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							10−23

						
							
							J · K−1

						
					

					
							
							Stała Avogadra

						
							
							NA

						
							
							6,022 141 29

						
							
							1023

						
							
							mol−1

						
					

					
							
							Stała gazowa

						
							
							R = NAk

						
							
							8,314 4621

						
							
							
							J · K−1 · mol−1

						
					

					
							
							Stała Faradaya

						
							
							F = NAe

						
							
							9,648 533 65

						
							
							104

						
							
							C · mol−1

						
					

					
							
							Masa

						
							
							
							
							
					

					
							
							 elektronu

						
							
							me

						
							
							9,109 382 91

						
							
							10−31

						
							
							kg

						
					

					
							
							 protonu

						
							
							mp

						
							
							1,672 621 777

						
							
							10−27

						
							
							kg

						
					

					
							
							 neutronu

						
							
							mn

						
							
							1,674 927 351

						
							
							10−27

						
							
							kg

						
					

					
							
							 stała masy atomowej

						
							
							mu

						
							
							1,660 538 921

						
							
							10−27

						
							
							kg

						
					

					
							
							Przenikalność magnetyczna próżni

						
							
							μ0

						
							
							4π*

						
							
							10−7

						
							
							J s2 · C−2 · m−1

						
					

					
							
							Przenikalność elektryczna próżni

						
							
							ε0 = 1/(μ0c2)

						
							
							8,854 187 817

						
							
							10−12

						
							
							J−1 · C2 · m−1

						
					

					
							
							
							4πε0

						
							
							1,112 650 056

						
							
							10−10

						
							
							J−1 · C2 · m−1

						
					

					
							
							Magneton Bohra

						
							
							μB = eħ/(2me)

						
							
							9,274 009 68

						
							
							10−24

						
							
							J · T−1

						
					

					
							
							Magneton jądrowy

						
							
							μN = eħ/(2mp)

						
							
							5,050 783 53

						
							
							10−27

						
							
							J · T−1

						
					

					
							
							Moment magnetyczny protonu

						
							
							μp

						
							
							1,410 606 743

						
							
							10−26

						
							
							J · T−1

						
					

					
							
							Czynnik g elektronu

						
							
							ge

						
							
							2,002 319 304

						
							
							
					

					
							
							Stosunek magnetogiryczny

						
							
							
							
							
					

					
							
							 elektronu

						
							
							γe = –gee/(2me)

						
							
							–1,001 159 652

						
							
							1010

						
							
							C · kg−1

						
					

					
							
							 protonu

						
							
							γp = 2μp/ħ

						
							
							2,675 222 004

						
							
							108

						
							
							C · kg−1

						
					

					
							
							Promień Bohra

						
							
							a0 = 4πε0ħ2/(e2me)

						
							
							5,291 772 109

						
							
							10−11

						
							
							m

						
					

					
							
							Stała Rydberga

						
							
							[image: ]

						
							
							1,097 373 157

						
							
							105

						
							
							cm−1

						
					

					
							
							
							[image: ]

						
							
							13,605 692 53

						
							
							
							eV

						
					

					
							
							Stała struktury subtelnej

						
							
							α = μ0e2c/(2h)

						
							
							7,297 352 5698

						
							
							10−3

						
							
					

					
							
							
							α−1

						
							
							1,370 359 990 74

						
							
							102

						
							
					

					
							
							Druga stała promieniowania

						
							
							c2 = hc/k

						
							
							1,438 777 0

						
							
							10−2

						
							
							m · K

						
					

					
							
							Stała Stefana–Boltzmanna

						
							
							σ = 2π5k4/(15h3c2)

						
							
							5,670 373

						
							
							10−8

						
							
							W · m−2 · K−4

						
					

					
							
							Przyspieszenie ziemskie

						
							
							g

						
							
							9,806 65*

						
							
							
							m · s−2

						
					

					
							
							Stała grawitacyjna

						
							
							G

						
							
							6,673 84

						
							
							10−11

						
							
							N · m2 · kg−2

						
					

					
							
							* Wartość dokładna. Aktualne wartości stałych można znaleźć na stronach internetowych National Institute of Standards and Technology (NIST).

						
					

				
			

		

		
		
		
			PRZEDMOWA

			W tym nowym wydaniu podręcznika zmodyfikowana została zarówno jego treść jak i sposób prezentacji. Zmieniając jego układ, mieliśmy na uwadze, aby książka była bardziej przystępna dla studentów oraz użyteczna dla prowadzących zajęcia. Mamy nadzieję, że obie kategorie użytkowników dostrzegą odnowioną żywość tekstu i skorzystają z nowej prezentacji wymagającego, lecz jakże interesującego przedmiotu.

			Całość w dalszym ciągu jest podzielona na trzy części, lecz każdy rozdział został teraz zredagowany jako seria krótkich łatwiej sformułowanych Podrozdziałów. Nowa struktura podręcznika umożliwia prowadzącym dopasowanie tekstu do ograniczeń czasowych kursu, ponieważ łatwiej będzie można dokonać opuszczeń i rozłożenia odpowiednich podkreśleń oraz odpowiedniego uporządkowania zawartości modyfikowanego kursu. Na przykład, teraz łatwiej podejść do materiału, korzystając ze sformułowania „kwantowego” albo „termodynamicznego”, ponieważ nie ma konieczności liniowego podążania przez rozdziały. Teraz studenci i wykładający mogą dokonać wyboru podrozdziałów dostosowanego do ich przedmiotów nauczania. Staraliśmy się bardzo nie zakładać wstępnie ani narzucać szczegółowej kolejności, chyba że wymagał tego zdrowy rozsądek.

			Rozpoczynamy rozdziałem Podstawy, który daje przegląd podstawowych pojęć chemii i fizyki używanych w dalszej części tekstu. Część 1 w obecnym wydaniu nosi tytuł Termodynamika. Nowością w tym wydaniu jest opracowanie dotyczące diagramów fazowych układów czteroskładnikowych, ważnych w zastosowaniach chemii fizycznej w inżynierii i nauce o materiałach. Część 2 (Struktura) obejmuje teorię kwantów, strukturę atomów i cząsteczek, spektroskopię, agregaty molekularne i termodynamikę statystyczną. Część 3 (Przemiana) nie ma oddzielnego rozdziału poświęconego katalizie, lecz zachowano odnośny materiał. Reakcje katalizowane przez enzymy omówiono w rozdziale 20, a kataliza heterogeniczna stanowi część nowego rozdziału 22, poświęconego strukturze powierzchni i zachodzących na nich procesach.

			Jak zawsze staraliśmy się szczególnie pomóc studentom w poruszaniu się po materiale i jego opanowaniu. Dlatego też na początku każdego podrozdziału są trzy pytania: „Dlaczego należy zapoznać się z tym materiałem?”, „Jaka jest myśl przewodnia?” i „Co już należy wiedzieć?”. Odpowiedź na trzecie pytanie odsyła do innych podrozdziałów, które uważamy za warte przestudiowania, względnie konieczne do przyswojenia materiału aktualnego podrozdziału. Listy i Zestawienia na końcu każdego podrozdziału są użytecznymi zestawieniami najważniejszych pojęć i równań pojawiających się w jego treści.

			Dalej staramy się rozwinąć strategie korzystania z matematyki, dziedziny jakże ważnej dla rozwoju chemii fizycznej, tak aby była przystępna dla studentów. Dodatkowo przez dołączenie Podstaw matematycznych do odpowiednich rozdziałów, pomagamy w wyprowadzeniu równań, ich uzasadnieniu i wyjaśnieniu etapów wyprowadzania. Dodaliśmy również nowość, Repetytorium, które oferuje szybką i bezpośrednią pomoc dotyczącą pojęć z zakresu matematyki lub fizyki.

			Podręcznik ma więcej opracowanych Przykładów, które pomagają studentom w opracowaniu metody rozwiązywania złożonych zadań oraz Krótkich objaśnień, pokazujących sposoby użycia równania albo bezpośredniego zastosowania danego pojęcia. Oba zawierają Zadania kontrolne pozwalające studentom ocenić ich zrozumienie istoty zagadnienia. Umieszczone na końcach rozdziałów Zagadnienia, Ćwiczenia i Problemy obejmują zagadnienia odnoszące się do grupy podrozdziałów, dodano także Zadania integrujące i odwołania do źródeł internetowych obejmujące podrozdziały i rozdziały, aby pokazać, że często w celu rozwiązania pojedynczego problemu trzeba przyswoić sobie wiadomości z kilku podrozdziałów. Uzupełnienia zostały przeredagowane i powiększone o zestawienie całek używanych w podręczniku.

			Oczywiście bardzo uważnie śledzimy postępy w rozwoju zasobów elektronicznych, dlatego też w obecnym wydaniu zachęcamy do skorzystania z narzędzi dostępnych w sieci, które wskazano w części Sposób korzystania z podręcznika na stronach bezpośrednio po Przedmowie. Wśród tych narzędzi bardzo ważne są sekcje Impact, ilustrujące sposób wykorzystania materiału podanego w rozdziale w bardzo różnych dziedzinach, takich jak biochemia, nauka o środowisku i nauka o materiałach.

			Podsumowując można stwierdzić, że skorzystaliśmy z okazji do gruntownego odświeżenia tekstu, czyniąc go bardziej elastycznym, pomocnym i aktualnym. Jak zwykle mamy nadzieję, że Czytelnik skontaktuje się z nami i przekaże swoje uwagi, które pozwolą na kontynuowanie ulepszania podręcznika.

			PWA, Oxford

			JdeP, Portland

			Sposób korzystania z podręcznika

			W dziesiątym wydaniu podręcznika Chemii fizycznej Atkinsa tekst został jeszcze bardziej dostosowany do potrzeb studentów. Po pierwsze, materiał w obrębie każdego rozdziału został zredagowany w postaci oddzielnych podrozdziałów, tak aby zwiększyć ich dostępność, klarowność i elastyczność. Po drugie, oprócz wielu obecnych wcześniej środków nauczania, znacznie zwiększyliśmy pomoc z zakresu matematyki, dodając Repetytoria oraz Listy kluczowych pojęć na końcu każdego podrozdziału.

	
			Organizacja podręcznika

			➤ Nowa innowacyjna struktura

			Każdy rozdział został podzielony na krótkie podrozdziały, bardziej czytelne dla studentów i bardziej elastyczne dla prowadzących zajęcia. Każdy podrozdział zaczyna się komentarzem dotyczącym jego ważności, podaniem kluczowych jego elementów i krótkim wskazaniem, jakie wiadomości wymagane są do zrozumienia tematu.
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			➤ Uwagi praktyczne

			Nasze Uwagi praktyczne pomogą uniknąć często spotykanych pomyłek. Mają zachęcić do opanowania języka, 
jakim posługuje się nauka, ustalając konwencje i  procedury przyjęte przez Międzynarodową Unię Chemii Czystej i Stosowanej (International Union of Pure and Applied Chemistry – IUPAC). 	
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			➤ Uzupełnienia

			Obszerne Uzupełnienia na końcu książki zawierają tabelę całek, dane fizykochemiczne, podsumowanie konwencji dotyczących jednostek i tabele charakterów grup. Krótkie wyjątki z tych tabel często występują w samych podrozdziałach, głównie dla pokazania typowych wartości używanych wielkości fizycznych. 	
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			➤ Lista pojęć kluczowych

			Lista pojęć kluczowych została umieszczona na końcu każdego podrozdziału, tak że możesz odhaczyć sobie te pojęcia, które w twoim odczuciu masz już opanowane.
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			Odwołania do matematyki

			➤ Uzasadnienia

			Wyprowadzenia matematyczne są istotną częścią chemii fizycznej i aby w pełni rzecz zrozumieć, powinieneś zobaczyć, w jaki sposób wyprowadzono dane równanie i czy zrobiono jakieś dodatkowe założenia. Uzasadnienia są wydzielone z tekstu, co pozwala na dostosowanie szczegółowości do aktualnych potrzeb oraz ułatwia odświeżanie materiału. 
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			➤ Repetytorium

			Nowe w dziesiątym wydaniu Repetytoria zawierają zwięzłe przypomnienia pojęć i technik matematycznych potrzebnych do zrozumienia wyprowadzenie określonego równania, opisywanego w tekście głównym. 	
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			➤ Podstawy matematyczne

			W tekście zamieszczonych zostało siedem sekcji Podstaw matematycznych, które odnoszą się do zasadniczych 
pojęć matematycznych, niezbędnych do zrozumienia i opanowania chemii fizycznej. Każdą z sekcji umieszczono na końcu rozdziału, z którym bezpośrednio wiąże się tematycznie. 	
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			➤ Komentarze do równań i ich etykietowanie

			Podaliśmy objaśnienia do wielu równań, które pozwalają prześledzić sposoby ich wyprowadzania. Objaśnienie dotyczy całego równania: przypomina zastosowane podstawienia i przybliżenia, wskazuje wielkości przyjęte za stałe, użyte całki itd. Objaśnienie może przypominać o ważności pojedynczej wielkości występującej w równaniu. Czasem zabarwiamy zbiór liczb lub symboli, aby pokazać, jak przenoszą się między kolejnymi wierszami. Wiele równań wyróżniono hasłami na żółtym tle, aby podkreślić ich znaczenie.	
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			➤ Zestawienie równań

			Nie musisz zapamiętywać każdego równania w tekście. Lista równań na końcu każdego podrozdziału zawiera najważniejsze równania i warunki ich stosowalności. 	

