων, ιόντων, υποατομικών σωματιδίων). Η εσωτερική ενέργεια, όπως η ενθαλπία (Κεφάλαιο 2 - θερμοχημεία, Β΄ Λυκείου), είναι καταστατική ιδιότητα (ή καταστατική συνάρτηση). Δηλαδή, η τιμή της εξαρτάται μόνο από την ποσότητα και τις συνθήκες στις οποίες βρίσκεται το σύστημα και όχι από τον τρόπο με το οποίο το σύστημα έφτασε στην κατάσταση αυτή. Τέλος να παρατηρήσουμε, ότι η τιμή της εσωτερικής ενέργειας U ενός συστήματος δεν μπορεί να υπολογιστεί. Εκείνο που μπορεί να μετρηθεί, με τη βοήθεια της θερμοδυναμικής είναι το ΔU, δηλαδή, η μεταβολή της εσωτερικής ενέργειας του συστήματος.
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Ο πρώτος θερμοδυναμικός νόμος ή πρώτο θερμοδυναμικό αξίωμα εκφράζει την αρχή διατήρησης ενέργειας. Σύμφωνα με την αρχή αυτή η ενέργεια μεταβιβάζεται και μετασχηματίζεται, αλλά δε δημιουργείται ούτε καταστρέφεται. Δηλαδή ενέργεια μπορεί να ανταλλάσσεται μεταξύ συστήματος και περιβάλλοντος, αλλά η ολική ενέργεια συστήματος και περιβάλλοντος παραμένει σταθερή.
Σύμφωνα με τον πρώτο θερμοδυναμικό νόμο η εσωτερική ενέργεια ενός απομονωμένου συστήματος είναι σταθερή. Αν έχουμε δηλαδή ένα κλειστό σύστημα, που δεν ανταλλάσσει ενέργεια με το περιβάλλον, τότε η εσωτερική του ενέργεια είναι σταθερή. Δηλαδή,
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Ωστόσο, η εσωτερική ενέργεια ενός συστήματος μπορεί να μεταβληθεί αν το σύστημα : 

α. ανταλλάξει ενέργεια μέσω έργου με το περιβάλλον

β. ανταλλάξει θερμότητα με το περιβάλλον.

Να σημειώσουμε, ότι η θερμότητα και το έργο είναι δύο μορφές ενέργειας που μεταβιβάζονται από το περιβάλλον στο σύστημα και αντίστροφα. Δηλαδή δεν μπορούμε να πούμε ότι ένα σύστημα έχει θερμότητα ή ότι έχει έργο.
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Ας πάρουμε ένα σύστημα π.χ. ένα αέριο σε κυλινδρικό δοχείο. Το σύστημα αυτό μπορεί να πάρει ενέργεια μέσω έργου, όταν συμπιέζεται ή ακόμα να πάρει ενέργεια υπό μορφή θερμότητας από το περιβάλλον, όταν θερμαίνεται. Και στις δύο περιπτώσεις έχουμε αύξηση της εσωτερικής ενέργειας του συστήματος, όπως σχηματικά παρουσιάζεται παρακάτω:
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Αντίστροφα, ένα σύστημα μπορεί να παράγει ενέργεια, όπως π.χ. όταν  αντιδρά Zn με διάλυμα HCl. Στην περίπτωση αυτή το παραγόμενο αέριο προκαλεί εκτόνωση του εμβόλου, ενώ παράλληλα εκλύεται θερμότητα (η αντίδραση είναι εξώθερμη). 

Μια άλλη έκφραση του πρώτου νόμου της θερμοδυναμικής όταν το σύστημα ανταλλάσσει ενέργεια με το περιβάλλον,  είναι η παρακάτω:
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όπου, 

ΔU = U τελικό - U αρχικό , η μεταβολή της εσωτερικής ενέργειας του συστήματος.

 q : το ποσό της θερμότητας που ανταλλάσσεται μεταξύ συστήματος και περιβάλλοντος.

w :  η ενέργεια που ανταλλάσσεται μέσω έργου μεταξύ του συστήματος και του περιβάλλοντος.
Τα πρόσημα που δίνονται στη θερμότητα q και το έργο w, ακολουθούν τους εξής κανόνες:

( προσφορά θερμότητας στο σύστημα (π.χ. ενδόθερμη αντίδραση) ( q>0

( προσφορά ενέργειας στο σύστημα μέσω έργου (π.χ. συμπίεση) ( w>0

( αποβολή θερμότητας από το σύστημα (π.χ. εξώθερμη αντίδραση) ( q<0
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( αποβολή ενέργειας από το σύστημα μέσω έργου (π.χ. εκτόνωση) ( w<0

[image: image30.png]



[image: image31.png]ZToIXEID

<

EAeUBepn evépyela oxnuatioyos —s>

H,0



Παράδειγμα 2.1

Αέριο, που βρίσκεται σε κλειστό δοχείο, συμπιέζεται και θερμαίνεται. H ενέργεια που προσφέρεται στο σύστημα μέσω έργου είναι w = +20 kJ και η θερμότητα q = +50 kJ. Να υπολογιστεί η μεταβολή της  εσωτερικής ενέργειας του συστήματος.
[image: image32.wmf]Λύση 

[image: image33.wmf]ΔU = q + w = +50 kJ + 20 kJ = +70 kJ

Δηλαδή η εσωτερική ενέργεια του συστήματος αυξάνει κατά 70 kJ.

Παράδειγμα 2

Αέριο  εκτονώνεται και δίνει ενέργεια μέσω έργου w = -20 kJ, ενώ συγχρόνως θερμαίνεται παίρνοντας θερμότητα q = +50 kJ Ποια είναι η μεταβολή στην εσωτερική ενέργεια του συστήματος ;

Λύση 

ΔU = q + w = - 20 kJ + 50 kJ = +30 kJ.

Δηλαδή η εσωτερική ενέργεια του συστήματος αυξάνει κατά 30 kJ.

Εφαρμογή

Αέριο εκτονώνεται και δίνει ενέργεια μέσω έργου w = - 40 kJ, ενώ συγχρόνως θερμαίνεται παίρνοντας θερμότητα q  = +30 kJ. Ποια είναι η μεταβολή στην εσωτερική ενέργεια του συστήματος; 

Μεταβολή της εσωτερικής ενέργειας ΔU για αντιδράσεις που γίνονται υπό σταθερό όγκο  

Αν μια χημική αντίδραση λάβει χώρα υπό σταθερό όγκο, τότε w = 0 και με βάση τον πρώτο νόμο της θερμοδυναμικής έχουμε: 

[image: image34.wmf] 

Δηλαδή, η θερμότητα που εκλύεται ή απορροφάται, ισούται με τη μεταβολή της εσωτερικής ενέργειας του συστήματος. Να παρατηρήσουμε, ότι ο δείκτης v υποδηλώνει πως το φαινόμενο εξελλίσσεται υπό σταθερό όγκο, V = σταθερό. Επίσης η θερμότητα qV μπορεί να υπολογιστεί με τη βοήθεια ενός θερμιδόμετρου, το οποίο έχει σταθερά και αδιαβατικά τοιχώματα (απομονωμένο σύστημα).

Μεταβολή της εσωτερικής ενέργειας ΔU για αντιδράσεις που γίνονται υπό σταθερή πίεση - Ενθαλπία - Σχέση ΔΗ και ΔU
Αν όμως η αντίδράση γίνει υπό σταθερή πίεση, π.χ. σε ανοικτό δοχείο, τότε το ποσό της θερμότητας που εκλύεται ή απορροφάται δεν ισούται με τη μεταβολή της εσωτερικής ενέργειας του συστήματος, καθώς η παράμετρος έργο (w) συμμετέχει στο ισοζύγιο ενέργειας. Όταν μάλιστα το μόνο επιτρεπτό έργο είναι το έργο πίεσης - όγκου τότε το έργο που μπορεί να παράγει ή να καταναλώνει το σύστημα δίνεται από τη σχέση:        

 [image: image35.wmf]
[image: image36.png]


Το αρνητικό πρόσημο δείχνει, ότι η σχέση ακολουθεί τη σύμβαση που έγινε. Είναι, δηλαδή, θετικό το έργο που προσφέρεται στο σύστημα κατά τη συμπίεση (ΔV < 0 και w > 0) και αρνητικό το έργο που απορροφάται από το σύστημα κατά την εκτόνωση (ΔV > 0 και w < 0). Έτσι, ο πρώτος θερμοδυναμικός νόμος παίρνει τη μορφή :                         
[image: image37.wmf] 
Με δεδομένο ότι οι περισσότερες  χημικές αντιδράσεις γίνονται υπό σταθερή πίεση, μπορούμε να ορίσουμε μια νέα θερμοδυναμική συνάρτηση της οποίας η μεταβολή ισούται αριθμητικά με τη θερμότητα που απορροφάται ή εκλύεται σε μια χημική αντίδραση, υπό σταθερή πίεση. Η συνάρτηση αυτή είναι καταστατική, όπως η εσωτερική ενέργεια, ονομάζεται ενθαλπία (Η) και ορίζεται ως το άθροισμα της εσωτερικής ενέργειας και του γινομένου πίεση - όγκου του συστήματος. Δηλαδή, 
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Η μεταβολή της ενθαλπίας υπό σταθερή πίεση είναι:
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Οπότε, 
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Παρακάτω δίνεται σχηματικά, ο υπολογισμός παραγωγής έργου πίεσης – όγκου (εκτόνωση αερίου), σε μια αντίδραση που γίνεται υπό σταθερή πίεση. [image: image42.jpg]w=Fd
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Υπολογισμός ΔΗο αντίδρασης από τις ΔΗο σχηματισμού των ουσιών που μετέχουν στην αντίδραση


 Είναι γνωστό από την ύλη της Β΄ Λυκείου ότι, 

ΔΗ = ΣΗ προϊόντων – ΣΗ αντιδρώντων
Αν ΔΗ<0, τότε η αντίδραση χαρακτηρίζεται εξώθερμη, ενώ αν ΔΗ>0 η αντίδραση είναι ενδόθερμη.

Η πρότυπη ενθαλπία ΔΗο  μιας αντίδρασης, αναφέρεται σε πρότυπες καταστάσεις (25 οC, 1 atm, c =1M) και μπορεί να υπολογιστεί από τη σχέση:
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Όπου, Σ συμβολίζει το άθροισμα και n, m οι στοιχειομετρικοί συντελεστές για τα προϊόντα και αντιδρώντα, αντίστοιχα. ΔΗοf είναι η πρότυπη ενθαλπία σχηματισμού, δηλαδή η μεταβολή της ενθαλπίας, ΔΗ, για το σχηματισμό 1 mol της ένωσης από τα συστατικά της στοιχεία, σε πρότυπες καταστάσεις (βλέπε κεφάλαιο 2, Β΄ Λυκείου). Να θυμίσουμε επίσης, ότι η ΔΗοf στοιχείου που βρίσκεται στη σταθερότερη μορφή του, λαμβάνεται συμβατικά ίση με μηδέν.

Τέλος, οι τιμές των ΔΗοf διάφορων ουσιών, δίνονται σε μορφή πίνακα στο παράρτημα, στο τέλος του βιβλίου.
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Παράδειγμα 2.3

Να υπολογιστεί η τιμή ΔΗο της αντίδρασης: 2CO(g) + O2(g) ( 2CO2(g). Δίνονται οι τιμές ΔΗοf των ενώσεων, που παίρνουν μέρος στην αντίδραση,  CO(g): -110,5 kJ mol-1,  CO2(g): -393,5 kJ mol-1.

Λύση

ΔΗοαντίδρασης = 2ΔΗοCO2 – 2ΔΗοCO​ – ΔΗoO2 
ΔΗοαντίδρασης = 2 mol (-393,5 kJ mol-1) - 2 mol (-110,5 kJ mol-1) - 0

ΔΗο αντίδρασης = -787 kJ + 221 kJ = -566 kJ.

Εφαρμογή

Να υπολογιστεί η πρότυπη ενθαλπία ΔΗο της αντίδρασης:          

CH4(g) + H2O(g) ( CO(g) +3Η2(g)
Δίνονται οι τιμές ΔΗοf των ενώσεων, που παίρνουν μέρος στην αντίδραση, CH4(g): -75 kJ mol-1, H2O(g): -242 kJmol-1, CO(g): -110 kJ mol-1.
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2.2 Εντροπία, δεύτερος θερμοδυναμικός νόμος και χημικές αντιδράσεις 

Εντροπία
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Είναι προφανές, ότι μια φυσική μεταβολή γίνεται αυθόρμητα, όταν το σύστημα μεταβαίνει από υψηλότερη σε χαμηλότερη ενεργειακή στάθμη, όπως ενδεικτικά παρουσιάζεται στο παρακάτω σχήμα :
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Με την ίδια λογική θα περίμενε κανείς μια χημική αντίδραση να γίνεται αυθόρμητα μόνο όταν το σύστημα οδηγείται σε χαμηλότερη ενεργειακή στάθμη. Όταν δηλαδή η αντίδραση είναι εξώθερμη (ΔΗ<0). Πράγματι οι περισσότερες αυθόρμητες αντιδράσεις είναι εξώθερμες. Παράδειγμα φέρνουμε την οξείδωση σιδήρου, σύμφωνα με την αντίδραση:

 4Fe(s)+ 3O2(g) ( 2Fe2O3(s)  ΔΗο  = -1650 kJ
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Η αντίδραση αυτή γίνεται αργά προς την κατεύθυνση μόνο του Fe2O3 με αποτέλεσμα να σκουριάσει όλη η ποσότητα του σιδήρου. Ας θεωρήσουμε τώρα την αντίθετη αντίδραση, δηλαδή τη μετατροπή του Fe2O3(s) σε Fe(s). Η αντίδραση αυτή αποτελεί τη βάση για τη βιομηχανική παραγωγή του σιδήρου από το μετάλλευμα αιματίτη (Fe2O3). Όμως, η αντίδραση αυτή, παρόλο που είναι δυνατή, επ’ ουδενί δε γίνεται αυθόρμητα, γιατί έχει μεγάλο ενεργειακό κόστος. 
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Συμπερασματικά μπορούμε να πούμε, ότι αν μια αντίδραση γίνεται αυθόρμητα σε ορισμένες συνθήκες, η αντίστροφη της δεν είναι αυθόρμητη στις συνθήκες αυτές. Δηλαδή, οι αυθόρμητες αντιδράσεις δεν είναι αντιστρεπτές. Επίσης οι αυθόρμητες δράσεις κατά κανόνα ελευθερώνουν ενέργεια, ενώ οι μη αυθόρμητες απορροφούν ενέργεια. Υπάρχουν όμως και κάποιες ενδόθερμες φυσικοχημικές δράσεις (ΔΗ>0) που γίνονται αυθόρμητα. Ενδεικτικά αναφέρουμε:

1. τη διάλυση στερεού NH4NO3 στο Η2Ο 

NH4​NO3(s) ( NH4+(aq) + NO3-(aq)    ΔΗο = +27,4 kJ.

2. την εξαέρωση υγρού νερού σε ανοικτό δοχείο:

Η2Ο(l) ( H2O(g)   ΔΗο = +44,0 kJ
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Συνεπώς, η μεταβολή της ενθαλπίας (ΔΗ) δεν μπορεί να αποτελέσει ασφαλές κριτήριο για το χαρακτηρισμό μιας αντίδρασης ως αυθόρμητης ή μη. Για το λόγο αυτό θα πρέπει να αναζητηθεί μια άλλη καταλληλότερη θερμοδυναμική συνάρτηση.
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Για να αντιληφθούμε καλύτερα την αληθινή αιτία μιας αυθόρμητης μεταβολής, ας παρακολουθήσουμε ένα αυθόρμητο φαινόμενο στο οποίο δεν παρατηρείται η παραμικρή μεταβολή στην ενέργεια του συστήματος. Ένα τέτοιο φαινόμενο είναι η εκτόνωση ενός ιδανικού αερίου σε σταθερή θερμοκρασία, όπως φαίνεται στο σχήμα: 
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Το αυθόρμητο αυτό φαινόμενο οφείλεται στην αδιάκοπη τυχαία κίνηση των μορίων του αερίου, που οδηγεί το σύστημα σε μεγαλύτερη αταξία. Ανάλογα συμβαίνουν αν στο χώρο του πρώτου δοχείου έχουμε ένα αέριο Α και στο χώρο του δεύτερου δοχείου ένα αέριο Β. Μόλις ανοίξουμε τη στρόφιγγα τα δύο αέρια διαχέονται το ένα στο χώρο του άλλου μέχρι να καταλήξουμε σε ένα ομογενές μίγμα με μεγαλύτερη αταξία. 

 Το ίδιο παρατηρούμε αν ανακατέψουμε  μια καινούργια τράπουλα, όπου τα χαρτιά είναι τακτοποιημένα κατά σειρά αριθμών και χρωμάτων. Η σειρά των χαρτιών αλλάζει και όσο προχωράμε τα χαρτιά ανακατώνονται περισσότερο και η κατανομή τους γίνεται όλο και πιο τυχαία. Είναι δε μάλλον απίθανο να καταλήξουμε στην αρχική κατάσταση γιατί υπάρχουν τόσες πολλές κατανομές χαρτιών και μόνο μία έχει την αρχική τακτοποίηση.


Με ανάλογο σκεπτικό η διάλυση δυο υγρών, π.χ. βενζολίου και τολουολίου, είναι αυθόρμητη, παρόλο που δεν είναι εξώθερμη, καθώς οδηγεί το σύστημα σε μεγαλύτερη αταξία. 

Το ίδιο συμβαίνει και με την εξάτμιση ενός υγρού. Παρόλο δηλαδή που το φαινόμενο είναι ενδόθερμο, εν τούτοις είναι αυθόρμητο, λόγω αύξησης της αταξίας του συστήματος.



Συμπερασματικά, η κινητήρια δύναμη που κρύβεται πίσω από πολλές αυθόρμητες μεταβολές (όπως π.χ. η εκτόνωση ενός αερίου, η ανάμιξη αερίων ή ορισμένων υγρών, η εξάτμιση ενός υγρού) είναι η αύξηση της αταξίας των δομικών μονάδων του συστήματος.  

· Το μέτρο  της αταξίας ενός συστήματος εκφράζεται με μια νέα θερμοδυναμική ιδιότητα, την εντροπία, η οποία συμβολίζεται με S. Και όσο μεγαλύτερος είναι ο βαθμός αταξίας του συστήματος, τόσο μεγαλύτερη είναι η εντροπία αυτού.

Η εντροπία, όπως η εσωτερική ενέργεια και η ενθαλπία είναι καταστατική ιδιότητα. Έτσι για παράδειγμα, μίγμα που αποτελείται από 2 mol CO2 και 3 mol H2 σε Ρ = 2 atm και θ = 25 (C έχει ορισμένη εντροπία, ανεξάρτητα από το πως έφτασε το μίγμα στην κατάσταση αυτή.

Δεύτερος Θερμοδυναμικός νόμος

 Η μεταβολή όμως της εντροπίας ενός συστήματος δεν μπορεί να αποτελέσει ισχυρό κριτήριο για το χαρακτηρισμό μιας μεταβολής ως αυθόρμητης ή όχι. Για παράδειγμα φέρνουμε την πήξη του νερού στους -5 (C. Πώς είναι δυνατό η μεταβολή αυτή να γίνεται αυθόρμητα τη στιγμή που η εντροπία του συστήματος μειώνεται; Το κλειδί στην απάντηση δίνει η εντροπία του περιβάλλοντος. 

Σύμφωνα με το δεύτερο θερμοδυναμικό νόμο:

· Σε κάθε αυθόρμητη μεταβολή η ολική εντροπία του σύμπαντος, δηλαδή του συστήματος και του περιβάλλοντος, αυξάνεται. Συνεπώς, όλες οι αυθόρμητες μεταβολές οδηγούν σε αύξηση της εντροπίας του σύμπαντος.  