			
				
					[image: ]
				

			

			Formułowanie i rozwiązywanie problemów

			➤ Krótkie objaśnienia

			Krótkie objaśnienia pokazują, w jaki sposób używać rów­­nań i pojęć wyprowadzanych w tekście. Pomagają w nauczeniu się, jak używać danych, poprawnie operować jednostkami, a także umożliwiają zaznajomienie się z wielkościami właściwości. Towarzyszą im Zadania kontrolne, których możesz użyć do sprawdzenia opanowania materiału. 
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			➤ Przykłady

			Przykładowe rozwiązania są szczegółowymi ilustracjami zastosowania materiału, wymagającymi zestawienia i rozwinięcia pojęć i równań. Sugerujemy sposób rozwiązania problemu, a następnie z niego korzystamy w celu uzyskania odpowiedzi. Przykładowym rozwiązaniom towarzyszą Zadania kontrolne. 
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			➤ Zagadnienia

			Zagadnienia pojawiają się na końcu rozdziałów i dotyczą każdego z podrozdziałów. Pytania te zostały przygotowane, 
aby zachęcić Czytelnika do przemyślenia przeczytanego materiału.
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			➤ Ćwiczenia i problemy

			Również Ćwiczenia i Problemy są podawane na końcu każdego rozdziału i są zgrupowane według podrozdziałów. Zachęcają one do sprawdzenia zrozumienia treści podrozdziału w danym rozdziale. Ćwiczenia opracowano w formie prostych zadań liczbowych, podczas gdy prob­lemy są bardziej wymagające. Ćwiczenia występują parami, końcowe odpowiedzi liczbowe do zadań „a” znajdują się Online Resource Centre tego podręcznika. Odpowiedzi do problemów o nieparzystych numerach można również znaleźć w Online Resource Centre.

			➤ Zadania integrujące i odwołania 
do źródeł internetowych

			Na końcu większości rozdziałów znajdziesz pytania, które 
łączą kilka podrozdziałów i rozdziałów i zostały tak pomyślane, aby pomóc w korzystaniu z nabytej wiedzy w kreatywny sposób. Niektóre pytania odwołują się do programów graficznych Online Resource Centre, które będą pomocne w sformułowaniu odpowiedzi. 

				

			➤ Podręczniki z rozwiązaniami zadań

			Książce towarzyszą dwa podręczniki z rozwiązaniami zadań, opracowane przez Charlesa Trappa, Marshalla Cady’ego i Carmen Giunta.

			W Student’s Solutions Manual (Podręczniku z rozwiązaniami zadań dla studenta, ISBN 9780198708001) podano pełne rozwiązania Ćwiczeń (a) i Problemów o nieparzys­tych numerach.

			W Instructor’s Solution Manuals (Podręczniku z rozwiązaniami zadań dla asystenta) podano pełne rozwiązania Ćwiczeń (b) i Problemów o parzystych numerach (są one dostępne w Online Resource Centre tylko dla zarejestrowanych posiadaczy podręcznika).

		

			Online Resource Centre

			Online Resource Centre, towarzyszący Chemii fizycznej Atkinsa, zawiera szereg użytecznych w uczeniu się i nauczaniu materiałów i środków przydatnych zarówno studentom jak i nauczycielom.

			Centrum jest dostępne pod adresem:

			www.oxfordtextbooks.co.uk/orc/pchem10e/
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			Materiały dla wykładowców są dostępne tylko dla zarejestrowanych posiadaczy podręcznika. Aby się zarejestrować, odwiedź miejsce o podanym adresie i wypełnij formularz rejestracyjny.

			Zasoby dla studentów są dostępne dla wszystkich bez rejestracji.

			Materiały Online Resource Centre zawierają:

			Sekcje Impact

			Sekcje Impact pokazują, jak chemia fizyczna jest stosowana w najróżniejszych współczesnych sytuacjach. W obecnym wydaniu połączenie z sekcją Impact uzyskuje się z tekstu za pomocą obrazów kodu QR albo korzystając z URL, pokazanego w tekście obok obrazu kodu QR.

			Tabele charakterów

			 Dostępne są pełne tabele charakterów grup.

			Połączenia internetowe

			Szereg linków do użytecznych miejsc w Internecie zestawiono według rozdziałów.

			Rysunki i tabele

			Wykładowcy mogą znaleźć opracowane tabele podręcznika w postaci gotowej do kopiowania. Mogą one być używane bezpłatnie przez wykładowców (lecz nie do celów komercyjnych bez zgody wydawcy).

			Problemy modelowania molekularnego

			Pliki PDF zawierające problemy związane z modelowaniem molekularnym mogą być kopiowane, są one przygotowane do wykorzystania w oprogramowaniu Spartan StudentTM. Jednakże mogą być także wykorzystane z dowolnym oprogramowaniem używanym do modelowania, pozwalającym na obliczenia metodami Hartree–Focka, funkcjonału gęs­tości i MP2.

			Modelowanie graficzne

			Modelowania graficznego można użyć do wizualizacji zmian właściwości przy zmianie różnych parametrów.

			Living graphs 

			Można użyć interaktywnej grafiki do zbadania, jak zmieniają się właściwości wraz ze zmianą różnych parametrów.

			Podziękowania

			Tak obszernej książki nie można było napisać bez znacznego udziału wielu osób. Pragniemy jeszcze raz wyrazić nasze podziękowania setkom osób, które wniosły swój wkład do pierwszych dziewięciu wydań. Wiele z nich podało swoje uwagi na podstawie wydania dziewiątego, natomiast inni, w tym studenci, oceniali powstającą wstępną wersję wydania dziesiątego. Na naszą wdzięczność zasłużyli następujący 
koledzy:

			Oleg Antzutkin, Luleå University of Technology

			Mu-Hyun Baik, Indiana University — Bloomington

			Maria G. Benavides, University of Houston — Downtown

			Joseph A. Bentley, Delta State University

			Maria Bohorquez, Drake University

			Gary D. Branum, Friends University

			Gary S. Buckley, Cameron University

			Eleanor Campbell, University of Edinburgh

			Lin X. Chen, Northwestern University

			Gregory Dicinoski, University of Tasmania

			Niels Engholm Henriksen, Technical University of Denmark

			Walter C. Ermler, University of Texas at San Antonio

			Alexander Y. Fadeev, Seton Hall University

			Beth S. Guiton, University of Kentucky

			Patrick M. Hare, Northern Kentucky University

			Grant Hill, University of Glasgow

			Ann Hopper, Dublin Institute of Technology

			Garth Jones, University of East Anglia

			George A. Kaminsky, Worcester Polytechnic Institute

			Dan Killelea, Loyola University of Chicago

			Richard Lavrich, College of Charleston

			Yao Lin, University of Connecticut

			Tony Masiello, California State University — East Bay

			Lida Latifzadeh Masoudipour, California State University — Dominquez Hills

			Christine McCreary, University of Pittsburgh at Greensburg

			Ricardo B. Metz, University of Massachusetts Amherst

			Maria Pacheco, Buffalo State College

			Sid Parrish, Jr., Newberry College

			Nessima Salhi, Uppsala University

			Michael Schuder, Carroll University

			Paul G. Seybold, Wright State University

			John W. Shriver, University of Alabama Huntsville

			Jens Spanget-Larsen, Roskilde University

			Stefan Tsonchev, Northeastern Illinois University

			A. L. M. van de Ven, Eindhoven University of Technology

			Darren Walsh, University of Nottingham

			Nicolas Winter, Dominican University

			Georgene Wittig, Carnegie Mellon University

			Daniel Zeroka, Lehigh University

			Ponieważ obecne wydanie przygotowywaliśmy równocześnie z siostrzanym tomem Physical Chemistry: Quanta, matter, and change, jest oczywiste, że nasz kolega-współautor tego tomu, Ron Friedman, miał nieświadomy, lecz znaczny wpływ również na obecny tekst i nie możemy mu nie podziękować za jego wkład do dziesiątego wydania podręcznika. Gorące podziękowania kierujemy także do Charlesa Trappa, Carmen Giunta i Marshalla Cady’ego, którzy ponownie przygotowali Solution manuals (Podręczniki z rozwiązaniami zadań) towarzyszące tej książce i których uwagi pozwoliły nam wprowadzić szereg ulepszeń. Kerry Karukstis służył nieocenioną pomocą w przygotowaniu sekcji Impact zamieszczonych w Internecie.

			Chcemy także podziękować naszym redaktorom Jona­tha­nowi Crowe z Oxford University Press i Jessice Fiorillo
z W. H. Freeman & Co. oraz ich współpracownikom za ich zachętę, cierpliwość, porady i pomoc.

		

		
			
			

		

		
			
			

		

		
			
			

		


		
			
			

		

		
			Podstawy

			Chemia jest nauką o materii i przemianach, którym ona podlega. Chemia fizyczna jest działem chemii, która ustanawia i rozwija reguły tej dziedziny, wykorzystując leżące u ich podstaw pojęcia z fizyki oraz język matematyki. Dostarcza ona podstaw do rozwoju nowych metod spektroskopowych, zrozumienia struktury cząsteczek oraz rozmieszczenia w nich elektronów, jak też określenia zależności pomiędzy makroskopowymi właściwościami materii oraz właściwościami tworzących ją atomów. Chemia fizyczna daje również wgląd w świat reakcji chemicznych, pozwalając na głębsze zrozumienie tego, jak one przebiegają.

			A Materia

			W tym podręczniku opieramy się na wielu pojęciach, które powinny być znane z podstaw chemii, takie jak jądrowy model atomu, wzory Lewisa cząsteczek, czy równanie stanu gazu doskonałego. W tym podrozdziale omawiamy te i inne pojęcia z chemii, które pojawiają się w wielu miejs­cach podręcznika.

			B Energia

			Ponieważ chemia fizyczna leży na pograniczu fizyki i chemii, musimy również przedstawić wybrane pojęcia z podstaw fizyki, na których opieramy się w podręczniku. Ten podrozdział rozpoczyna krótkie podsumowanie mechaniki klasycznej, będącej punktem wyjścia do rozważań o ruchu i energii cząstek. W dalszej kolejności przedstawione są zasadnicze pojęcia z termodynamiki, które powinny być podstawą chemicznego słownika czytelnika. Na zakończenie wprowadzamy rozkład Boltzmanna i zasadę ekwipartycji energii, które ułatwiają ustalenie zależności pomiędzy właściwościami makroskopowymi i molekularnymi materii.

			C Fale

			W tym podrozdziale opisujemy fale, ze szczególnym uwzględnieniem fal harmonicznych, które są podstawą klasycznego opisu promieniowania elektromagnetycznego. Klasyczna koncepcja ruchu, energii i fal, przedstawione w podrozdziale B oraz niniejszym, są poszerzone o podstawy mechaniki kwantowej (rozdział 7), tworząc bazę do opisu elektronów, atomów i cząsteczek. Mechanika kwantowa stanowi podstawę dyskusji na temat struktur i zmian chemicznych oraz jest istotnym elementem wielu technik badawczych.

			A Materia

			
				
					
							➤ Dlaczego należy zapoznać się z tym materiałem?

					

					Ponieważ chemia jest nauką o materii i zmianach, którym ona podlega, fizyczne i chemiczne właściwości materii są najważniejszymi aspektami dyskusji w tym podręczniku.

					
							➤ Jaka jest myśl przewodnia?

					

					Właściwości makroskopowe materii są związane z rodzajem atomów i cząsteczek oraz ich uporzadkowaniem w próbce.

					
							➤ Co już należy wiedzieć?

					

					W tym podrozdziale zawarty jest przegląd materiału omawianego zwykle w podstawach chemii.

				

			

			
			Przedstawienie chemii fizycznej w tym podręczniku opiera się na zweryfikowanym eksperymentalnie fakcie mówiącym o tym, że materia składa się z atomów. W tym podrozdziale, który jest przeglądem podstawowych pojęć i języka używanego powszechnie w chemii, zaczynamy od relacji pomiędzy właściwościami atomów, cząsteczek i właściwościami makroskopowymi materii. Większość materiału jest rozwinięta bardziej szczegółowo w dalszej części tekstu.