Συνένωση των δύο νόμων της θερμοδυναμικής οδηγεί στην πρόταση:

· Η ενέργεια του σύμπαντος είναι σταθερή, όμως η εντροπία του σύμπαντος τείνει προς ένα μέγιστο. 

Στην περίπτωση της πήξης του νερού, η εντροπία του περιβάλλοντος αυξάνεται περισσότερο απ’ όσο ελαττώνεται η εντροπία του συστήματος, με αποτέλεσμα η ολική μεταβολή εντροπίας να είναι θετική και η πήξη του υγρού να είναι αυθόρμητη σε θερμοκρασία κάτω από 0 (C.


Υπολογισμός ΔSοσυστήματος σε μια μεταβολή

Σε πολλές περιπτώσεις μπορούμε να προβλέψουμε τη μεταβολή της εντροπίας ενός συστήματος. Για παράδειγμα, έχουμε αύξηση της εντροπίας στις εξής περιπτώσεις:

1. κατά τη μετάβαση ενός στερεού στην υγρή φάση και ενός υγρού στην αέρια φάση. Δηλαδή έχουμε,

2. κατά τη διάλυση στερεών σε υγρά.

3. όταν η αντίδραση οδηγείται σε μεγαλύτερο αριθμό μορίων αερίου.

4. όταν αυξάνεται η θερμοκρασία.. 

Τέλος η τιμή ΔSο μιας αντίδρασης σε πρότυπη κατάσταση (25 οC, 1 atm, c =1 M) μπορεί να υπολογιστεί από τη σχέση:

όπου, Σ συμβολίζει το άθροισμα και n, m οι στοιχειομετρικοί συντελεστές για τα προϊόντα και αντιδρώντα, αντίστοιχα. Sο είναι η εντροπία των ουσιών που συμμετέχουν στην αντίδραση, σε πρότυπη κατάστασης (βλέπε πίνακα  με τιμές Sο διάφορων ουσιών στο παράρτημα ΣΤ, στο τέλος του βιβλίου). Να επισημάνουμε, ότι η πρότυπη εντροπία ενός στοιχείου, Sο, δεν ισούται με μηδέν. 


Παράδειγμα 2.4

Να προβλέψετε το πρόσημο της μεταβολής της εντροπίας, ΔSο,  στις παρακάτω αντιδράσεις:

α.  2 Cu(s) + O2(g) ( 2CuO(s)
β.  2Η2(g) + O2(g) ( 2H2O(l)
γ.  N2O4(g) ( 2NO2(g)
Απάντηση

α. Τα 2 mol CuO που είναι στερεό έχουν πολύ μικρότερη εντροπία από 
1 mol αερίου Ο2 και 2 mol στερεού Cu.  Άρα Sοπροϊόντων < Sοαντιδρώντων  και 

ΔSο = Sοπροϊόντων – Sοαντιδρώντων<0

β. Εδώ έχουμε μεγάλη ελάττωση της εντροπίας, καθώς 3 mol αερίων δίνουν 2 mol υγρού. Άρα ΔSο<0.

γ. 1 mol αερίου δίνουν 2 mol αερίων, οπότε η εντροπία αυξάνεται. Δηλαδή,  ΔSο>0.

Εφαρμογή

Να προβλέψετε το πρόσημο της μεταβολής της εντροπίας, ΔSο,  στις παρακάτω αντιδράσεις:

α.  NH3(g) + HBr(g) ( NH4Br(s)
β.  2H2(g) + O2(g) ( 2H2O(g)
γ.  N2(g) + 3H2(g) ( NH3(g)
ε.  Ag2CO3(s) ( Ag2O(s) + CO2(g)
δ.  ZnO(s) + CO2(g) ( ZnCO3(s)
Παράδειγμα 2.5


Να βρεθούν οι τιμές ΔSo των αντιδράσεων, με βάση τον πίνακα τιμών So, που δίνεται στο παράρτημα ΣΤ, στο τέλος του βιβλίου:

α. 2Cu(s) + O2(g) ( 2CuO(s)
β. CaCO3(s) ( CaO(s) + CO2(g)
Απάντηση
α.  ΔSo = 2SoCuO – [2SoCu + SoO2]

ΔSo = 2 mol(43,5 J K-1mol-1) - [2mol(33,3J K-1mol-1) + 204,9 J K-1mol-1]

ΔSo = 87 J K-1 - 66,6 J K-1 - 204,9 J K-1 = -184,5 J K-1
β.  ΔSo = SoCaO + SoCO2 – SoCaCO3 

ΔSo = 1mol (3801 J K-1 mol-1) + 1mol (213,7 J K-1mol-1) - 1mol           (92,9 J K-1mol-1) = 158,9 J K-1
Εφαρμογή 

Να βρεθεί το ΔSo των αντιδράσεων, με βάση τον πίνακα τιμών So, που δίνεται στο παράρτημα ΣΤ, στο τέλος του βιβλίου:

α.  4Fe(s) + 3O2(g) ( 2Fe2O3(s)
β.  Fe2O3(s) + 3CO(g) ( 2Fe(s) + 3CO2(g)
γ.  N2(g) + 3H2(g) ( 2NH3(g)
2.3  Ελεύθερη ενέργεια

Χημικές αντιδράσεις και ισορροπία

Με βάση αυτά που αναφέρθηκαν, δύο είναι οι παράμετροι που καθορίζουν αν μια μεταβολή π.χ. χημική αντίδραση γίνεται αυθόρμητα ή όχι. Πρώτον,  η ενεργειακή μεταβολή του συστήματος (ΔΗ) και δεύτερον η μεταβολή της εντροπίας του συστήματος(ΔSσυστήματος) ή ακριβέστερα η μεταβολή της εντροπίας του σύμπαντος (ΔSολικό). Αρνητικές τιμές ΔΗ  (εξώθερμη αντίδραση) και θετικές τιμές ΔS (αύξηση της εντροπίας) ευνοούν την αυθόρμητη δράση. Οι τιμές των παραμέτρων αυτών μερικές φορές συνηγορούν υπέρ του αυθόρμητου ή μη της μεταβολής . Άλλες φορές, όμως, οι δύο αυτοί παράμετροι, δίνουν διαφορετική εκτίμηση ως προς το αν γίνεται αυθόρμητα η όχι η μεταβολή (αντίδραση) π.χ. ΔΗ >0 και ΔS>0. 

Η παραπάνω θεώρηση αφορά απομονωμένα συστήματα, δηλαδή κλειστά και αδιαβατικά. Αν αυτό δεν ισχύει, θα πρέπει να προσδιορίσουμε επιπλέον τη μεταβολή της εντροπίας του περιβάλλοντος χώρου. Και αυτό πολλές φορές μας είναι άβολο. Μη ξεχνάμε, ότι η αύξηση της εντροπίας του συστήματος δεν αποτελεί ασφαλή κριτήριο για να προσδιορίσουμε το αυθόρμητο ή μη της αντίδρασης, αν το σύστημα δεν είναι απομονωμένο και μπορεί να ανταλλάξει θερμότητα με το περιβάλλον (και αυτό συμβαίνει συνήθως στις χημικές αντιδράσεις). Π.χ. η εντροπία ενός συστήματος μπορεί να ελαττώνεται (ΔSσυστήματος<0), ενώ η εντροπία του περιβάλλοντος να αυξάνεται έτσι ώστε συνολικά να έχουμε 
ΔSολικό>0.

Δημιουργείται λοιπόν η ανάγκη καθορισμού ενός πλέον ασφαλούς κριτηρίου για τις αυθόρμητες αντιδράσεις, που να βασίζεται αποκλειστικά και μόνο στις ιδιότητες του συστήματος που μελετάμε. Ο θεωρητικός φυσικός Gibbs όρισε ένα νέο θερμοδυναμικό μέγεθος για το σκοπό αυτό το οποίο ονόμασε ελευθέρα ενέργεια (κατά Gibbs) και συμβολίζεται προς τιμήν του με G από το αρχικό του ονόματός του.

Η ελευθέρα ενέργεια, G, ορίζεται : 


και είναι συνάρτηση κατάστασης, όπως οι άλλες θερμοδυναμικές συναρτήσεις (U, Η, S ).

Η μεταβολή της ελεύθερης ενέργειας για μια αντίδραση που διεξάγεται σε σταθερή θερμοκρασία και πίεση είναι:    


Η τελευταία εξίσωση οδηγεί σ’ ένα τελικό κριτήριο για αυθόρμητες αντιδράσεις, σύμφωνα με το οποίο, σε κάθε αυθόρμητη μεταβολή η ελεύθερη ενέργεια του συστήματος μειώνεται. Δηλαδή, 


Η διαφορά ΔG, όπως και οι διαφορές ΔΗ και η ΔS εξαρτώνται μόνο από την αρχική και τελική κατάσταση του συστήματος και όχι από την πορεία που ακολουθούμε (καταστατική ιδιότητα).

Προφανώς η τιμή του ΔG διαμορφώνεται με βάση τις τιμές των ΔΗ και ΔS. Έτσι διακρίνουμε τις παρακάτω περιπτώσεις: 

1. Αν  ΔΗ < 0 και ΔS > 0  τότε ισχύει ΔG < 0

Συνεπώς σ’ όλες αυτές τις περιπτώσεις, ανεξαρτήτου θερμοκρασίας, το ΔG < 0, δηλαδή η μεταβολή (π.χ. η αντίδραση) είναι αυθόρμητη.

2. όταν ΔΗ > 0 και ΔS < 0  τότε ισχύει ΔG > 0

Συνεπώς σ’ όλες αυτές τις περιπτώσεις, ανεξαρτήτου θερμοκρασίας, το ΔG > 0, δηλαδή η μεταβολή (π.χ. η αντίδραση) δεν γίνεται αυθόρμητα.

3. όταν ΔΗ και ΔS έχουν το ίδιο πρόσημο,  τότε η παράμετρος θερμοκρασία παίζει πρωταγωνιστικό ρόλο στη διαμόρφωση της τιμής του ΔG. 

Δηλαδή, σε υψηλές θερμοκρασίες η τιμή του ΔS καθορίζει το πρόσημο του ΔG ενώ, σε χαμηλές θερμοκρασίες η τιμή του ΔΗ καθορίζει το πρόσημο του ΔG. Με άλλα λόγια έχουμε:

Αν ΔΗ > 0 και ΔS > 0  τότε ΔG < 0 (σε υψηλές θερμοκρασίες)

   


      ή   ΔG > 0 (σε χαμηλές θερμοκρασίες) 

Αν ΔΗ < 0 και ΔS < 0  τότε ΔG > 0 (σε υψηλές θερμοκρασίες)

ή  ΔG < 0 (σε χαμηλές θερμοκρασίες)
Συνοψίζοντας και συνδυάζοντας όλα τα παραπάνω, εύκολα καταλήγουμε στον εξής πίνακα:

ΔΗ
ΔS
             ΔG
Χαρακτηρισμός  αντίδρασης

-
+
-
                   αυθόρμητη 

+
-
+
                μη αυθόρμητη 

+
+
+ όταν Τ μικρό       -  όταν Τ μεγάλο
μη αυθόρμητη σε χαμηλές θερμοκρασίες αυθόρμητη σε υψηλές θερμοκρασίες

-
-
-  όταν Τ μικρό       + όταν Τ μεγάλο
αυθόρμητη σε  χαμηλές θερμοκρασίες

μη αυθόρμητη σε υψηλές θερμοκρασίες

Υπολογισμός  ΔGο 

Η πρότυπη τιμή ΔGo (25 οC, 1 atm, c = 1 M) μιας αντίδρασης μπορεί να υπολογιστεί από τη σχέση:

όπου, Σ συμβολίζει το άθροισμα και n, m οι στοιχειομετρικοί συντελεστές για τα προϊόντα και αντιδρώντα, αντίστοιχα. ΔGοf είναι η μεταβολή της ελεύθερης ενέργειας όταν 1 mol ένωσης σχηματίζεται από τα στοιχεία της σε πρότυπες καταστάσεις. (βλέπε στο παράρτημα ΣΤ πίνακα με τιμές  ΔGοf διάφορων ουσιών, στο τέλος του βιβλίου). 

Επίσης η τιμή ΔGo μιας αντίδρασης μπορεί να υπολογιστεί από τη σχέση: ΔGo = ΔΗο – ΤΔSo
Υπολογισμός  ΔG
Θεωρούμε ότι πρακτικά η τιμή των ΔΗ και ΔS δε μεταβάλλεται με τη θερμοκρασία,  δηλαδή ΔΗ ( ΔΗο και ΔS ( ΔSο . Συνεπώς, και σε οποιαδήποτε θερμοκρασία T μπορούμε να κάνουμε την προσέγγιση : 

ΔG = ΔΗ – ΤΔS ( ΔΗο - ΤΔSo.
Παράδειγμα 2.6

Να εξετάσετε αν είναι δυνατόν να σχηματιστούν «παγάκια» σ’ ένα ψυγείο α) στους 25 (C και β) στους -10 (C. Δίνεται ότι η πήξη του νερού:  Η2Ο(l) ( H2O(s) έχει ΔΗο = - 6,01 kJ και ΔSο = -22 J K-1
 

Λύση

Η ΔGo της μεταβολής είναι:   ΔGo = ΔΗο - ΤΔSο
α) στους 25 (C  έχουμε ΔGo = -6010 J - 298 K(-22 J K-1) = +546 J >0

Συνεπώς, στους 25 (C  η μεταβολή δεν γίνεται αυθόρμητα, οπότε δεν μπορούν να σχηματιστούν «παγάκια».

β) στους  -10 (C  έχουμε ΔGo = -6010 J - 263 K(-22 J K-1) = -224 J <0

Συνεπώς, στους –10 (C η μεταβολή γίνεται αυθόρμητα και σχηματίζονται «παγάκια».

Εφαρμογή

Η αφυδρογόνωση της αιθανόλης: CH3CH2OH(g)( CH3CHO(g) + H2(g) έχει ΔΗο= + 68,95 kJ και ΔSo= + 114,2 J K-1. Να ελέγξετε αν η αντίδραση γίνεται αυθόρμητα:   α. στους 25 (C   β. στους 527 (C

Παράδειγμα 2.7
Η παραγωγή άσβεστου (CaO) από ασβεστόλιθο (CaCO3) στηρίζεται στην αντίδραση:       CaCO3(s) ( CaO(s) + CO2(g)
Η οποία έχει ΔΗο = +178,3 kJ και ΔSο = +160,6 J K-1
α. Να βρεθεί  η τιμή ΔGο της αντίδρασης

β. Να βρεθεί η ελάχιστη θερμοκρασία που απαιτείται για να αρχίσει η διάσπαση του CaCO3.

Λύση

α. ΔGο = ΔΗο - ΤΔSo
ΔGo = 178300 J – 298 K(160,6 J K-1) = 130,4 kJ > 0 . Συνεπώς η διάσπαση του CaCO3 δε γίνεται αυθόρμητα στους 298 Κ.

β. Για να γίνει αυθόρμητα η αντίδραση πρέπει:

ΔG = ΔΗ – ΤΔS < 0  

          ή  ΔΗ < ΤΔS                

          ή  Τ > ΔΗ/ΔS              

          ή  Τ >178300 Κ/160,6  

          ή  Τ >1110 Κ  

άρα η Τmin για να αρχίσει η διάσπαση του CaCO3 είναι 1110 Κ.
Εφαρμογή

Να βρεθεί η τιμή ΔGo της αφυδάτωσης της αιθανόλης σε αιθένιο: 

CH3CH2OH(g) ( CH2=CH2(g) + H2O(g) 

Δίνονται για την παραπάνω αντίδραση οι τιμές : ΔHo = + 45,8 kJ  και  ΔSo = + 125,6 J K-1
Παράδειγμα 2.8
Να βρεθεί η  τιμή ΔGo της αντίδρασης:   Η2(g) + I2(g) ( 2HI(g)
και η ΔGo σχηματισμού του HI σε kJ mol-1, με βάση τα δεδομένα του παρακάτω πίνακα:


ουσία
Η2
Ι2
ΗΙ

ΔΗοf / kJ mol-1
0
0
26,48

So / J mol-1 K-1
130,7
116,1
206,6

Λύση

Υπολογίζουμε αρχικά τη ΔΗο της αντίδρασης: 

ΔΗο = 2ΔΗοΗΙ - ΔΗοΗ2 – ΔΗοΙ2
ΔΗο = 2 mol (26,48 kJ mol-1) - 0 - 0 = 52,96 kJ

Με ανάλογο σκεπτικό υπολογίζουμε το ΔSo της αντίδρασης:  

ΔSo = 2SoHI - SoH2 - SoI2
ΔSo = 2 mol (206,6 J mol-1 K-1) - 1 mol (130,7 J mol-1 K-1) - 1 mol  (116,1 J mol-1 K-1)   ή    ΔSo = +166,4 J K-1 = + 0,1664  kJ K-1
Τέλος, υπολογίζουμε το ΔGo της αντίδρασης :

ΔGo = ΔΗο - ΤΔSo = 52,96 kJ - 298K (0,1664 kJ K-1) = +3,4 kJ.

Η ΔGo της αντίδρασης είναι +3,4 kJ. Συνεπώς,  η ΔGo σχηματισμού του ΗΙ είναι +1,7 kJ mol-1.

Εφαρμογή

Να βρεθεί η τιμή της ΔGo της αντίδρασης:  Cγραφίτης + Ο2(g) ( CO2(g), με βάση τα δεδομένα του παρακάτω πίνακα:

Ουσία
Cγραφίτης
Ο2
CO2

ΔΗοf / kJ mol-1
0
0
-393,7

So / J mol-1 K-1
5,694
205,03
197,9

Παράδειγμα 2.9
Για την μεταβολή:  Cl2(l) ( Cl2(g)
δίνονται ότι,   ΔΗο = 20,4 kJ και  ΔSo = 85,4 J K-1.

Με βάση τα δεδομένα αυτά να υπολογιστεί το σημείο ζέσεως του Cl2.

Λύση

Στο σημείο ζέσεως επέρχεται ισορροπία μεταξύ της υγρής Cl2(l) με αέριας φάσης Cl2(g). Αν η ισορροπία επέρχεται σε θερμοκρασία Τ (σημείο ζέσεως), τότε σε αυτή τη θερμοκρασία έχουμε: ΔG = 0

Όπως αναφέραμε,  πρακτικά η τιμή των ΔΗο και η ΔSo  δε μεταβάλλονται με τη θερμοκρασία, οπότε έχουμε:

ΔG = ΔΗ – ΤΔS = 0     ή

ΔG = ΔΗο – ΤΔSo = 0  ή

Τ = ΔΗο/ΔSo = 239 K

Δηλαδή το σημείο ζέσεως του Cl2 είναι 239 Κ ή -34 (C.

Εφαρμογή

Για την εξαέρωση του βενζολίου:   C6H6(l) ( C6H6(g) 

δίνονται οι τιμές των ΔHo = + 7,413 kcal και ΔSo = + 21 cal K-1. Με την προϋπόθεση ότι οι ποσότητες ΔΗ και ΔS είναι ανεξάρτητες από την θερμοκρασία να υπολογισθεί το σημείο ζέσεως του βενζολίου σε πίεση 
1 atm. 