			A.1 Atomy

			Atom pierwiastka charakteryzuje jego liczba atomowa, Z, która jest równa liczbie protonów w jądrze atomu. Liczba neutronów w jądrze jest zmienna w małym zakresie, a liczba nukleonowa (zwana także powszechnie liczbą masową), A, jest równa całkowitej liczbie protonów i neutronów w jądrze. Protony i neutrony są łącznie nazywane nukleonami. Atomy o tej samej liczbie atomowej, ale różniące się liczbą nukleonową są izotopami danego pierwiastka.

			(a) Jądrowy model atomu

			Zgodnie z modelem jądrowym atom o liczbie atomowej Z składa się z jądra o ładunku +Ze otoczonego Z elektronami, z których każdy ma ładunek e– (e jest ładunkiem elementarnym: na wewnętrznych stronach okładki znajduje się jego wartość oraz wartości innych fundamentalnych stałych). Elektrony te zajmują orbitale atomowe, stanowiące część przestrzeni, w której można je znaleźć z największym prawdopodobieństwem. Jeden orbital mogą zajmować nie więcej niż dwa elektrony. Orbitale atomowe tworzą powłoki wokół jądra atomowego, a każda z tych powłok oznaczona jest główną liczbą kwantową, n = 1, 2, … Powłoka zawiera n2 pojedynczych orbitali, które są zgrupowane w n podpowłok. Te podpowłoki i zawierające się w nich orbitale oznaczone są literami s, p, d i f. W przypadku wszystkich obojętnych elektrycznie atomów, oprócz wodoru, podpowłoki danej powłoki mają nieznacznie różne energie.

			(b) Układ okresowy pierwiastków

			Sukcesywne zapełnianie orbitali w kolejnych powłokach prowadzi do okresowych podobieństw w konfiguracji elektronowej, tj. opisie zajętych orbitali, atomów o wzrastającej liczbie atomowej. Ta okresowość struktury uzasadnia stworzenie układu okresowego pierwiastków (zobacz wewnętrzną stronę tylnej okładki). Pionowe kolumny w układzie okresowym zwane są grupami i (we współczesnej konwencji) numerowane są do 1 do 18. Kolejne wiersze układu okresowego zwane są okresami, a numer okresu jest równy głównej liczbie kwantowej powłoki walencyjnej, czyli najbardziej zewnętrznej powłoki atomu.

			Niektóre grupy mają zwyczajowe nazwy: grupa 1. składa się z metali alkalicznych, grupa 2. (dokładniej: wapń, stront i bar) to metale ziem alkalicznych, grupa 17. to halogeny, a 18. obejmuje gazy szlachetne. Ogólnie mówiąc, pierwiastki znajdujące się po lewej stronie układu okresowego są metalami, natomiast te po prawej stronie są niemetalami. Te dwie klasy substancji spotykają się na linii przekątnej układu okresowego, przebiegającej od boru do polonu, które to pierwiastki tworzą grupę półmetali (metaloidów) mających właściwości pośrednie między tymi typowymi dla metali i niemetali.

			Układ okresowy jest podzielony na bloki s, p, d i f, zgodnie z symbolem ostatniej zapełnionej podpowłoki w zapisie elektronowej konfiguracji atomu. Pierwiastki bloku d (dokładniej grup 3–11 w bloku d) znane są również jako metale zewnętrznoprzejściowe; te z bloku f (niepodzielone na nume­rowane grupy) są czasem zwane metalami wewnętrznoprzejściowymi. Górny wiersz bloku f (okres szósty) składa się z lantanowców, a dolny (okres siódmy) z aktynowców.

			(c) Jony

			Jednoatomowy jon jest elektrycznie naładowanym atomem. Gdy atom uzyskuje jeden lub więcej elektronów, staje się ujemnie naładowanym jonem, tzn. anionem. Natomiast gdy atom traci jeden lub więcej elektronów, staje się dodatnio naładowanym jonem, tzn. kationem. Wartość ładunków danego jonu nazywa się stopniem utlenienia pierwiastka w tym stanie (stopień utlenienia magnezu w jonie Mg2+ wynosi zatem +II, a tlenu w jonie O2– wynosi –II). Poprawne jest rozróżnianie (ale nie zawsze stosowane) stopnia utlenienia od stanu utlenienia, gdyż ten ostatni oznacza stan fizyczny atomu o konkretnym stopniu utlenienia. Stopień utlenienia magnezu wynosi +II, gdy występuje on jako jon Mg2+, tzn. jest w stanie utlenienia Mg2+.

			Pierwiastki tworzą jony, które są charakterystyczne dla ich położenia w układzie okresowym: pierwiastki metaliczne tworzą najczęściej kationy, tracąc elektrony z najbardziej zewnętrznej powłoki i przyjmując w ten sposób konfigurację elektronową atomu bezpośrednio go poprzedzającego (o mniejszej liczbie atomowej) gazu szlachetnego. Niemetale natomiast tworzą przeważnie aniony, przyłączając elektrony i w ten sposób przyjmując konfigurację elektronową atomu gazu szlachetnego leżącego za nim.

			A.2 Cząsteczki

			Wiązanie chemiczne jest rodzajem połączenia pomiędzy atomami. Związki chemiczne, które zawierają pierwiastki metaliczne, to przeważnie, ale nie na zasadzie reguły, związki jonowe, tzn. składające się z kationów i anionów rozmieszczonych w sieci krystalicznej. „Wiązanie chemiczne” w związku jonowym opiera się na oddziaływaniach kulombowskich (elektrostatycznych) pomiędzy wszystkimi jonami w krysztale i niewłaściwe jest używanie terminu wiązanie do określania oddziaływań pomiędzy konkretną parą sąsiadujących jonów. Najmniejszą jednostką związku jonowego jest jednostka formalna. Na przykład NaNO3, składające się z kationu Na+ i anionu NO3−, jest jednostką formalną azotanu(V) sodu. Związki chemiczne, które nie zawierają pierwiastków metalicznych, tworzą zwykle związki kowalencyjne składające się z indywidualnych cząsteczek. W tym przypadku wiązania pomiędzy atomami w cząsteczce są kowalencyjne, co oznacza, że składają się z uwspólnionych par elektronów.

			Uwaga praktyczna Niektórzy chemicy używają terminu „cząsteczka” na określenie najmniejszej jednostki związku chemicznego o takim samym składzie, bez względu na to czy jest to związek jonowy, czy kowalencyjny, mówiąc np. o „cząsteczce NaCl”. Tutaj używamy terminu „cząsteczka” tylko dla oddzielnych, kowalencyjnie powiązanych indywiduów (takich jak H2O), a dla związków jonowych używamy terminu „jednostka formalna”.

			(a) Wzory Lewisa

			Strukturę wiązań pomiędzy sąsiadującymi atomami można przedstawić za pomocą wzorów Lewisa, w których wiązania są przedstawione jako linie, a wolne pary elektronowe, tj. pary elektronów walencyjnych, które nie są zaangażowane w tworzenie wiązań, przedstawione są jako kropki. Wzory Lewisa tworzy się, zakładając, że każdy atom może współdzielić elektrony z innymi atomami dopóki nie osiągnie on oktetu, tj. ośmiu elektronów (dubletu, tj. dwu elektronów, w przypadku atomu wodoru). Wspólna para elektronów tworzy wiązanie pojedyncze, dwie takie pary tworzą wiązanie podwójne, a trzy pary – wiązanie potrójne. Atomy pierwiastków trzeciego okresu i dalszych mogą pomieścić więcej niż osiem elektronów na swoich powłokach walencyjnych i „rozszerzyć oktet”, stając się hiperwalencyjnymi, co oznacza, że mogą tworzyć więcej wiązań niż pozwala reguła oktetu (np. SF6) lub więcej wiązań z niewielką liczbą atomów (zobacz Krótkie objaśnienie A.1). Jeśli więcej niż jeden wzór Lewisa może być narysowany dla danego uporządkowania atomów, można sądzić, że zachodzi rezonans, mieszanie się struktur, co związane jest z rozłożeniem charakteru wiązań wielokrotnych na całą cząsteczkę (np. dwie struktury Kekulégo benzenu). Przykłady związane z tym aspektem wzorów Lewisa przedstawione są na rys. A.1.
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						Rys. A.1 Przykłady wzorów Lewisa


				

			

			
				
					Krótkie objaśnienie A.1 Rozszerzenie oktetu

					Rozszerzenie oktetu elektronowego spotyka się także w indywiduach, dla których nie jest to wymagane, ale jeśli dozwolone, to prowadzi do obniżenia ich energii. Spośród struktur (1a) i (1b) jonu SO42– ta druga ma zatem niższą energię. Właściwa struktura jonu jest hybrydą rezonansową obu struktur (razem z analogicznymi strukturami mającymi wiązania podwójne w innych konfiguracjach), ale struktura (1b) wnosi dominujący wkład.
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					Zadanie kontrolne A.1 Narysuj wzór Lewisa dla XeO4.

					Odpowiedź: Patrz wzór 2

				

			

			(b) Teoria VSEPR

			Wzory Lewisa, poza najprostszymi przypadkami, nie przedstawiają trójwymiarowej struktury cząsteczki. Najprostszym podejściem umożliwiającym przewidywanie kształtu cząsteczki jest teoria odpychania par elektronowych powłoki walencyjnej (VSEPR, ang. Valence Shell Electron Pair Repulsion). W tym podejściu obszary o dużej gęstości elektronowej, reprezentowane przez wiązania pojedyncze lub wielokrotne oraz wolne pary elektronowe, przyjmują orientacje wokół atomu centralnego, tak aby ich rozseparowanie było największe. Następnie położenie przyłączonych atomów (nie wolnych par elektronowych) jest ustalane i używane do klasyfikacji kształtu cząsteczki. Cztery obszary dużej gęstości elektronowej przyjmują ułożenie tetraedryczne, a jeśli atom jest w każdej z tych lokalizacji (jak w CH4), to cząsteczka ma kształt tetraedru. Jeśli atomy są tylko w trzech miejscach (jak w NH3), to cząsteczka ma kształt piramidy trygonalnej, itd. Nazwy typowych kształtów cząsteczek są przedstawione na rys. A.2. W rozwinięciu teorii zakłada się, że wolne pary elektronowe odpychają mocniej pary wiążące niż te pary siebie nawzajem. Kształt, który przyjmuje cząsteczka, jeśli nie jest zdeterminowany w pełni przez symetrię, zależy więc od zminimalizowania oddziaływań odpychających wolnych par elektronowych.
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Rys. A.2 Kształty cząsteczek wynikające z zastosowania teorii VSEPR

					

					
				

			

			
				
					Krótkie objaśnienie A.2 Kształty cząsteczek

					W cząsteczce SF4 wolna para elektronowa przyjmuje pozycję ekwatorialną i dwa aksjalne wiązania S–F odginają się nieznacznie od niej, nadając kształt huśtawki całej cząsteczce (rys. A.3).
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					Rys. A.3 (a) W cząsteczce SF4 wolna para elektronowa przyjmuje pozycję ekwatorialną. (b) Dwa aksjalne wiązania S–F odginają się nieznacznie od niej, nadając kształt huśtawki całej cząsteczce

					Zadanie kontrolne A.2 Ustal kształt jonu SO32–.

					Odpowiedź: Piramida trygonalna

				

			

			(c) Wiązania spolaryzowane


			Wiązania kowalencyjne mogą być spolaryzowane, co odpowiada nierównomiernemu rozłożeniu pary elektronowej pomiędzy atomami tworzącymi wiązanie. Prowadzi to do tego, że jeden z atomów ma częściowy ładunek dodatni (zapisywany jako δ+), a drugi częściowy ładunek ujemny (δ–). Zdolność atomu tworzącego cząsteczkę przyciągania elektronów charakteryzuje elektroujemność, χ (chi), danego pierwiastka. Układ równych co do wartości i przeciwnych częściowych ładunków tworzy dipol elektryczny. Jeśli te ładunki mają wartość +Q i –Q oraz są oddalone od siebie na odległość d, to elektryczny moment dipolowy, μ, przyjmuje wartość

			μ = Qd 	

(A.1)

			
				
					
						definicja 

					

					
						wartość elektrycznego momentu dipolowego

					

				

			

			
				
					Krótkie objaśnienie A.3 Niepolarne cząsteczki z wiązaniami spolaryzowanymi

					To, czy cała cząsteczka jest polarna czy też nie, zależy od rozłożenia w niej wiązań – cząsteczka o wysokiej symetrii może mieć zerowy wypadkowy moment dipolowy. Chociaż liniowa cząsteczka CO2 (strukturalnie OCO) ma spolaryzowane wiązania CO, ich udziały się znoszą i cząsteczka jest niepolarna.

					Zadanie kontrolne A.3 Czy cząsteczka NH3 jest polarna?

					Odpowiedź: Tak

				

			

			A.3 Materia w skali makro

			Materia składa się z dużej liczby atomów, cząsteczek lub jonów. Może być ciałem stałym, cieczą lub gazem.