Παράδειγμα 2.10
Η τιμή ΔGo μιας αντίδρασης μπορεί να προσδιοριστεί από τις τιμές ΔGof των ουσιών που μετέχουν στην αντίδραση. Με βάση τα δεδομένα του παρακάτω πίνακα :

ουσία
CH3OH(l)
O2(g)
CO2(g)
H2O(l)

ΔGof / kJ mol-1
-116,4
0
-394,4
-237,2

να υπολογιστεί  η τιμή ΔGo της αντίδρασης:

CH3OH(l) + 3/2O2(g) ( CO2(g) + 2H2O(l)
Λύση

Με βάση τη σχέση:

ΔGoαντίδρασης = ΣnΔGoπροϊόντων - ΣmΔGoαντιδρώντων,     έχουμε 

ΔGoαντίδρασης = ΔGoCO2 + 2ΔGoH2O – ΔGoCH3OH – 3/2ΔGoO2
ΔGoαντίδρασης = 1 mol(-394,4 kJ mol-1) + 2 mol(-237,2 kJ mol-1) - 1 mol       (-116,4 kJ mol-1) - 0 = -752,4 kJ


Σχόλιο: Αν έχουμε σε ανοικτό δοχείο CH3OH, η οποία έρχεται σε επαφή με το Ο2 του αέρα στους 25(C, δε γίνεται αυθόρμητα καύση της CH3OH. Αυτό συμβαίνει, γιατί η αντίδραση έχει μεγάλη ενέργεια ενεργοποίησης και χρειάζεται σπινθήρας για να ενεργοποιηθούν τα μόρια και να ξεκινήσει η αντίδραση. Δηλαδή η τιμή του ΔGo προβλέπει αν μια αντίδραση έχει την τάση να γίνει αυθόρμητα, αλλά δεν προβλέπει αν κινητικά μπορεί να γίνει μια αντίδραση.

Εφαρμογή
Να βρεθεί η ΔGo της αντίδρασης: 2 MgO(s) ( 2 Mg(s) + O2(g), από τις τιμές των ΔGof των ουσιών που αναφέρονται στον ακόλουθο πίνακα:
Ουσία
Mg(s)
O2(g)
MgO (s)

ΔGo f / kJ mol-1
0
0
-569,6

Ελεύθερη ενέργεια και θερμοδυναμική σταθερότητα ένωσης σε σχέση με τα στοιχεία της

Η σύνθεση του βενζολίου από τα συστατικά της στοιχεία του στους 25(C 

6C(s) + 3H2(g) ( C6H6(l)     ΔGof = +124 kJ (θετική τιμή) 
δεν είναι αυθόρμητη αντίδραση. Με άλλα λόγια, δεν είναι θερμοδυναμικά δυνατός ο σχηματισμός βενζολίου από C(s) και Η2(g), κάτω από συνθήκες  P = 1 atm και θ = 25 (C. 

Προφανώς, όταν η πρότυπη ελεύθερη ενέργεια σχηματισμού μιας ένωσης είναι θετική, η πρότυπη ελεύθερηα ενέργεια της αντίθετης αντίδρασης, της διάσπασης δηλαδή στα στοιχεία της, είναι αρνητική, οπότε ευνοείται  η διάσπαση. Δηλαδή, το βενζόλιο είναι θερμοδυναμικά ασταθές και μπορεί να διασπαστεί στα στοιχεία του, σε P = 1atm και                θ = 25 (C, σύμφωνα με την αντίδραση:

C6H6(l) ( 6C(s) + 3H2(l)   ΔGo = -124 kJ (αρνητική τιμή).

Τελικά, όμως, μπορούμε να έχουμε βενζόλιο στους 25 (C και P =1 atm, χωρίς κίνδυνο να διασπαστεί, γιατί η αντίδραση διάσπασης έχει σχετικά μεγάλη ενέργεια ενεργοποίησης και κινητικά είναι δύσκολο να πραγματοποιηθεί.

Όταν λοιπόν λέμε ότι μια ουσία είναι θερμοδυναμικά ασταθής, αυτό σημαίνει ότι έχει την τάση να διασπαστεί. Μπορεί όμως αυτή η τάση να μην εκδηλώνεται επειδή ο ρυθμός (ταχύτητα) της αντίδρασης είναι πολύ μικρός, όπως στη συγκεκριμένη περίπτωση του βενζολίου. 

Συμπερασματικά:

· η τιμή της κανονικής ελεύθερης ενέργειας σχηματισμού μιας ένωσης  αποτελεί το μέτρο της θερμοδυναμικής σταθερότητας της ένωσης. Όταν ΔGοf > 0 (ΔGοδιάσπασης < 0), η ένωση χαρακτηρίζεται θερμοδυναμικά ασταθής (ευνοείται η διάσπαση). Αντίθετα, όταν  ΔGοf < 0 
(ΔGοδιάσπασης > 0), η ένωση χαρακτηρίζεται θερμοδυναμικά σταθερή (δεν ευνοείται η διάσπαση).

Θα πρέπει πάντως να παρατηρήσουμε, ότι η παραπάνω θεώρηση αφορά τη διάσπαση μιας ένωσης στα συστατικά της στοιχεία της και καθόλου δεν θίγεται η δυνατότητα διάσπασης της ένωσης σε άλλα προϊόντα. 


Παράδειγμα 2.11
Είναι το επιτραπέζιο αλάτι (NaCl) θερμοδυναμικά σταθερή ένωση σε σχέση με τα στοιχεία της; Να αιτιολογήσετε την απάντηση σας, κάνοντας χρήση του πίνακα θερμοδυναμικών σταθερών, που βρίσκεται στο παράρτημα ΣΤ του βιβλίου.

Απάντηση

Με βάση τον πίνακα τιμών έχουμε ΔGοf, NaCl = -384,05 kJ mol-1 

Η αρνητική τιμή υποδηλώνει ότι η ένωση είναι σταθερή σε σχέση με τα στοιχεία της.

Εφαρμογή
Είναι το ακετυλένιο (C2H2) θερμοδυναμικά σταθερή ένωση σε σχέση με τα στοιχεία της; Να αιτιολογήσετε την απάντηση σας, κάνοντας χρήση του πίνακα θερμοδυναμικών σταθερών, που βρίσκεται στο παράρτημα ΣΤ του βιβλίου.
Ελεύθερη ενέργεια και χρήσιμο έργο 

Όπως έχετε καταλάβει, μια από τις κυρίαρχες εφαρμογές των χημικών αντιδράσεων είναι η παραγωγή ενέργειας σε μορφή χρήσιμου έργου. Τέτοιες  αντιδράσεις είναι π.χ. οι καύσεις, όπου η  θερμότητα που ελευθερώνεται μπορεί να οδηγήσει στην παραγωγή θερμών αερίων ή υδρατμών, τα οποία με τη σειρά τους μπορούν να προκαλέσουν την κίνηση στα έμβολα μιας μηχανής. Άλλες τέτοιες ενεργειακά χρήσιμες αντιδράσεις είναι αυτές που οδηγούν στην παραγωγή ηλεκτρικής ενέργειας (αντιδράσεις οξειδοαναγωγής) και βρίσκουν εφαρμογές στις μπαταρίες, όπως θα δούμε στο κεφάλαιο 4. Το ζητούμενο σ’ όλες τις προηγούμενες περιπτώσεις είναι πόσο χρήσιμο έργο μπορεί να παραχθεί από την ενέργεια που ελευθερώνει η αντίδραση. Την απάντηση στο ερώτημα αυτό δίνει η θερμοδυναμική. 

· Το ΔG μιας αυθόρμητης αντίδρασης παριστάνει το μέγιστο διαθέσιμο χρήσιμο έργο, δηλαδή τη διαφορά μεταξύ της  ελευθερούμενης κατά την αντίδραση θερμότητας υπό σταθερή πίεση (ΔΗ) και του ποσού που δεν μπορεί να μετατραπεί σε χρήσιμο έργο (ΤΔS). Με άλλα λόγια, ο όρος ΔG αντιπροσωπεύει την ενέργεια που μπορεί να μετατραπεί σε χρήσιμο έργο, καθώς επίσης και την ελάχιστη απαιτούμενη ενέργεια, ώστε να πραγματοποιήσουμε την αντίστροφη αντίδραση (μη αυθόρμητη μεταβολή). 

Συνεπώς έχουμε, 
Θα πρέπει να τονίσουμε, ότι μέρος μόνο της χρήσιμης αυτής ενέργειας αξιοποιείται.  Για παράδειγμα, οι ζώντες οργανισμοί αξιοποιούν μόλις το 40% της ελεύθερης ενέργειας, που προκύπτει από την οξείδωση της γλυκόζης. Το υπόλοιπο 60% χάνεται υπό μορφή θερμότητας.

Ελεύθερη ενέργεια και χημική ισορροπία
Το ΔGo μιας αντίδρασης είναι η μεταβολή της ελεύθερης ενέργειας μεταξύ αντιδρώντων και προϊόντων σε πρότυπη κατάσταση (π.χ. c =1M) και εκφράζει την κινητήρια δύναμη του συστήματος για την πλήρη μετατροπή των αντιδρώντων σε προϊόντα. Στην πράξη βέβαια οι περισσότερες αντιδράσεις δεν είναι πλήρεις, οδηγούνται σε καταστάσεις χημικής ισορροπίας και οι συνθήκες αντίδρασης δεν είναι πρότυπες. Κάτω από τα δεδομένα αυτά, ορίζεται το ΔG (ελεύθερη ενέργεια αντίδρασης). Η τιμή του ΔG συσχετίζεται με τη σύσταση του αντιδρώντος μίγματος (αντιδρώντα και προϊόντα) και εκφράζει την κινητήρια δύναμη του μίγματος να φτάσει σε κατάσταση χημικής ισορροπίας. Η ελευθέρα ενέργεια του χημικού συστήματος συσχετίζεται με τη σύσταση του αντιδρώντος μίγματος με βάση τη σχέση:

Όπου, 

Q:  το πηλίκο αντίδρασης εκφρασμένο με μερικές πιέσεις, π.χ. atm (QP) ή εκφρασμένο με μοριακές συγκεντρώσεις, mol L-1 (QC ). 

ΔGο :  είναι η διαφορά της  ελεύθερης ενέργειας μεταξύ προϊόντων και  αντιδρώντων σε πρότυπες καταστάσεις π.χ. c = 1 M.

Δηλαδή,  ΔGoαντίδρασης = ΣnΔGoπροϊόντων - ΣmΔGoαντιδρώντων .

ΔG : είναι η διαφορά της  ελεύθερης ενέργειας μεταξύ προϊόντων και  αντιδρώντων σε συγκεντρώσεις που αναφέρονται στο δεδομένο σημείο της αντίδρασης (μη πρότυπες καταστάσεις).
Η γραφική παράσταση μεταξύ της ελεύθερης ενέργειας ενός αντιδρώντος συστήματος και της σύστασης αυτού δίνεται στο παρακάτω σχήμα. Το σύστημα κινείται σύμφωνα με τις αρχές της θερμοδυναμικής προς την κατεύθυνση εκείνη που ελαχιστοποιείται η ελεύθερη ενέργεια. Στο σημείο αυτό αποκαθίσταται χημική ισορροπία. Στο διάγραμμα μπορούμε να διαβάσουμε τη σύσταση του μίγματος στη θέση ισορροπίας.  



Όταν αποκατασταθεί η ισορροπία ΔG = 0 και Q =K, η εξίσωση 

ΔG = ΔGo + RT ln Q   γίνεται:


Η παραπάνω εξίσωση αποτελεί, ίσως την πιο σημαντική εξίσωση της Χημικής Θερμοδυναμικής, καθώς συνδέει το θερμοδυναμικό μέγεθος ΔGo με τη σταθερά ισορροπίας Κ.

· Αν ΔGo < 0 τότε Κ >1 και μάλιστα, όσο μικρότερη είναι η τιμή της ΔGo, τόσο προς τα δεξιά προχωρεί η αντίδραση. 

· Κατ’ αναλογία, αν ΔGo > 0 τότε Κ < 1 και μάλιστα, όσο μεγαλύτερη είναι η τιμή της ΔGo, τόσο προς τα αριστερά προχωρεί η αντίδραση.
Τέλος, πρέπει να επισημάνουμε την πρακτική σημασία της παραπάνω εξίσωσης, καθώς με την χρησιμοποίηση των ΔGof διαφόρων ενώσεων μπορεί να υπολογιστεί η τιμή της σταθεράς ισορροπίας Κ οποιασδήποτε αντίδρασης μεταξύ των ενώσεων αυτών.

Παράδειγμα 2.12
Η πρότυπη ελεύθερη ενέργεια της αντίδρασης 

Ν2(g) + 3Η2(g) 
  2ΝH3(g) είναι ΔGo = - 32,9 kJ  

Να υπολογιστεί η ελεύθερη ενέργεια, όταν η μερική πίεση κάθε αερίου είναι 100 atm.
Λύση

Υπολογίζουμε την τιμή του QP :

QP = 
[image: image56.png](")
s88
Yypd

AloA0TNG
90000%0 000¢,
Q6 [

000 099 O
AloAupévn
oucia

il

Z0otnua oe T,

®)

(v)

)

Zoomua ot T,(T,>T,)



 = 1002 / (100.1003) = 10-4
Συνεπώς,  η τιμή της ΔG  =  ΔGo+ RT lnQ = - 55,7 kJ 

Εφαρμογή
Η πρότυπη  ελεύθερη ενέργεια της αντίδρασης 

Η2(g) + Ι2(g) 
       2HΙ(g) είναι ΔGo = - 2,60 kJ  

Να υπολογιστεί η ελεύθερη ενέργεια της αντίδρασης ΔG όταν 
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[image: image3.wmf]2

I

P

= 0,024 atm  και ΡHΙ = 0,23 atm
Παράδειγμα 2.13
Να υπολογιστεί η Κp της αντίδρασης στους 25  οC: Ν2O4(g)
        2ΝO2(g)
Δίνονται οι τιμές των πρότυπων ελεύθερων ενεργειών σχηματισμού των ενώσεων  ΔGo
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 = +97,89 kJ mol-1 και ΔGo
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 = +51,31 kJ mol-1
Λύση

Υπολογίζουμε την πρότυπη ελεύθερη ενέργεια της αντίδρασης 

ΔGo=2ΔGo
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 = 2mol(+51,31 kJ mol-1)-1mol(+97,89 kJ mol-1) ή ΔGo = + 4,73  kJ 
Συνεπώς, ln ΚΡ = -ΔGo / RT =-4,73 kJ mol-1  / 2,479 kJ mol-1  = -1,91

ή  ΚΡ = 0,15

Εφαρμογή
Να υπολογιστεί η Κp της αντίδρασης στους 25 οC
Ν2(g) + 3Η2(g)
2ΝH3(g)  

Δίνεται η πρότυπη ελεύθερη ενέργεια σχηματισμού 

ΔGo
[image: image8.wmf]3

NH

= -16,4 kJ mol-1
2.4 Εφαρμογές των θερμοδυναμικών νόμων για την εξήγηση διαφόρων φαινομένων της καθημερινής ζωής

Η θερμοδυναμική στους ζώντες οργανισμούς

 Στους ζώντες οργανισμούς η ενέργεια που είναι αποθηκευμένη στα τρόφιμα, μετατρέπεται σε κινητική ενέργεια (π.χ. αναπνοή). Οι ενεργειακές  αυτές μετατροπές ακολουθούν τους νόμους της θερμοδυναμικής. Ό μεταβολισμός των τροφίμων αποτελεί τη βασική πηγή ελεύθερης ενέργειας που χρειάζονται τα βιολογικά συστήματα. Για παράδειγμα, η πλήρης οξείδωση της γλυκόζης, με ΔGo = -2880 kJ mol-1, είναι μια αυθόρμητη αντίδραση. Η ελεύθερη ενέργεια αυτής της αντίδρασης, διατίθεται για τη μετατροπή του ΑΤΡ σε ΑDΡ (ενδόθερμη δράση). Κατ΄ αυτό τον τρόπο αποθηκεύεται ενέργεια στο ΑΤΡ, η οποία στη συνέχεια διατίθεται για οποιαδήποτε χρήση στο βιολογικό σύστημα π.χ. κυτταρική ανάπτυξη. Η  ζωή είναι δηλαδή ελεγχόμενη εκτύλιξη της ενέργειας που είναι αποθηκευμένη στο ΑΤΡ. Παράλληλα, το ΑΤΡ μεταπίπτει σταδιακά στο χαμηλής ενέργειας ΑDΡ, γι’ αυτό και οργανισμός γρήγορα θα χρειαστεί τροφοδότηση. 


Η θερμοδυναμική στη βιομηχανία

Η παραγωγή του χαλκού από το ορυκτό χαλκοσίνη βασίζεται στην αντίδραση:  

Cu2S(s) (  2Cu(s) + S(s)  ΔGo = +86,2 kJ mol-1 ,

η οποία όμως είναι θερμοδυναμικά αδύνατη, λόγω της θετικής τιμής του ΔGo. Η επίλυση στο πρόβλημα αυτό, επιτυγχάνεται, με τη χρήση μιας δεύτερης αντίδρασης, η οποία παρέχει την ελεύθερη ενέργεια που χρειάζεται η πρώτη για την εξαγωγή του μετάλλου. Η αντίδραση αυτή είναι:   S(s) +Ο2(g) (  SΟ2(g)    με  ΔGo = -300,4 kJ mol-1 

Συνδυάζοντας τις δύο αυτές αντιδράσεις έχουμε συνολικά την αντίδραση:        Cu2S(s) +Ο2(g) (  2Cu(s) + SΟ2(g)  με 
ΔGo = (+86,2 kJ mol-1) + (- 300,4 kJ mol-1) = -214,2 kJ mol-1. Η συνολική δηλαδή αντίδραση  είναι θερμοδυναμικά επιτρεπτή.

Θερμοδυναμική στην μετατροπή του γραφίτη σε διαμάντι

Από το 1797, που ανακαλύφθηκε ότι ο γραφίτης και το διαμάντι αποτελούν δύο διαφορετικές μορφές του ίδιου στοιχείου (αλλοτροπικές μορφές άνθρακα), πολλοί χημικοί γοητεύτηκαν με την ιδέα να μετατρέψουν το γραφίτη σε διαμάντι:     

C(γραφίτης) ( C(διαμάντι) με ΔGo= +2,9 kJ mol-1
Όμως, είχαν να αντιμετωπίσουν τις αρχές της θερμοδυναμικής που τους απέτρεπε να κάνουν κάτι τέτοιο, καθώς η τιμή  ΔGo της παραπάνω μετατροπής είναι θετική. Η λύση στο θέμα δόθηκε πολύ αργότερα, όταν βρέθηκε ότι υπό εξαιρετικά υψηλές συνθήκες θερμοκρασίας και πίεσης (π.χ. 2100 οC και 100000 atm) η τιμή του ΔGo παίρνει αρνητική τιμή, δηλαδή η αντίδραση καθίσταται θερμοδυναμικά δυνατή. Έτσι, άνοιξε ο δρόμος για την παραγωγή βιομηχανικής χρήσης διαμαντιού (με πολύ υψηλό βέβαια κόστος), που υπολογίζεται σε 1 εκατομμύριο καράτια το χρόνο. 

Θερμοδυναμική στην οικοδομική 
Η δημιουργία αταξίας (δεύτερο θερμοδυναμικό αξίωμα) φαίνεται πολλές φορές να έρχεται σε αντίφαση με την καθημερινή πρακτική. Για παράδειγμα το κτίσιμο ενός σπιτιού μειώνει την αταξία της ύλης. Όμως, αν προσέξουμε περισσότερο τους υπολογισμούς μας, θα διαπιστώσουμε ότι τα οικοδομικά υλικά που χρειάστηκαν  για το στήσιμο της οικοδομής, προκάλεσαν τόσο μεγάλη αναταραχή, αταξία δηλαδή στο σύμπαν (π.χ. εξόρυξη ορυκτών για την παραγωγή  μετάλλων και ασβέστη, κοπή δέντρων για τη ξυλεία κλπ.), ώστε συνολικά η εντροπία αυξάνεται. 
Θερμοδυναμική στον αθλητισμό (ψυχρές και θερμές κύστες)

Στους μικροτραυματισμούς αθλητών πολλές φορές γίνεται χρήση ψυχρών επιθεμάτων, όπως είναι οι κύστες με πάγο. Εναλλακτικά, αντί πάγου μπορούμε να χρησιμοποιήσουμε τις «ψυχρές κύστες». Μια ψυχρή κύστη είναι ένα σακουλάκι που περιέχει νιτρικό αμμώνιο, NH4NO3, το οποίο είναι λευκή κρυσταλλική σκόνη και νερό το οποίο χωρίζεται από το νιτρικό αμμώνιο με ειδική μεμβράνη. Όταν χρειαστούμε το ψυχρό επίθεμα, σπάμε τη μεμβράνη που χωρίζει το νιτρικό αμμώνιο από το νερό, οπότε το νιτρικό αμμώνιο αρχίζει να διαλύεται στο νερό. Η διάλυση του NH4NO3 είναι ενδόθερμο φαινόμενο :

ΝΗ4ΝΟ3(s) ( NH4+(aq) + NO3-(aq)   ΔΗο = +26 kJ

Κατά τη διάλυση του νιτρικού αμμωνίου απορροφάται θερμότητα από το περιβάλλον, που είναι το τραυματισμένο μέλος του αθλητή, το οποίο κατ’ αυτό τον τρόπο ψύχεται. 