				Ciało stałe jest stanem materii, która przyjmuje i utrzymuje swój kształt, niezależnie od zajmowanego przez nie naczynia.

				Ciecz jest stanem materii, która przyjmuje kształt naczynia, które zajmuje (w polu grawitacyjnym zajmuje dolną część naczynia) i jest oddzielona od niezajętej części naczynia zdefiniowaną powierzchnią.

				Gaz jest stanem materii, która natychmiast wypełnia dowolne naczynie, które zajmuje.

			Ciecz i ciało stałe są przykładami skondensowanego stanu materii. Ciecz i gaz są przykładami płynnego stanu materii; płyny płyną w odpowiedzi na działające na nie siły (np. gra­­witację).

			(a) Właściwości makroskopowe materii

			Stan makroskopowej próbki materii definiuje się przez podanie wartości szeregu wielkości, takich jak:

				masa, m, która jest miarą ilości materii w danej próbce (jednostka: 1 kilogram, 1 kg);

				objętość, V, która jest miarą przestrzeni, którą zajmuje próbka (jednostka: 1 metr sześcienny, 1 m3);

				liczność materii (ilość substancji), n, która jest miarą liczby określonych indywiduów chemicznych (atomów, cząsteczek, jonów, jednostek formalnych) obecnych w próbce (według miary liczbowej jednostką jest 1 indywiduum, według miary molowej jednostką jest 1 mol).

			
				
					Krótkie objaśnienie A.4 Jednostki objętości

					Objętość jest także wyrażana w podwielokrotnościach 1 m3,takich jak decymetr sześcienny (1 dm3 = 10–3 m3) i centymetr sześcienny (1 cm3 = 10–6 m3). Można również często spotkać jednostki spoza układu SI, takie jak litr (1 L = 1 dm3) i jego podwielokrotność mililitr (1 mL = 1 cm3). Aby przeprowadzić proste zamiany jednostek, wystarczy po prostu zastąpić jednostkę (np. 1 cm) jego definicją (w tym wypadku 10–2 m). Aby zatem zamienić 100 cm3 na decymetry sześcienne (litry) należy skorzystać z zależności 1 cm = 10–1 dm – uzyskuje się wtedy: 100 cm3 = 100 · (10–1 dm)3 = 0,100 dm3.

					Zadanie kontrolne A.4 Wyraź objętość 100 mm3 w cm3.

					Odpowiedź: 0,100 cm3

				

			

			Wielkość ekstensywna materii, to taka, która zależy od ilości substancji zawartej w próbce; wielkość intensywna nie zależy od ilości substancji w próbce. Objętość jest wielkością ekstensywną; gęstość masowa, ρ (ro), dana wzorem

			[image: ]	 gęstość masowa     


(A.2)

			jest wielkością intensywną.

			Liczność materii (substancji), n, jest miarą liczby cząstek (atomów, cząsteczek, jonów), obecnych w próbce. „Liczność materii” jest oficjalną nazwą tej wielkości, która jest jednak często upraszczana do wyrażenia „ilość chemiczna” lub po prostu „ilość” materii lub substancji. Według miary molowej jednostką n (kolokwialnie „liczby moli”) jest 1 mol.Jednostka 1 mol jest obecnie definiowana jako liczba atomów węgla zawartych w 12 g izotopu węgla, 12C (decyzja o zmianie definicji została podjęta w 2011 r., ale do 2015 nie została jeszcze zatwierdzona). Liczba cząstek zawarta w jednym molu zwana jest stałą Avogadra, NA; obecnie obowiązująca wartość to 6,022 ·1023 mol–1 (NA jest stałą wartością z jednostką, a nie samą liczbą).

			Masa molowa substancji, M (jednostki: formalnie kilogramy na mol, lecz najczęściej stosuje się gramy na mol, g · mol–1) jest masą jednego mola jej atomów, cząsteczek lub jednostek formalnych. Liczność substancji składającej się z danych indywiduów w próbce może być łatwo obliczona na podstawie jej masy
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(A.3)

			Uwaga praktyczna Zwróćmy uwagę na rozróżnienie pomiędzy masą atomową lub cząsteczkową (masą pojedynczego atomu lub cząsteczki wyrażoną w kg) a masą molową (masą jednego mola atomów lub cząsteczek wyrażoną w kg · mol–1) · Względne masy atomowa lub cząsteczkowa, Mr = m/mu, gdzie m jest masą atomu lub cząsteczki, a mu jest stałą masy atomowej (patrz wewnętrzna strona przedniej okładki), bywają wciąż nazywane „ciężarem atomowym” i „ciężarem cząsteczkowym”, chociaż są to wielkości bezwymiarowe i nie są ciężarami (siłą grawitacji działającą na dany obiekt).

			Próbka materii może być poddana działaniu ciśnienia, p (jednostka: 1 paskal, Pa; 1 Pa = 1 kg· m–1 · s–2), które jest zdefiniowane jako przyłożona siła, F, podzielona przez pole powierzchni, A, na które ona działa. Próbka gazu wywiera ciśnienie na ścianki naczynia, ponieważ cząsteczki gazu są w nieustannym, bezładnym ruchu i wywierają siłę, gdy zderzają się ze ściankami naczynia. Częstość zderzeń jest tak duża, że wywierana siła, a co za tym idzie także ciśnienie, jest odbierana jako stała.

			Chociaż 1 paskal jest jednostką ciśnienia w układzie SI (Repetytorium A.1) powszechnie ciśnienie wyraża się także w barach (1 bar = 105 Pa) lub atmosferach (1 atm = 101 325 Pa), a obie jednostki odpowiadają typowemu ciśnieniu atmo­sferycznemu. Ponieważ wiele wielkości fizycznych zależy od ciśnienia działającego na próbkę, celowe jest wybranie konkretnej wartości ciśnienia, dla którego podawane są wartości tych wielkości. Ciśnienie standardowe, dla którego podawane są wielkości fizyczne, jest obecnie zdefiniowane jako, p[image: 2] =1 bar.




			Repetytorium A.1 Wielkości i jednostki

			Wynikiem pomiaru jest wielkość fizyczna, której wartość jest podawana jako liczbowa wielokrotność odpowiedniej jednostki.

			wielkość fizyczna = wartość liczbowa · jednostka

			Wynika z tego, że jednostka może być traktowana jak wartość algebraiczna i może być mnożona, dzielona i ulegać uproszczeniu. Wyrażenie (wielkość fizyczna)/jednostka jest wartością liczbową (wielkością bezwymiarową) pomiaru wyrażoną w konkretnych jednostkach. Na przykład masa m obiektu może być przedstawiona jako m = 2,5 kg lub m/kg = 2,5. Tabela A.1 w Uzupełnieniach zawiera listę jednostek. Chociaż dobrą praktyką jest używanie wyłącznie jednostek układu SI, w niektórych przypadkach jednostki spoza układu SI są tak głęboko zakorzenione, że akceptuje się ich stosowanie. Zgodnie z międzynarodową konwencją wszystkie wielkości fizyczne przedstawia się symbolami pochylonymi (kursywą); wszystkie jednostki jako proste litery łacińskie.

			Jednostki mogą być modyfikowane przedrostkami, które oznaczają mnożnik o różnej wartości potęgi liczby 10. Najczęściej stosowane przedrostki są przedstawione w tab. A.2 w Uzupełnieniach. Przykłady użycia tych przedrostków:

			1 nm = 10−9 m          1 ps = 10−12 s          1 μmol = 10−6 mol

			Potęgi przy jednostkach stosuje się zarówno do jednostki głównej, jaki i do przedrostka. Na przykład: 1 cm3 = 1 (cm)3,(10–2 m)3 = 10–6 m3; 1 cm3 nie oznacza 1 c(m3). Podczas prowadzenia obliczeń zwykle najbezpieczniej jest zapisywać wartości liczbowe zmierzonej wielkości w notacji naukowej (jako n,nnn ·10n).

			W tabeli A.3 w Uzupełnieniach znajduje się siedem podstawowych jednostek układu SI. Wszystkie inne wielkości fizyczne mogą być wyrażone przez kombinację tych jednostek podstawowych (patrz tab. A. 4 w Uzupełnieniach). Na przykład stężenie molowe (formalnie, ale bardzo rzadko używane: stężenie licznościowe substancji) jest licznością substancji podzieloną przez objętość, którą ona zajmuje, i może być wyrażone w jednostkach pochodnych, tj· mol · dm–3, które są kombinacją podstawowych jednostek liczności substancji (mol) i długości (m). Wiele tych pochodnych jednostek ma swoje specjalne nazwy i symbole, które będą objaśniane, gdy pojawią się w dalszym tekście.

		


			Aby w pełni określić stan próbki, należy podać także jej temperaturę, T. Temperatura jest formalnie właściwością, która wskazuje, w którą stronę będzie przepływać energia w postaci ciepła, gdy zetknie się ze sobą dwa ciała (próbki) przez przewodzące termicznie ściany. Energia przepływa od ciała o wyższej temperaturze do ciała o niższej temperaturze. Symbol T jest używany do zapisu temperatury termodynamicznej, która jest skalą absolutną z T = 0 jako najniższym punktem. Temperatury powyżej T = 0 są najczęściej wyrażane w skali Kelvina, w której stopnie temperatury są wyrażone jako wielokrotności jednostki 1 kelwin (1 K). Skala Kelvina jest obecnie definiowana przez ustalenie punktu potrójnego wody (temperatury, w której lód, ciekła woda i para wodna są we wzajemnej równowadze) dokładnie w 273,16 K (ze względu na wybrane inne jednostki, podjęto decyzję o zmianie tej definicji, ale do 2015 r. nie została ona jeszcze wprowadzona). Punkt zamarzania wody pod ciśnieniem 1 atm leży zaledwie 0,01 K poniżej punktu potrójnego i wynosi 273,15 K. Skala Kelvina jest nieodpowiednia do codziennych pomiarów temperatur i dlatego najczęściej używa się skali Celsjusza, która jest zdefiniowana następująco względem skali Kelwina:

			θ/°C = T/K – 273,15	definicja     skala Celsjusza    

(A.4)

			Temperatura zamarzania wody wynosi zatem 0°C, a temperatura wrzenia (pod ciśnieniem 1 atm) wynosi 100°C (dokładnie 99,974°C). W tym podręczniku T zawsze oznaczać będzie temperaturę termodynamiczną, a θ (teta) temperaturę w skali Celsjusza.

			Uwaga praktyczna Zwróćmy uwagę, że piszemy T = 0, a nie T = 0 K. Stwierdzenia ogólne w nauce powinny być wyrażane bez odnoszenia się do konkretnych zestawów jednostek. Co więcej, T , w odróżnieniu od θ, ma charakter absolutny i najmniejsza jej wartość wynosi 0 bez względu na skalę użytą do wyrażenia wyższych temperatur (takich jak skala Kelvina). Podobnie napiszemy m = 0, a nie m = 0 kgoraz l = 0, a nie l = 0 m.

			(b) Równanie stanu gazu doskonałego

			Wielkości, które określają stan układu, nie są zwykle niezależne od siebie. Najważniejszym przykładem zależności pomiędzy nimi, zachodzącej dla wyidealizowanego płynu zwanego gazem doskonałym (także czasem „gazem idealnym”), jest równanie stanu gazu doskonałego:

			pV =nRT	 równanie stanu gazu doskonałego     

(A.5)

			przy czym R jest stałą gazową, stałą uniwersalną (w sensie braku zależności od natury chemicznej gazu) o wartości 8,3145 J · K–1 . mol–1. Równania, które odnoszą się tylko do gazu doskonałego (lub innych układów doskonałych), są opatrzone niebieskim numerem w tym podręczniku.

			Uwaga praktyczna Chociaż wyrażenie „gaz idealny” jest prawie powszechnie używane zamiast wyrażenia „gaz doskonały”, są jednak powody, dla których preferowane jest to drugie. W układzie idealnym oddziaływania wzajemne pomiędzy cząsteczkami w mieszaninie są takie same, podczas gdy w układzie doskonałym są nie tylko takie same, ale równe zeru. Niektórzy różnicują zatem te dwa typy układów.

			Równanie stanu gazu doskonałego, równ. (A.5), obejmuje trzy prawa empiryczne: prawo Boyle’a (p ∝ 1/V przy stałej temperaturze i liczności substancji), prawa Charlesa (p ∝ T przy stałej objętości i liczności substancji) i prawo Avogadra (V ∝ n przy stałej temperaturze i ciśnieniu).


			Przykład A.1 Korzystanie z równania stanu gazu doskonałego

			Oblicz ciśnienie wyrażone w kilopaskalach, wywierane przez 1,25 g gazowego azotu zamkniętego w pojemniku o objętości 250 cm3 w temperaturze 20°C.