Οι ορειβάτες, συχνά στις ορειβατικές εξορμήσεις τους κατά το χειμώνα έχουν στα σύνεργά τους «θερμές κύστες» για την περίπτωση που χρειαστεί να θερμανθούν επειγόντως. Αυτές οι «θερμές κύστες» περιέχουν, όπως και στις «ψυχρές κύστες», άλας και νερό. Η διάλυση αυτών των αλάτων πρέπει να είναι εξώθερμο φαινόμενο, ώστε να αποδώσει  θερμότητα στο περιβάλλον. Τα άλατα που περιέχονται στις «θερμές κύστες» είναι συνήθως CaCl2 ή MgSO4, των οποίων η διάλυση στο νερό εκφράζεται με τις παρακάτω χημικές εξισώσεις:

CaCl2(s) ( Ca2+(aq) + 2Cl-(aq)   ΔΗο = -81 kJ 

MgSO4(s) ( Mg2+(aq) + SO42-(aq)   ΔΗο = -91 kJ.

Και οι δύο περιπτώσεις που αναφέρθηκαν παραπάνω, αποτελούν εφαρμογή του νόμου διατηρήσεως ενέργειας (πρώτο θερμοδυναμικό αξίωμα). Δηλαδή, η ενέργεια που ελευθερώνεται κατά τη διάλυση ισούται με την ενέργεια που κερδίζει ή χάνει ο αθλητής.

Θερμοδυναμική στην οικονομία 

Ιδιαίτερα καρποφόρα είναι επίσης η εφαρμογή των αρχών της θερμοδυναμικής στις οικονομικές επιστήμες, αφού το χρήμα μπορεί να θεωρηθεί ως αποθηκευμένη ενέργεια, ενώ η αγορά αγαθών έχει σχέση με την κατανάλωση ενέργειας. Ο πληθωρισμός, εξ άλλου, πάντοτε αυξάνει, όπως η εντροπία. Όσο πλησιάζει προς ένα μέγιστο, τόσο η αγοραστική δύναμη πέφτει.
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Αυθόρμητη μεταβολή.
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Μη αυθόρμητη μεταβολή.











( Αυθόρμητη μεταβολή


Είναι μια μεταβολή που γίνεται από μόνη της χωρίς εξωτερική επίδραση, όπως


π.χ. η πτώση μιας πέτρας από υψηλότερο σε χαμηλότερο σημείο, ή η ψύξη ενός υπέρθερμου μετάλλου κλπ.
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Σύστημα και περιβάλλον. Συνήθως αναφερόμαστε σε κλειστά  συστήματα, όπου γίνεται ανταλλαγή ενέργειας αλλά όχι ύλης με το περιβάλλον. 
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q P = ΔU + PΔV
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Μηχανικό ανάλογο: όπως ακριβώς η σφαίρα ισορροπεί όταν έχει την ελάχιστη δυναμική ενέργεια, έτσι και μια χημική αντίδραση για να ισορροπήσει πρέπει να πάρει την ελάχιστη τιμή ελεύθερης ενέργειας.

































































( Ο πρώτος θερμοδυναμικός νόμος αντιστοιχεί, σε μια κοινή αλήθεια. Η ενέργεια δεν μπορεί να δημιουργηθεί από το τίποτα, ούτε βέβαια να καταστραφεί. Από καταβολής κόσμου, η ενέργεια παραμένει σταθερή.
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Διάταξη ενός αεικίνητου. Ο εφευρέτης του πίστευε, ότι το βάρος του υγρού μέσα στο δοχείο θα εξασφάλιζε συνεχή ροή μέσα στο στενό σωλήνα. 


Πολλοί γοητεύτηκαν με την ιδέα της κατασκευής μιας αεικίνητης μηχανής, όμως έιχαν να αντιμετωπισουν τον πρώτο θερμοδυναμικό νόμο.


Είναι δυνατό να παρακάμψεις την αρχή διατήρησης ενέργειας,  όπως μερικοί ισχυρίζονται;


Η αλήθεια είναι ότι ο πρώτος θερμοδυναμικός νόμος έχει επαληθευτεί πειραματικά με απόκλιση 1:1015. Πόσο μικρή είναι η απόκλιση αυτή; Είναι όση αυτή ενός δακτυλογράφου, που γράφει 100 λέξεις το λεπτό, και σε 30 εκατομμύρια χρόνια κάνει ένα λάθος. Τέτοια είναι η απόκλιση. Γι’ αυτό ισχυριζόμαστε, ότι ο νόμος διατήρησης της ενέργειας έχει καθολική ισχύ.






















































































ΔU = -10 kJ
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ΔΗο = + 207 kJ





Sαερίου >> Sυγρού > Sστερεού





ΔG = ΔH - TΔS
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Η ανάμιξη δύο αερίων είναι αυθόρμητη μεταβολή.




































































Άλλες  διατυπώσεις του  2ου νόμου της θερμοδυναμικής. 





( «Η θερμότητα δεν μπορεί εξ’ ολοκλήρου να μετατραπεί σε μηχανικό έργο», (λόγω της εντροπίας - της “άχρηστης” ενέργειας).      





( «Η θερμότητα δεν μπορεί να μεταδοθεί από το κρύο σώμα στο ζεστό». Ούτε πάλι γίνεται να «συμπυκνώσουμε» τη θερμότητα. π.χ. να αξιοποιήσουμε το νερό της μπανιέρας για να βράσουμε νερό για  καφέ. 





�





( Είναι εύκολο να διασπείρεις ένα υλικό, καθώς έτσι αυξάνεις την εντροπία του συστήματος. Έτσι, εύκολα μπορείς να μολύνεις ένα ποτάμι ή μια λίμνη με ένα βαρέλι τοξικής ουσίας. Όμως για το αντίθετο, την ανάκτηση δηλαδή της τοξικής ουσίας από το νερό της λίμης ή του ποταμού, χρειάζεται τεράστιο ποσό ενέργειας





( Η αύξηση της εντροπίας του σύμπαντος, χαρακτηρίζεται ως «το βέλος του χρόνου», καθώς δείχνει την κατεύθυνση στην οποία ρέει ο χρόνος, δηλαδή σε καταστάσεις μεγαλύτερης εντροπίας.













































































α. ΔG > 0 όχι


β. ΔG < 0 ναι

















































































































ΔGο  = + 8,6 kJ
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ΟΙ  ΔΥΟ ΝΟΜΟΙ ΤΗΣ ΘΕΡΜΟΔΥΝΑΜΙΚΗΣ 


από το μεγάλο Δάσκαλο


Atkins (καθηγητή στο πανεπιστήμιο της Οξφόρδης) 


«Η αλλαγή (μεταβολή) εμφανίζεται με πολλά πρόσωπα. Υπάρχουν απλές αλλαγές, όπως το σταμάτημα μιας κινούμενης μπάλας ή το λιώσιμο του πάγου. Υπάρχουν και πιο πολύπλοκες αλλαγές, όπως η πέψη, η ανάπτυξη, η αναπαραγωγή, ο θάνατος. Πίσω απ’ όλες τις αλλαγές αυτές υπάρχει μια κατάρρευση στο χάος, μια άσκοπη και χωρίς κανένα κίνητρο αποσύνθεση. Καθώς πραγματοποιείται η αλλαγή εντοπισμένη ενέργεια, η ενέργεια δηλαδή που έχει ικανότητα να παράγει έργο, διασπείρεται, παίρνει χαοτική μορφή (όπως όταν καταρρέει ένα οικοδόμημα). Με το σκόρπισμα της ενέργειας στο χάος αυτό που αποσυντίθεται είναι η ποιότητα και όχι η ποσότητα της.  Η υποβάθμιση της ποιότητας της ενέργειας μοιάζει με την αργή εκτύλιξη ενός ελατηρίου. Καθώς το ελατήριο του σύμπαντος εκτυλίσσεται η ποιότητα της ενέργειας αποδυναμώνεται. Όταν μιλάμε για «ποιότητα» ενέργειας εννοούμε το βαθμό διασπορά της. Η εντοπισμένη ενέργεια είναι υψηλής ποιότητας ωφέλιμη ενέργεια (μικρή τιμή εντροπίας) ενώ η χαοτικά διασπαρμένη ενέργεια είναι χαμηλής ποιότητας άχρηστη ενέργεια (μεγάλη τιμή εντροπίας). Το φως είναι ενέργεια υψηλής ποιότητας, ενώ η θερμότητα είναι ενέργεια χαμηλής ποιότητας».
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Μεταβολή της εντροπίας σε συνάρτηση με τη θερμοκρασία και τη μετάβαση του συστήματος από μια φυσική κατάσταση σε μια άλλη.











ΣΧΗΜΑ 2.1  Διάφοροι τύποι συστημάτων από αριστερά προς τα δεξιά: ανοικτό, κλειστό, αδιαβατικό κλειστό.


 








 U = σταθερή    ή    ΔU = 0	
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Ο γραφίτης (πάνω) και το διαμάντι (κάτω) αποτελούν αλλοτροπικές μορφές του ίδιου στοιχείου.


