			Sposób rozwiązania Aby skorzystać z równ. (A.5), musimy znać liczność cząsteczek (w molach) w próbce, którą można obliczyć na podstawie znanej masy i masy molowej [na podstawie równ. (A. 3)] oraz przeliczyć temperaturę na kelwiny [równ. (A. 4)].

			Odpowiedź Liczność cząsteczek N2 (o masie molowej 28,02 g · mol–1) wynosi

			[image: ]

			Temperatura próbki wynosi

			[image: ]

			Po przepisaniu zatem równania (A.5) w formie p = nRT/V otrzymujemy

			
				
					[image: 4]
				

			

			Uwaga praktyczna Najlepszą praktyką jest wykonywać obliczenia liczbowe w najpóźniejszym możliwym etapie rozwiązywania zadania i prowadzić je w jednym kroku. Taka procedura pomaga unikać błędów wynikających z zaokrągleń. Jeśli uważamy, że powinniśmy pokazać wyniki pośrednie bez ograniczania się do konkretnej liczby miejsc znaczących, piszemy tę liczbę jako n,nnn….

			Zadanie kontrolne A.5 Oblicz ciśnienie wywierane przez 1,22 g ditlenku węgla zamkniętego w pojemniku o objętości 500 dm3 (5,00 · 102 dm3) w temperaturze 37°C.

			Odpowiedź: 143 Pa

		

		
			
			

		

		
			
				
				

			

		

			Wszystkie gazy spełniają równanie stanu gazu doskonałego tym lepiej, im ciśnienie bardziej zbliża się do zera. Oznacza to, że równ. (A.5) jest przykładem prawa granicznego, tj. takiego, którego słuszność rośnie dla określonych warunków – w tym wypadku, gdy ciśnienie maleje do zera. W praktyce, normalne ciśnienie atmosferyczne na poziomie morza (ok. 1 atm) jest już wystarczająco małe w przypadku większości gazów, aby zachowywały się jak gaz doskonały. Jeśli nie będzie to wyraźnie zaznaczone, zakładamy w tym podręczniku, że gazy, o których mówimy, zachowują się jak doskonałe i spełniają równ. (A.5).

			Mieszanina gazów doskonałych zachowuje się jak pojedynczy gaz doskonały. Zgodnie z prawem Daltona całkowite ciśnienie wywierane przez taką mieszaninę jest równe sumie ciśnień, które wywierałby każdy gaz z osobna, gdyby zajmował sam cały pojemnik:

			p = pA + pB + …	 prawo Daltona     

(A.6)

			Każde ciśnienie, pJ, może być obliczone z równania stanu gazu doskonałego przedstawionego w formie: pJ = nJRT/V.

			Lista pojęć kluczowych

			☐	1.	W jądrowym modelu atomu ujemnie naładowane elektrony zajmują orbitale atomowe, które tworzą powłoki wokół dodatnio naładowanego jądra.

			☐	2.	Układ okresowy pierwiastków uwypukla podobieństwa w konfiguracji elektronowej atomów, które z kolei prowadzą do podobieństw w ich właś­ciwościach fizycznych i chemicznych.

			☐	3.	Kowalencyjne związki chemiczne składają się z oddzielnych cząsteczek, w których atomy są połączone wiązaniami kowalencyjnymi.

			☐	4.	Jonowe związki chemiczne składają się z kationów i anionów rozmieszczonych w sieci krystalicznej.

			☐	5.	Wzory Lewisa są użytecznymi modelami wskazującymi na uporządkowanie wiązań w cząsteczkach.

			☐	6.	Teoria odpychania par elektronowych powłoki walencyjnej (VSEPR) jest wykorzystywana do przewidywania trójwymiarowego kształtu cząsteczek na podstawie ich wzorów Lewisa.

			☐	7.	Elektrony w wiązaniach spolaryzowanych są nierówno współdzielone pomiędzy związanymi jądrami atomowymi.

			☐	8.	Materia może występować w stanach fizycznych stałym, ciekłym i gazowym.

			☐	9.	Stan próbki materii jest zdefiniowany przez podanie jej właściwości, takich jak masa, objętość, liczność materii, ciśnienie i temperatura.

			☐	1.0	Równanie stanu gazu doskonałego jest zależnoś­cią pomiędzy ciśnieniem, objętością, licznością materii i temperaturą tego gazu.

			☐	11.	Prawo graniczne to takie prawo, którego słuszność wzrasta w określonych warunkach.

			Zestawienie równań
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			B Energia

			
				
					
							➤ Dlaczego należy zapoznać się z tym materiałem?

					

					Energia jest głównym pojęciem scalającym chemię fizyczną, dlatego należy zgłębić, jak elektrony, atomy i cząsteczki zyskują, przechowują i tracą energię.

					
							➤ Jaka jest myśl przewodnia?

					

					Energia, zdolność wykonania pracy, jest ograniczona do dyskretnych wartości charakteryzujacych elektrony, atomy i cząsteczki.

					
							➤ Co już należy wiedzieć?

					

					Należy przypomnieć sobie prawa ruchu i podstawy elektrostatyki omawiane w podstawach fizyki oraz pojęcia termodynamiczne wykładane zwykle w podstawach chemii.

				

			

			Znaczna część chemii zajmuje się przepływem i przemianami energii i dlatego istotne jest, aby zdefiniować poprawnie tę wielkość na samym początku. W tym celu zaczynamy od przeglądu praw mechaniki klasycznej, które były sformułowane przez Izaaka Newtona w siedemnastym wieku i ustaliły słownictwo używane do opisu ruchu i energii cząstek. Te klasyczne idee przygotowują nas do mechaniki kwantowej, bardziej fundamentalnej teorii sformułowanej w dwudziestym wieku do badania małych cząstek, takich jak elektrony, atomy i cząsteczki. Pojęcia związane z mechaniką kwantową rozwijamy w dalszej części podręcznika. Tutaj zaczynamy rozumieć, dlaczego jest ona potrzebna jako podstawa do zrozumienia struktur atomowych i cząsteczkowych.

			
			B.1 Siła

			Cząsteczki są zbudowane z atomów, a atomy są zbudowane z subatomowych cząstek. Aby zrozumieć ich strukturę, musimy wiedzieć, jak te ciała poruszają się pod wpływem działających na nie sił.

			(a) Pęd

			„Translacja” jest ruchem postępowym ciała w przestrzeni. Prędkość, v, cząstki jest tempem zmiany jej położenia, r:

			[image: ]	definicja     prędkość     

(B.1)

			Dla ruchu ograniczonego do jednego wymiaru napisalibyśmy: vx = dx/dt. Prędkość i położenie są wektorami, dla których określa się zarówno kierunek, jak i wartość (wektory i działania na nich są przedstawione szczegółowo w Podstawach matematycznych 5). Wartość prędkości oznaczamy symbolem v. Pęd, p, cząstki o masie m i prędkości v jest równy

			p = mv	definicja     pęd     

(B.2)

			Podobnie jak wektor prędkości, także wektor pędu zwrócony jest w kierunku ruchu cząstki (rys. B.1); jego wartość jest oznaczana symbolem p.

			Opis ruchu obrotowego (rotacyjnego) jest bardzo podobny do opisu ruchu postępowego (translacyjnego). Ruch rotacyjny ciała wokół pewnego punktu środkowego jest opisywany przez jego moment pędu, J. Moment pędu jest wektorem: jego wartość określa szybkość rotacji, a jego kierunek wskazuje na oś obrotu (rys. B.2). Wartość momentu pędu, J, jest dana wzorem
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Rys. B.1 Pęd p jest opisywany wektorem o wartości p i orientacji, która odpowiada kierunkowi ruchu
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Rys. B.2 Moment pędu J cząstki jest opisywany wektorem o kierunku wzdłuż osi obrotu i prostopadłym do płaszczyzny obrotu. Długość wektora oznacza wartość J momentu pędu. Kierunek rotacji jest zgodny z kierunkiem wskazówek zegara dla obserwatora patrzącego zgodnie ze zwrotem wektora

						

						
					

				

			

			J = Iω	 moment pędu     

(B.3)

			w którym ω oznacza prędkość kątową ciała, tempo zmiany położenia kątowego (wyrażone w radianach na sekundę), a I jest momentem bezwładności, który jest miarą oporu względem przyspieszenia kątowego. Dla cząstki punktowej o masie m poruszającej się po okręgu o promieniu r moment bezwładności wokół osi obrotu wynosi

			I = mr2            cząstka punktowa     moment bezwładności     

(B.4)





			Krótkie objaśnienie B.1 Moment bezwładności

			Dla cząsteczki C16O2 istnieją dwie możliwe osie obrotu, obie przechodzące przez atom C i prostopadłe do osi cząsteczki oraz do siebie nawzajem. Każdy atom O jest w odleg­łości R od osi obrotu, gdzie R jest długością wiązania CO, 116 pm. Masa każdego atomu 16O wynosi 16,00mu, gdzie mu = 1,66054 · 10–27 kg. Atom C jest nieruchomy (leży na osi obrotu) i nie daje wkładu do momentu bezwładności. Moment bezwładności cząsteczki względem osi obrotu wynosi zatem
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			Warto zauważyć, że jednostka momentu bezwładności to kg · m2.

			Zadanie kontrolne B.1 Moment bezwładności dla rotacji cząsteczki wodoru, 1H2, wokół osi prostopadłej do wiązania wynosi 4,61 · 10–48 kg · m2. Jaka jest długość wiązania w H2?

			Odpowiedź: 74,14 pm

		











			(b) II zasada dynamiki Newtona

			Zgodnie z II zasadą dynamiki Newtona, szybkość zmiany pędu jest równa sile działającej na dane ciało:

			[image: ]	 II zasada dynamiki Newtona     

(B.5a)

			Dla ruchu ograniczonego do jednego wymiaru napisalibyśmy równanie: dpx/dt = Fx. Równanie (B.5a) może służyć za definicję siły. Jednostką siły w układzie SI jest niuton (N), przy czym

			1 N = 1 kg · m . s–2

			Ponieważ p = m(dr/dt), czasem wygodniej jest pisać równ. (B.5a) w postaci

			[image: ]	

(B. 5b)

			
				
					II zasada dynamiki Newtona

				

			

			
				
					alternatywna forma

				

			

			przy czym a jest przyspieszeniem cząstki, tzn. tempem zmiany prędkości. Stąd wniosek, że jeśli znamy siłę działającą wszędzie i przez cały czas, to rozwiązanie równań (B.5) da nam tor ruchu (trajektorię), położenie i pęd cząstki w każdej chwili.





			Krótkie objaśnienie B.2 II zasada dynamiki Newtona

			Oscylator harmoniczny jest to cząstka, na którą działa siła sprężysta zgodna z prawem Hooke’a, proporcjonalna do wychylenia tej cząstki z położenia równowagi. Przykładem jest cząstka o masie m, przyczepiona do sprężyny, lub atom związany z innym atomem wiązaniem chemicznym. W przypadku układu jednowymiarowego, Fx = –k­f­x, gdzie stała proporcjonalności kf nazywa się stałą siłową. Równanie (B.5b) przyjmuje teraz postać

			[image: ]

			(Przegląd metod różniczkowania znajduje się w Podsta­wach matematycznych 1 za rozdziałem 1). Jeśli x = 0 w czasie t = 0, to rozwiązanie (można sprawdzić przez podstawienie) jest następujące:

			[image: ]

			To rozwiązanie wskazuje, że położenie cząstki zmienia się harmonicznie (tj. tak jak funkcja sinus) z częstością ν oraz że częstość oscylacji jest wysoka dla lekkich cząstek (mała wartośc m) zamocowanych na sztywnej sprężynie (duże kf).

			Zadanie kontrolne B.2 Jak pęd oscylatora zmienia się w czasie?

			Odpowiedź: p = 2πνAm cos(2πνt)

		





			Aby przyspieszyć rotację, należy przyłożyć moment obrotowy, T, moment siły. Równanie Newtona przybiera wtedy postać

			[image: ]	definicja     moment obrotowy     

(B.6)

			Dobrze jest zapamiętać, że m oraz I, v oraz ω, a także p oraz J pełnią analogiczne role odpowiednio w ruchu postępowym i obrotowym. Pozwala to na łatwe sformułowanie odpowiednich równań dla tych dwóch rodzajów ruchu. W tabeli B.1 podsumowano te analogie.

			
				
					
						
							
							
							
							
						
						
							
									
									Tabela B.1 Analogie między ruchem postępowym i obrotowym

								
							

							
									
									Ruch postępowy (translacyjny)

								
									
									Ruch obrotowy (rotacyjny)

								
							

						
						
							
									
									Właściwość

								
									
									Znaczenie

								
									
									Właściwość

								
									
									Znaczenie

								
							

							
									
									Masa, m

								
									
									miara oporu na działanie siły

								
									
									Moment bezwładności, I

								
									
									miara oporu na działanie momentu siły

								
							

							
									
									Prędkość, v

								
									
									tempo zmiany położenia 

								
									
									Prędkość kątowa, ω

								
									
									tempo zmiany kąta 

								
							

							
									
									Wartość pędu, p

								
									
									p = mv

								
									
									Wartość momentu pędu

								
									
									J = Iω

								
							

							
									
									Translacyjna energia kinetyczna, Ek

								
									
									[image: ]

								
									
									Rotacyjna energia kinetyczna, Ek

								
									
									[image: ]

								
							

							
									
									Równanie ruchu

								
									
									dp/dt = F

								
									
									Równanie ruchu

								
									
									dJ/dt = T

								
							

						
					

				

			

			B.2 Energia: pierwsze spojrzenie

			Zanim zdefiniujemy termin „energia”, musimy rozwinąć bardziej formalnie inne fundamentalne pojęcie, jakim jest „praca”. Następnie dokonamy przeglądu używania tych pojęć w chemii.

			(a) Praca

			Praca, w, jest wykonywana, aby uzyskać ruch ciała pod działaniem siły. Dla nieskończenie małych przesunięć, ds (wektor), wykonana praca jest dana równaniem

			dw = –F · ds	definicja     praca     

(B.7a)

			gdzie F · ds jest iloczynem skalarnym wektorów F i ds:

			F · ds = Fxdx + Fydy + Fzdz	

(B.7b)

			
				
					
						definicja 

					

					
						iloczyn skalarny

					

				

			

			Dla ruchu odbywającego się w jednym wymiarze zapisujemy dw = –Fxdx. Całkowita praca wykonana wzdłuż danej drogi jest całką tego wyrażenia, w każdym punkcie drogi mogą zachodzić zmiany kierunku i wartości siły. Gdy siłę podajemy w niutonach, a drogę w metrach, jednostką pracy jest dżul (J):

			1 J =1 N · m = 1 kg · m2 · s–2

			
				
					Krótkie objaśnienie B.3 Praca rozciągania wiązania

					Praca potrzebna do rozciągnięcia wiązania chemicznego, które zachowuje się jak sprężyna, o nieskończenie mały odcinek dx jest równa

					dw = –Fxdx = –(–kf x)dx = kf xdx

					Całkowita praca potrzebna do rozciągnięcia wiązania od zerowego przesunięcia (x = 0) przy jego długości równowagowej Re do długości R, odpowiadającej przemieszczeniu x = R – Re, wynosi:

					[image: ]

					Wynika z tego, że potrzebna praca rośnie wraz z kwadratem przemieszczenia, tzn. trzeba wykonać czterokrotnie większą pracę, rozciągając wiązanie o 20 pm w porównaniu z rozciągnięciem tego samego wiązania o 10 pm.

					Zadanie kontrolne B.3 Stała siłowa wiązania H–H wynosi ok. 575 N · m–1. Jak duża praca musi być wykonana, aby rozciągnąć to wiązanie o 10 pm?

					Odpowiedź: 28,8 zJ

				

			

			(b) Definicja energii

			Energia jest zdolnością wykonania pracy. Jednostka energii w układzie SI jest taka sama jak jednostka pracy, tj. dżul. Moc (P) jest szybkością dostarczania energii i wyraża się ją w watach (W):

			1 W =1 J · s–1

			Kalorie (cal) i kilokalorie (kcal) ciągle spotyka się w literaturze chemicznej jako jednostki energii. Kalorię definiuje się obecnie jako równą 4,184 J dokładnie. Jednak należy uważać, gdyż można się spotkać z kilkoma różnymi jednostkami określanymi mianem kalorii. „Kaloria termochemiczna”, cal15, jest równa energii potrzebnej do ogrzania 1 g wody o temperaturze 15°C o 1°C, a „żywieniowa kaloria” równa jest 1 kcal.

			Cząstka może mieć dwa rodzaje energii: kinetyczną i potencjalną. Energia kinetyczna, Ek, jest energią ciała związaną z jego ruchem. Dla ciała o masie m poruszającego się z prędkością v

			[image: ]	definicja     energia kinetyczna     

(B.8)

			Jeśli na ciało o masie m działa stała siła F w czasie τ, to, zgodnie z II prawem dynamiki Newtona, jego prędkość wzrasta od zera do Fτ/m i dlatego jego energia kinetyczna także rośnie od zera do

			[image: ]

(B.9)

			Energia tego ciała pozostaje taka sama po zakończeniu działania siły. Z uwagi na to, że wartość przyłożonej sily, F, i czas, τ, przez który ona działa, może się zmieniać, równ. (B.9) wskazuje, że energia kinetyczna ciała może wzrastać do dowolnej wartości.

			Energia potencjalna, Ep lub V, jest energią ciała związaną z jego położeniem. Z uwagi na to, że praca (przy braku strat), którą może wykonać nieruchome ciało w danym położeniu, jest równa pracy, która musiała być wykonana, żeby przemieścić ciało w dane położenie, możemy użyć jednowymiarowej wersji równ. (B.7) i zapisać dV = –Fxdx. Stąd mamy

			[image: ]	definicja     energia potencjalna     

(B.10)

			Nie można podać żadnego uniwersalnego wyrażenia na energię potencjalną, ponieważ zależy ona od rodzaju siły, jakiej doświadcza dane ciało. Dla ciała o masie m, na wysokości h blisko powierzchni Ziemi, grawitacyjna energia potencjalna wynosi

			V(h) = V(0) + mgh      grawitacyjna energia potencjalna     

(B.11)

			gdzie g jest przyspieszeniem ziemskim (g zależy od lokalizacji, ale jego „standardowa wartość” wynosi ok. 9,81 m · s–2). Zero energii potencjalnej jest arbitralne. Dla ciała blisko powierzchni Ziemi najczęściej przyjmuje się V(0) = 0.

			Energia całkowita ciała jest sumą jego energii kinetycznej i potencjalnej:

			E = Ek + Ep    lub    E = Ek +V	

(B.12)

			
				
					
						definicja 

					

					
						energia calkowita

					

				

			

			Wykorzystujemy tutaj uniwersalne prawo natury, które mówi, że energia jest zachowywana; oznacza to, że energia ani nie może być wytworzona, ani zniszczona. Chociaż energia może być przekazywana z jednego miejsca do innego i zmieniana z jednej formy w inną, energia całkowita pozostaje stała. W opisie uwzględniającym pęd, energia całkowita wynosi

			[image: ]	

(B.13)

			To wyrażenie może być używane zamiast II zasady dynamiki Newtona do obliczenia toru ruchu cząstki.

			
				
					Krótkie objaśnienie B.4 Tor ruchu cząstki

					Rozważmy atom argonu, który porusza się w jednym kierunku (wzdłuż osi x) w obszarze, w którym V = 0 (tzn. energia jest niezależna od położenia). Ponieważ v = dx/dt, z równ. (B.1) i równ. (B.8) wynika, że dx/dt = (2Ek/m)1/2. Rozwiązaniem tego równania różniczkowego (może to być sprawdzone przez podstawienie) jest

					[image: ]

					A pęd dany jest wzorem

					[image: ]

					i jest wielkością stałą. Jeśli zatem znamy początkowe położenie i pęd, możemy przewidzieć wszystkie późniejsze położenia i pędy cząstki w sposób dokładny.

					Zadanie kontrolne B.4 Rozważ atom o masie m poruszający się wzdłuż osi x, mający początkowe położenie x1 i początkową prędkość v1 . Jeśli atom porusza się przez czas Δt w obszarze, w którym energia potencjalna zmienia się jak V(x), to jaka jest jego prędkość v2 w położeniu x2?

					Odpowiedź: [image: ]

				

			

			(c) Elektrostatyczna energia potencjalna

			Jednym z najważniejszych rodzajów energii potencjalnej w chemii jest elektrostatyczna (kulombowska) energia potencjalna pomiędzy dwoma ładunkami elektrycznymi. Elektrostatyczna energia potencjalna jest równa pracy, która musi być wykonana, aby przenieść ładunek z nieskończoności na odległość r od drugiego ładunku. W przypadku ładunku punktowego Q1 w próżni w odległości r od innego ładunku punktowego Q2 ich energia potencjalna wynosi:

			[image: ]



(B.14)

			
				
					
						definicja 

					

					
						elektrostatyczna energia potencjalna

					

				

			

			Ładunek wyrażamy w kulombach (C), często także jako wielokrotność ładunku elementarnego, e. Ładunek elektronu wynosi zatem –e, a protonu +e; ładunek jonu wynosi ze, gdzie z jest liczbą ładunkową (dodatnią dla kationów, a ujemną dla anionów). Stała ε0 (epsilon zero) jest przenikalnością elektryczną próżni, podstawową stałą o wartości 8,854 · 10–12 C2 · J–1 · m–1. Zgodnie z konwencją [tak jak w równ. (B.14)] energia potencjalna jest równa zeru dla nieskończonej odległości między ładunkami. Dwa przeciwnie naładowane ładunki w skończonej odległości od siebie mają ujemną energię potencjalną, podczas gdy dwa ładunki równoimienne mają dodatnią energię potencjalną.

			
				
					Krótkie objaśnienie B.5 Kulombowska energia potencjalna

					Kulombowska energia potencjalna, będąca rezultatem oddziaływań elektrostatycznych pomiędzy kationami Na+ i anionami Cl– w odległości 0,28 nm, która jest odległością pomiędzy tymi jonami w sieci krystalicznej chlorku sodu, wynosi

					[image: ]

					Ta wartość jest równoważna energii molowej

					[image: ]

					Uwaga praktyczna Pisz jednostki na każdym etapie obliczeń, a nie dopisuj ich tylko do ostatecznego wyniku liczbowego. Rozsądne jest także wyrażanie wielkości liczbowych w zapisie naukowym z użyciem formatu wykładniczego, zamiast przedrostków z układu SI w celu zaznaczenia potęgi liczby 10.

					Zadanie kontrolne B.5 Środki sąsiadujących z sobą kationów i anionów w krysztale tlenku magnezu są rozsunięte na odległość 0,21 nm. Wyznacz molową kulombowską energię potencjalną wynikającą z oddziaływań elektrostatycznych pomiędzy jonami Mg2+ i O2– w takim krysztale.

					Odpowiedź: 2600 kJ · mol–1

				

			

			W ośrodku innym niż próżnia energia potencjalna oddziaływań pomiędzy dwoma ładunkami jest zmniejszona i przenikalność elektryczna próżni jest zastąpiona przenikalnością elektryczną, ε, danego ośrodka. Przenikalność elektryczną zwykle wyraża się jako wielokrotność przenikalności elektrycznej próżni:

			ε = εr ε0	definicja     przenikalność elektryczna     

(B.15)

			gdzie εr oznacza bezwymiarową względną przenikalność elektryczną (dawniej stałą dielektryczną). Obniżenie energii potencjalnej może być znaczące: względna przenikalność elektryczna wody w temp. 25°C wynosi 80, a zatem energia potencjalna danej pary ładunków i zadanej odległości (odległość musi być wystarczająca, aby cząsteczki wody zachowywały się jak płyn) jest obniżona o niemal dwa rzędy wielkości.

			Należy zwracać uwagę, aby odróżniać energię potencjalną od potencjału. Energia potencjalna ładunku Q1 w obecności innego ładunku Q2 może być wyrażona w postaci potencjałuelektrycznego (kulombowskiego), φ (fi):

			[image: ]

(B.16)

			
				
					
						definicja 

					

					
						potencjał elektryczny

					

				

			

			Jednostkami potencjału są dżule na kulomb, J · C–1, jeśli zatem φ pomnożymy przez ładunek wyrażony w kulombach, to wynik otrzymamy w dżulach. Taka kombinacja jednostek dżul na kulomb jest często spotykana i jest nazywana woltem (V):

			1 V = 1 J · C–1

			Jeśli w układzie znajduje się szereg ładunków Q2,Q3,…, to całkowity potencjał doświadczany przez ładunek Q1 jest sumą potencjałów wytwarzanych przez każdy ładunek:

			φ = φ2 + φ3 + …	

(B.17)

			Energię potencjalną ładunku Q1 można przedstawić jako V= Q1φ, wartość siły działającej na Q1 można więc zapisać jako F= Q1E, gdzie E jest wartością natężenia pola elektrycznego (jednostki: wolty na metr, V · m–1) pochodzącego od Q2 lub od bardziej złożonego rozkładu ładunków. Natężenie pola elektrycznego (które, podobnie do siły, jest wielkością wektorową) jest ujemnym gradientem potencjału elektrycznego. Dla jednego wymiaru możemy określić wielkość natężenia pola elektrycznego jako

			[image: ]	 natężenie pola elektrycznego     

(B.18)

			Terminologia, którą właśnie rozwinęliśmy zainspirowała wprowadzenie ważnej alternatywnej jednostki energii, elektronowolta (eV): 1 eV definiuje się jako energię kinetyczną uzyskaną przez elektron przyspieszony od stanu spoczynku w polu o różnicy potencjałów 1 V. Zależność pomiędzy elektronowoltem i dżulem jest następująca:

			1 eV = 1,602 · 10–19 J

			Wiele procesów w chemii angażuje energię na poziomie kilku elektronowoltów. Na przykład, aby usunąć elektron z atomu sodu potrzeba ok. 5 eV energii. 