ΣΧΗΜΑ 2.2  Η εσωτερική ενέργεια H2O(l) μάζας 50 g στους 25 οC είναι ανεξάρτητη από το  δρόμο που ακολουθεί το σύστημα για να φτάσει στην κατάσταση αυτή (καταστατική ιδιότητα). 


 








ΔU = q + w
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Μηχανικό ανάλογο: 


Σε πολλές περιπτώσεις μια αυθόρμητη αντίδραση «σηκώνει το βάρος» μιας μη αυθόρμητης, παρέχοντας της την ελεύθερη ενέργεια που χρειάζεται.


















































ΣΧΗΜΑ 2.3 Το σύστημα μπορεί να πάρει ενέργεια υπό μορφή έργου (συμπίεση), ή υπό μορφή θερμότητας (θέρμανση),  οπότε η εσωτερική του ενέργεια αυξάνεται.  


 








ΣΧΗΜΑ 2.16 Οι βασικές ενεργειακές μεταβολές που λαμβάνουν στα βιολογικά συστήματα, ακολουθούν τους νόμους της θερμοδυναμικής 


 


 


































































































ΔG = 0,97 kJ
















































































Kp= 5,68 105





ΣΧΗΜΑ 2.4 Το σύστημα δίνει ενέργεια υπό μορφή έργου (εκτόνωση) και υπό μορφή θερμότητας, οπότε η εσωτερική του ενέργεια μειώνεται. 


 








ΔGo = - RT ln Κ





ΣΧΗΜΑ 2.5   Διαγραμματική απεικόνιση του πρόσημου που δίνεται στην ενέργεια, όταν αποβάλλεται (-) ή απορροφάται από το σύστημα (+). 


 








 1ος Θερμοδυναμικός νόμος


  (απομονωμένο σύστημα)








1ος Θερμοδυναμικός νόμος


    (κλειστό σύστημα)	


 








qV = ΔU











Η = U + PV


 








ΔΗ = ΔU + PΔV


 








q P = ΔΗ


 











ΔΗοαντίδρασης  = ΣnΔΗοf προϊόντων – ΣmΔΗοf αντιδρώντων
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ΣΧΗΜΑ 2.7 Αυθόρμητη μεταβολή από αριστερά προς τα δεξιά (και ποτέ από δεξιά προς τα αριστερά), λόγω μετάβασης του συστήματος από υψηλή σε χαμηλή ενεργειακή στάθμη.
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( Τη λέξη εντροπία έπλασε ο  Γερμανός φυσικός Clausius, από τα εν- (περιεχόμενο) και  -τροπία (από το τρέπειν, μετασχηματίζω) με πρόθεση να αποδώσει την έννοια του μετασχηματισμού της θερμότητας σε έργο. Η επιλογή των ελληνικών λέξεων έγινε με το σκεπτικό ότι «τα ονόματα των σημαντικών μεγεθών πρέπει να σημαίνουν το ίδιο πράγμα σε όλες τις ζωντανές γλώσσες»


Σήμερα η εντροπία χαρακτηρίζει το μέτρο της ενέργειας που δεν είναι διαθέσιμη να παράγει έργο σε θερμοδυναμικό σύστημα ή το μέτρο της αταξίας των δομικών μονάδων της ύλης ή κατ΄ επέκταση  κάθε κατάσταση ή ροπή της κοινωνίας προς αταξία ή αποδιοργάνωση.





ΣΧΗΜΑ 2.8  Το σκούριασμα του σιδήρου γίνεται αυθόρμητα, επειδή η αντίδραση είναι εξώθερμη. Η αντίστροφη αντίδραση δεν είναι αυθόρμητη.


                      


 








ΣΧΗΜΑ 2.9  Η εκτόνωση ενός ιδανικού αερίου είναι αυθόρμητη μεταβολή, επειδή αυξάνεται η αταξία του συστήματος. Η αντίθετη μεταβολή (συμπίεση) δεν  είναι αυθόρμητη.
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ΣΧΗΜΑ 2.10  Το ανακάτεμα της τράπουλας αυξάνει την αταξία του συστήματος. Με ανάλογο τρόπο μπορούμε να πούμε, ότι στις χημικές αντιδράσεις το «ανακάτεμα» των δομικών μονάδων της ύλης (μορίων, ατόμων, ιόντων), οδηγεί το σύστημα σε μεγαλύτερη αταξία.                     
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ΔG = ΔGo + RT lnQ









































353 K






































































































































ΔGo = +1139,2 kJ








ΣΧΗΜΑ 2.11  Η διάλυση των παραπάνω υγρών γίνεται αυθόρμητα, παρόλο που το ΔΗsol είναι περίπου μηδέν, λόγω αύξησης της εντροπίας του συστήματος. 


 








ΣΧΗΜΑ 2.12  Η εξάτμιση ενός υγρού, παρόλο που έχει ΔΗ>0 (ενδόθερμο φαινόμενο), γίνεται αυθόρμητα λόγω αύξησης της εντροπίας 


 








 2ος Θερμοδυναμικός νόμος	


 








Στις αυθόρμητες μεταβολές:


ΔSσυστήματος + ΔSπεριβάλλοντος > 0


	


 








ΣΧΗΜΑ 2.15 Μεταβολή της ελεύθερης ενέργειας σε σχέση με τη σύσταση του αντιδρώντος συστήματος


α. στη θέση ισορροπίας συνυπάρχουν αντιδρώντα και προϊόντα. Η σταθερά ισορροπίας είναι κοντά στο 1.


β. το μίγμα ισορροπίας περιέχει σχεδόν αποκλειστικά τα αντιδρώντα. Η απόδοση είναι σχεδόν μηδενική. Η αντίδραση ουσιαστικά δεν πραγματοποιείται


γ. το μίγμα ισορροπίας περιέχει σχεδόν αποκλειστικά τα προϊόντα. Η απόδοση είναι πολύ μεγάλη. Η αντίδραση θεωρείται πλήρης. 


 








ΣΧΗΜΑ 2.13  Η πήξη του νερού γίνεται αυθόρμητα σε θερμοκρασία κάτω των 0 (C επειδή ΔSολικό >0


 








ΔSοαντίδρασης = Σ nSοπροϊόντων – Σ m Soαντιδρώντων


 








w = - PΔV  











ΣΧΗΜΑ 2.14  Συνήθεις μεταβολές που οδηγούν σε αύξηση της εντροπίας.
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Josiah Willard Gibbs (1839 – 1903) Αμερικάνος Θεωρητικός Φυσικός και Χημικός. Ήταν ο πρώτος που πήρε διδακτορικό δίπλωμα από Αμερικάνικο Πανεπιστήμιο. Μετά από μικρή περίοδο σπουδών στη Γαλλία και Γερμανία επέστρεψε στη πατρίδα του, όπου έγινε καθηγητής της  Θεωρητικής Φυσικής στο πανεπιστήμιο Yale, θέση  που κράτησε μέχρι το θάνατό του. Θεωρείται από πολλούς ως ο σπουδαιότερος Αμερικανός επιστήμονας. Όμως ο ίδιος ήταν μετριόφρων και συχνά έλεγε, ότι ήταν μόνο ένας φτωχός δάσκαλος. Δούλεψε μόνος του και εφάρμοσε τη θερμοδυναμική στις xημικές αντιδράσεις κατά τρόπο μοναδικό και επιτυχή. Η εργασία του αυτή, που έθεσε τα θεμέλια  της Χημικής Θερμοδυναμικής,  δεν είχε στην αρχή καθολική αναγνώριση, λόγω της δυσκολίας στην κατανόησή της.  Ακόμη και ο Αϊνστάιν είχε πει για ένα βιβλίο του «ένα αριστούργημα πολύ δυσνόητο». Έζησε ήσυχη ζωή του, χωρίς να παντρευτεί  ποτέ, απολαμβάνοντας το βαθύ θαυμασμό των λίγων μαθητών του και την ελάχιστη αναγνώριση από τη διεθνή κοινότητα. Είχε επίγνωση της σημασίας του έργου του και ήταν ικανοποιημένος από τη βεβαιότητα ότι το έργο του θα επιβραβευόταν από τις επόμενες γενιές. 








ΔG = w max





      G = H – TS 





Αν  ΔG < 0   τότε  η αντίδραση γίνεται αυθόρμητα


	


 








Αν  ΔG = 0  η αντίδραση βρίσκεται σε κατάσταση ισορροπίας


	


 








Αν  ΔG > 0  τότε η αντίδραση δε γίνεται αυθόρμητα


	


 








ΔGοαντίδρασης = ΣnΔGοf  προϊόντων – ΣmΔGof αντιδρώντων


 











( Υπάρχουν  αντιδράσεις με ΔG < 0 , οι οποίες πρακτικά δεν πραγματοποιούνται, γιατί έχουν μεγάλη ενέργεια ενεργοποίησης. 


Μια τέτοια αντίδραση είναι η φωτοσύνθεση η οποία παρόλο που έχει   ΔG o < 0, δεν πραγματοποιείται στο σκοτάδι, καθώς χρειάζεται ηλιακή ενέργεια για να ενεργοποιηθούν τα αντιδρώντα μόρια.
































































































































( Πειραματικά έχει υπολογιστεί,  ότι μεταβολή της θερμοκρασίας περίπου 100 (C,  προκαλεί μεταβολή στη τιμή του ΔΗ μικρότερη  του 1% και στη τιμή ΔS μεταξύ 2%-3%.















































































































































ΔGo =-299,92 kJ
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Η  τιμή της πρότυπης ελεύθερης ενέργειας σχηματισμού μιας ένωσης χαρακτηρίζει τη θερμοδυναμική σταθερότητα της ένωσης σε σχέση με τα στοιχεία της. Όσο μεγαλύτερη είναι η τιμή της  ΔGο τόσο πιο ασταθής είναι η ένωση.
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ΣΧΗΜΑ 2.6 Διαγραμματική απεικόνιση παραγωγής έργου πίεσης - όγκου με εκτόνωση εμβόλου,  σε μια αντίδραση που λαμβάνει χώρα υπό σταθερή πίεση. 
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