			Szczególnie istotnym sposobem dostarczania energii w chemii (tak samo jak w życiu codziennym) jest przepuszczanie prądu elektrycznego przez opornik. Natężenie prądu elektrycznego (I) definiuje się jako szybkość dostarczania ładunku, I = dQ/dt, i mierzy w amperach (A):

			1 A = 1 C · s–1

			Jeśli ładunek jest przenoszony z obszaru o potencjale φp, gdzie jego energia potencjalna wynosi Qφp, do obszaru o potencjale φk, gdzie energia potencjalna wynosi Qφk, a zatem pomiędzy obszarami o różnicy potencjałów Δφ = φk – φp, to zmiana energii potencjalnej wynosi QΔφ. Szybkość, z jaką zmienia się energia, wynosi (dQ/dt) Δφ, czyli IΔφ. Moc wynosi zatem

			P = IΔφ	 moc elektryczna     

(B.19)

			Jeśli natężenie prądu podane jest w amperach, a różnica potencjałów w woltach, to moc jest wyrażona w watach. Całkowita energia, E, dostarczona w czasie Δt jest równa mocy (szybkości dostarczania energii) pomnożonej przez ten czas:

			E = PΔt = IΔφΔt	

(B.20)

			Energię uzyskujemy w dżulach, jeśli natężenie prądu jest mierzone w amperach, różnica potencjału w woltach, a czas w sekundach.

			(d) Termodynamika

			Termodynamika zajmuje się opisem przekazywania i przekształcania energii w materii (w układach makroskopowych). Ta tematyka jest szczegółowo opisywana w dalszej części podręcznika, ale na poziomie wstępu dobrze będzie wprowadzić dwa zasadnicze pojęcia: energia wewnętrzna U (jednostki: dżule, J) i entropia S (jednostki: dżule na kelwin, J · K–1).

			Energia wewnętrzna jest całkowitą energią układu. Pierwsza zasada termodynamiki mówi, że energia wewnętrzna jest stała w układzie odizolowanym od zewnętrznych wpływów. Energia wewnętrzna próbki materii rośnie wraz z jej temperaturą, co możemy zapisać

			ΔU = CΔT	 zmiana energii wewnętrznej     

(B.21)

			gdzie ΔU jest zmianą energii wewnętrznej, gdy temperatura próbki rośnie o ΔT. Stała C jest pojemnością cieplną próbki, C (jednostki: dżule na kelwin, J · K–1). Jeśli pojemność cieplna jest duża, to niewielki wzrost temperatury powoduje duży wzrost energii wewnętrznej. To stwierdzenie może być przedstawione w odwrotny sposób, który jest fizycznie bardziej znaczący: jeśli pojemność cieplna jest duża, to nawet przekazanie dużej energii do układu prowadzi jedynie do niewielkiego wzrostu temperatury. Pojemność cieplna jest wielkością ekstensywną, dlatego dla danej substancji najczęściej podaje się molową pojemność cieplną Cm = C/n (jednostki: dżule na kelwin na mol, J · K–1 · mol–1) lub właściwą pojemność cieplną Cs = C/m (jednostki: dżule na kelwin na gram, J · K–1 · g–1), które obie są wielkościami intensywnymi.

			Właściwości termodynamiczne często najlepiej rozważać za pomocą nieskończenie małych (infinitezymalnych) zmian, wtedy równ. (B.21) możemy zapisać jako dU = CdT. Jeśli to wyrażenie napiszemy w formie

			[image: ]	definicja     pojemność cieplna     

(B.22)

			to zauważymy, że pojemność cieplna może być interpretowana jako nachylenie wykresu zależności energii wewnętrznej od temperatury.

			Jak wiadomo ze wstępnego kursu chemii oraz wyjaśnień przedstawionych dalej, dla układów pozostających pod stałym ciśnieniem zwykle wygodniej jest zmodyfikować wyrażenie na energię wewnętrzną, dodając wielkość pV i wprowadzając pojęcie entalpii, H (jednostki: dżule, J):

			H = U + pV	definicja     entalpia     

(B.23)

			Entalpia, jako wielkość ekstensywna, znacznie upraszcza dyskusje dotyczące reakcji chemicznych, po części dlatego, że entalpia może być utożsamiana z energią wymienianą na sposób ciepła z układem pozostającym pod stałym ciśnieniem (częsta sytuacja w doświadczeniach wykonywanych w laboratorium).


			Krótkie objaśnienie B.6 Związek między U i H

			Energia wewnętrzna i entalpia gazu doskonałego, dla którego pV = nRT, są powiązane relacją

			H = U + nRT

			Podzielenie przez n i przegrupowanie prowadzi do równania

			Hm – Um = RT 

			gdzie Hm i Um są odpowiednio molową entalpią i molową energią wewnętrzną. Widzimy zatem, że różnica pomiędzy Hm i Um rośnie z temperaturą.

			Zadanie kontrolne B.6 O ile różni się molowa entalpia od molowej energii wewnętrznej gazowego tlenu w temperaturze 298 K?

			Odpowiedź: 2,48 kJ · mol–1

		

			Entropia, S, jest miarą jakości energii układu. Jeśli energia w układzie jest rozdzielona na wiele rodzajów ruchu (na przykład: rotacyjny, oscylacyjny i translacyjny cząstek składających się na układ), to entropia jest duża. Jeśli energia wynika tylko z małej liczby rodzajów ruchu, to entropia jest mała. Druga zasada termodynamiki stwierdza, że dowolnej przemianie samorzutnej zachodzącej w układzie izolowanym towarzyszy wzrost entropii układu. Ta obserwowana tendencja jest często wyrażana w stwierdzeniu: naturalny kierunek przemian związany jest z rozproszeniem energii z obszaru zlokalizowanego lub przemianą energii w mniej zorganizowaną postać.

			Entropia układu i jego otoczenia jest bardzo istotna w chemii, gdyż pozwala przewidzieć kierunek samorzutnej reakcji chemicznej oraz wyznaczyć skład, przy którym reakcja jest w stanie równowagi. W stanie równowagi dynamicznej, która jest charakterystyczna dla wszystkich równowag chemicznych, dana reakcja i przeciwna do niej zachodzą z tymi samymi szybkościami i nie występuje żadna wypadkowa tendencja do zmiany kierunku procesu. Aby jednak użyć entropii do określenia tego stanu, trzeba rozważyć zarówno układ, jak i otoczenie. To zadanie może być prostsze, jeśli reakcja przebiega pod stałym ciśnieniem i w stałej temperaturze. W takich warunkach stan równowagi występuje wtedy, gdy entalpia swobodna (ang. Gibbs energy), G (jednostki: dżule, J), układu osiąga swoje minimum. Entalpię swobodną definiuje się jako

			G = H – TS	definicja     entalpia swobodna     

(B.24)

			i ma ona największe znaczenie w termodynamice chemicznej. Entalpia swobodna, zwana też nieformalnie „energią swobodną Gibbsa”, jest miarą energii zmagazynowanej w układzie, która jest swobodnie dostępna do wykonania pracy użytecznej, takiej jak przepływ elektronów przez obwód elektryczny czy też wywołanie niesamorzutnej reakcji chemicznej.

			B.3 Zależność pomiędzy właściwościami cząsteczkowymi i makroskopowymi

			Energia pojedynczej cząsteczki, atomu lub cząstki subatomowej, która jest umieszczona w ograniczonej przestrzeni, jest kwantowana, tzn. dopuszczone są tylko konkretne, ściśle zadane jej wartości · Te dozwolone wartości energii nazywa się poziomami energetycznymi. Wartości te zależą od charakterystyki danej cząstki (np. jej masy) oraz rozmiaru obszaru, w którym jest umieszczona. Kwantowanie energii jest najistotniejsze dla cząstek o małej masie, umieszczonych w niewielkiej przestrzeni, gdyż odległości pomiędzy poziomami energetycznymi są w tych warunkach największe. Kwantowanie jest zatem bardzo ważne dla elektronów w atomach i cząsteczkach, a zwykle nieistotne dla ciał makroskopowych, dla których odległość pomiędzy translacyjnymi poziomami energetycznymi jest tak mała, że praktycznie ich ruch translacyjny nie jest kwantowany i może się zmieniać właściwie w sposób ciągły.

			Energia cząsteczki, inna niż ta związana z jej niekwantowanym ruchem translacyjnym, pochodzi głównie od trzech typów ruchu: rotacji całej cząsteczki, odkształceń cząsteczki przez drgania tworzących ją atomów oraz ruchu elektronów wokół jąder atomowych. Kwantowanie staje się tym ważniejsze, im bardziej przenosimy uwagę z ruchów rotacyjnych na oscylacyjne, a następnie na ruch elektronów. Odległość pomiędzy rotacyjnymi poziomami energetycznymi (w małych cząsteczkach wynosi ok. 10–21 J lub 1 zJ, odpowiadając ok. 0,6 kJ · mol–1) jest mniejsza niż odległość pomiędzy stanami oscylacyjnymi (ok. 10–100 zJ lub 6–60 kJ · mol–1), która jest z kolei mniejsza niż w przypadku elektronowych poziomów energetycznych (ok. 10–18 J lub 1 aJ, przy czym a jest przedrostkiem oznaczającym atto, 10-18, co odpowiada ok. 600 kJ · mol–1). Na rysunku B.3 przedstawiono typowe odległości pomiędzy odpowiednimi poziomami energetycznymi.

			(a) Rozkład Boltzmanna

			Ciągłe pobudzenie termiczne, jakiemu ulegają cząsteczki przy T > 0, zapewnia, że zostają obsadzone dostępne poziomy energetyczne. Określona cząsteczka może być w stanie odpowiadającym poziomowi o małej energii w jednym momencie, aby być chwilę później wzbudzona do wyższego stanu energetycznego. Chociaż nie możemy śledzić stanu pojedynczej cząsteczki, możemy mówić o średniej liczbie cząsteczek w każdym stanie. Nawet jeśli pojedyncza cząsteczka może zmieniać stany w wyniku zderzeń, to średnia ich liczba w danym stanie jest stała (pod warunkiem stałości temperatury).
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Rys. B.3 Typowe odległości pomiędzy poziomami energetycznymi dla czterech rodzajów ruchu (1 zJ = 10–21 J; w określeniu molowym, 1 zJ odpowiada ok. 0,6 kJ · mol–1)

				

			

			Średnia liczba cząsteczek w danym stanie zwana jest obsadzeniem (populacją) stanu. W temperaturze T = 0 obsadzony jest wyłącznie stan o najniższej energii. Wzrost temperatury powoduje wzbudzenie niektórych cząsteczek do wyższych stanów energetycznych, a z dalszym wzrostem temperatury osiągalnych staje się coraz więcej stanów (rys. B.4). Wzór służący do obliczania obsadzenia stanów o różnych energiach nosi nazwę rozkładu Boltzmanna. Został on wyprowadzony pod koniec dziewiętnastego wieku przez austriackiego uczonego Ludwiga Boltzmanna. Wzór ten określa stosunek liczby cząstek obsadzających stany o energiach εi oraz εj:

			[image: ]	 rozkład Boltzmanna     

(B.25a)

			gdzie k jest stałą Boltzmanna, która jest stałą fundamentalną o wartości k = 1,381 . 10–23 J . K–1. W zastosowaniach chemicznych najczęściej stosuje się energie nie pojedynczych, ale mola cząsteczek, Ei, określone jako Ei = NAεi, gdzie NA jest stałą Avogadra. Jeśli zarówno licznik, jak i mianownik w równ. (B.25a) pomnożymy przez NA, to otrzymamy

			[image: ]	 

(B.25b)

			
				
					
						alternatywna postać

					

					
						rozkład Boltzmanna

					

				

			

			gdzie R = NAk. Widzimy, że stała k jest często ukryta w postaci „molowej” jako stała gazowa. Rozkład Boltzmanna poda­je bardzo podstawowy związek pomiędzy makroskopowymi właściwościami materii a zachowaniem na poziomie mikroskopowym.
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Rys. B.4 Rozkład Boltzmanna ilustrujący względne obsadzenie poziomów w zależności od temperatury (zmieniającej się od zera do nieskończoności) w układzie pięciu poziomów energetycznych

					

					
				

			

			
				
					Krótkie objaśnienie B.7 Względne obsadzenie stanów

					Cząsteczka metylocykloheksanu może występować w jednej z dwóch konformacji – z grupą metylową w pozycji ekwatorialnej lub aksjalnej. Forma ekwatorialna ma niższą energię niż aksjalna o 6,0 kJ . mol–1. W temperaturze 300 K ta różnica w energii powoduje, że względne populacje cząsteczek w konformacji aksjalnej i ekwatorialnej wynoszą:

					[image: ]

					gdzie Ea i Ee są energiami molowymi. Liczba cząsteczek w konformacji aksjalnej stanowi zatem tylko 9% cząsteczek w konformacji ekwatorialnej.

					Zadanie kontrolne B.7 Wyznacz temperaturę, w której stosunek liczby cząsteczek metylocykloheksanu o konformacji ekwatorialnej do cząsteczek o konformacji aksjalnej wynosi 0,3.

					Odpowiedź: 600 K

				

			

			Istotne cechy rozkładu Boltzmana warte zapamiętania:

			
					• Rozkład obsadzeń jest eksponencjalną funkcją energii i temperatury.

					• W wysokiej temperaturze więcej poziomów energetycznych jest obsadzonych niż w niskiej temperaturze.

					• Więcej poziomów ma znaczące obsadzenie, jeśli są one bliżej siebie, tj. różnice energetyczne między nimi są małe w porównaniu z kT (stany rotacyjne i translacyjne), niż gdy są one bardziej odległe (stany oscylacyjne i elektronowe).

			

			Na rysunku B.5 przedstawiono postać rozkładu Boltz­manna dla typowych zestawów poziomów energetycznych. Szczególny kształt rozkładu obsadzeń dla poziomów rotacyjnych związany jest z tym, że równ. (B.25) stosuje się do pojedynczych stanów, a, jak wskazuje teoria kwantowa dla rotacji cząsteczek, liczba stanów rotacyjnych odpowiadającym danemu poziomowi energetycznemu, ogólnie mówiąc liczba płaszczyzn rotacji, rośnie ze wzrostem energii. Dlatego, chociaż obsadzenie każdego stanu maleje ze wzrostem energii, populacja poziomów energetycznych wykazuje maksimum.
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Rys. B.5 Rozkład Boltzmanna dla rotacyjnych, oscylacyjnych
i elektronowych poziomów energetycznych w temperaturze
pokojowej
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	Rys. B.6 Rozkład Maxwella–Boltzmanna prędkości cząsteczek w zależności od temperatury i masy cząsteczki. Należy zauważyć, że najbardziej prawdopodobna prędkość (odpowiadająca maksimum rozkładu) rośnie z temperaturą i z malejącą masą cząsteczki, a równocześnie szerokość rozkładu się zwiększa

					

					
				

			

			Jednego z najprostszych przykładów zależności pomiędzy właściwościami mikroskopowymi i makroskopowymi dostarcza teoria kinetyczno-cząsteczkowa, model gazu doskonałego. W tym modelu zakłada się, że cząsteczki, reprezentowane przez cząstki o zaniedbywalnym rozmiarze, są w nieustannym, przypadkowym ruchu i nie oddziałują ze sobą poza krótkimi zderzeniami. Różne prędkości cząstek odpowiadają różnym energiom, dlatego wzór Boltzmanna może być użyty do wyznaczenia zawartości w próbce cząsteczek mających określoną prędkość w danej temperaturze. Wyrażenie podające ułamek cząsteczek poruszających się z określoną prędkością nazywamy rozkładem Maxwella–Boltzmanna, który ma cechy przedstawione na rys. B.6. Rozkład Maxwella–Boltzmanna może być użyty do wykazania, że średnia prędkość, vśr, cząsteczek jest związana z ich masą molową i temperaturą równaniem:

			[image: ]	

(B.26)

			
				
					
						gaz doskonały

					

					
						średnia prędkość cząsteczek

					

				

			

			Średnia prędkość jest więc duża dla lekkich cząsteczek w wysokich temperaturach. Sam rozkład prędkości daje więcej informacji. Na przykład, „ogon” ciągnący się w kierunku dużych prędkości jest dłuższy w wyższych temperaturach niż w niższych, wskazując na to, że w wysokich temperaturach więcej cząsteczek w próbce ma prędkości znacznie większe niż średnia.

			(b) Ekwipartycja energii

			Chociaż rozkład Boltzmanna może być wykorzystany do obliczenia średniej energii związanej z każdym rodzajem ruchu atomu lub cząsteczki w próbce o danej temperaturze, można to zrobić znacznie łatwiej. Jeśli temperatura jest tak wysoka, że wiele poziomów energetycznych jest zajętych, możemy użyć zasady ekwipartycji energii:

			W przypadku próbki w równowadze termicznej średnia wartość każdej kwadratowej składowej energii jest równa [image: ]kT.

			Przez „składową kwadratową” rozumiemy wyrażenie, które jest proporcjonalne do kwadratu pędu [tak jak w wyrażeniu na energię kinetyczną, Ek = p2/(2m)] lub przemieszczenia z położenia równowagi (tak jak dla energii potencjalnej oscylatora harmonicznego, Ep = [image: ]x2). Ta zasada jest dokładnie spełniona jedynie w wysokich temperaturach lub jeśli odległość pomiędzy poziomami energetycznymi jest mała, gdyż w tych warunkach wiele stanów jest obsadzonych. Odległości pomiędzy stanami oscylacyjnymi lub elektronowymi są z reguły większe niż między stanami rotacyjnymi lub translacyjnymi, dlatego zasada ekwipartycji nie jest spełniona dla tych typów ruchów.

			
				
					Krótkie objaśnienie B.8 Średnie energie cząsteczkowe

					Atom lub cząsteczka mogą poruszać się w trzech wymiarach, a ich kinetyczna energia translacyjna jest sumą trzech składowych kwadratowych:

					[image: ]

					Zasada ekwipartycji energii przewiduje, że średnia energia dla każdej z tych kwadratowych składowych jest równa [image: ]kT.Średnia energia kinetyczna wynosi zatem Etrans = 3 . [image: ]kT = [image: ]kT· molowa energia translacyjna wynosi Etrans, m = [image: ]kT . NA = [image: ]RT. W temperaturze 300 K

					[image: ]

					Zadanie kontrolne B.8 Cząsteczka liniowa może obracać się wokół dwóch osi w przestrzeni, przy czym każda rotacja liczy się jako składowa kwadratowa energii całkowitej. Oblicz wkład rotacji do molowej energii zbioru cząsteczek liniowych w temperaturze 500 K.

					Odpowiedź: 4,2 kJ . mol–1

				

			

			Lista pojęć kluczowych

			☐	1.	Druga zasada dynamiki Newtona stwierdza, że szybkość zmiany pędu jest równa sile działającej na dane ciało.

			☐	2.	Aby uzyskać ruch ciała pod działaniem siły ze­wnętrznej, wykonywana jest praca.

			☐	3.	Energia jest zdolnością wykonania pracy.

			☐	4.	Energia kinetyczna jest energią cząstki związaną z jej ruchem.

			☐	5.	Energia potencjalna jest energią cząstki związaną z jej położeniem.

			☐	6.	Całkowita energia ciała jest sumą jego energii kinetycznej i potencjalnej.

			☐	7.	Elektrostatyczna (kulombowska) energia potencjalna dwóch ładunków oddalonych od siebie na odległość r zależy odwrotnie proporcjonalnie od r.

			☐	8.	Pierwsza zasada termodynamiki stwierdza, że energia wewnętrzna jest stała w układzie odizolowanym od wpływów zewnętrznych.

			☐	9.	Druga zasada termodynamiki stwierdza, że do­wolnej samorzutnej zmianie w układzie izolowa­nym towarzyszy wzrost entropii układu.

			☐	10.	Równowaga jest stanem, w którym entalpia swobodna układu osiąga swoje minimum.

			☐	11.	Poziomy energetyczne cząstki umieszczonej w ograniczonej przestrzeni są kwantowane.

			☐	12.	Rozkład Boltzmanna jest wzorem do obliczenia względnego obsadzenia stanów różniących się energią.

			☐	13.	Zasada ekwipartycji energii stwierdza, że dla próbki w równowadze termicznej średnia wartość każdej kwadratowej składowej energii jest równa [image: ]kT.
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			C Fale

			
				
					
							➤ Dlaczego należy zapoznać się z tym materiałem?

					

					Wiele ważnych technik badawczych w chemii fizycznej, takich jak spektroskopia, dyfrakcja rentgenowska korzysta z promieniowania elektromagnetycznego, falowego zaburzenia elektromagnetycznego. Powinniśmy zwrócić uwagę na to, że właściwości fal są kluczowe w opisie kwantowomechanicznym elektronów w atomach i cząsteczkach. Aby przygotować się do tych rozważań musimy zrozumieć matematyczny opis fal.

					
							➤ Jaka jest myśl przewodnia?

					

					Fala jest zaburzeniem przemieszczającym się w przestrzeni, które może być opisane funkcją harmoniczną.

					
							➤ Co już należy wiedzieć?

					

					Należy znać właściwości funkcji harmonicznych (sinus i cosinus).

				

			

			Fala jest oscylującym zaburzeniem, które przemieszcza się w przestrzeni. Przykłady takich zaburzeń obejmują zbiorowy ruch cząsteczek wody w falach oceanicznych i cząsteczek gazu w falach dźwiękowych. Fala harmoniczna jest falą, której przemieszczenia można opisać funkcją sinus lub cosinus.

			C.1 Fale harmoniczne

			Fala harmoniczna jest określana przez długość fali, λ (lambda), tj. odległość pomiędzy sąsiadującymi maksimami fali, a także jej częstość, ν (ni), mówiącą ile razy w ciągu sekundy wybrany punkt fali powraca do swego początkowego po­łożenia (rys. C.1). Częstość mierzy się w hercach, 1 Hz = 1 s–1. Długość fali i częstość są powiązane następującą relacją:

			λν = υ              zależność pomiędzy częstością i długością fali     

(C.1)

			w której υ oznacza prędkość rozchodzenia się fali.

			Rozważmy na początku obraz fali harmonicznej w czasie t = 0. Przemieszczenie ψ(x,t) zmienia się z położeniem x w następujący sposób:

			[image: ]      fala harmoniczna dla t = 0   

(C.2a)

			gdzie A jest amplitudą fali, tj. maksimum wysokości fali, a φ jest fazą fali, tj. przesunięciem położenia maksimum fali od x = 0, które może wynosić od –π do π (rys. C.2). W miarę upływu czasu maksima przemieszczają się wzdłuż osi x (kierunek propagacji) i w dowolnej chwili przemieszczenie jest opisane wzorem

			[image: ]	

(C.2b)

			
				
					fala harmoniczna dla t > 0

				

			

			Określona fala może być także przedstawiona jako funkcja sinus z tym samym argumentem, ale po zastąpieniu φ przez φ + [image: ]π.
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Rys. C.1 (a) Długość fali, λ, jest odległością pomiędzy jej sąsiednimi maksimami. (b) Pokazana fala przemieszcza się w prawą stronę z prędkością υ. W danym miejscu chwilowa amplituda fali zmienia się przez cały cykl (sześć punktów pokazuje tylko pół cyklu). Długość fali i częstość powiązane są równaniem λν = υ

					

					
				

			

			Jeśli dwie fale w tym samym obszarze przestrzeni są w różnej fazie, to wypadkowa fala będąca ich sumą ma albo zwiększoną, albo zmniejszoną amplitudę. Jeśli dwie fazy różnią się o ±π (tzn. maksima jednaj fali pokrywają się z minimami drugiej), to wypadkowa fala ma zmniejszoną amplitudę (fala wygaszona). Ten efekt zwany jest interferencją destruktywną. Jeśli fazy dwóch fal są te same (nakładające się maksima), to wypadkowa fala ma zwiększoną amplitudę (fala wzmocniona). Ten efekt nazywa się interferencją konstruktywną.

			
				
					Krótkie objaśnienie C.1 Fale wypadkowe

					Aby przedyskutować przypadki, w których przesunięcie fazowe przyjmuje inne wartości niż ±π, rozważmy złożenie fal f(x) = cos(2πx/λ) oraz g(x) = cos{(2πx/λ) + φ}. Na rysunku C.3 przedstawiono wykresy f(x), g(x) oraz f(x) + g(x) względem x/λ dla φ = π/3. Fala wypadkowa ma większą amplitudę niż każda z fal składowych, f(x) czy g(x), i ma maksimum pomiędzy maksimami fal f(x) i g(x).
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					Rys. C.3 Interferencja fal omawianych w Krótkim objaśnieniu C.1

					Zadanie kontrolne C.1 Rozważ te same fale, ale z φ = 3π/4. Czy fala wypadkowa będzie zmniejszona czy wzmocniona?

					Odpowiedź: Fala będzie zmniejszona
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Rys. C.2 Faza fali, φ, podaje względne położenie jej maksimów

					

					
				

			

			C.2 Pole elektromagnetyczne

			Światło jest rodzajem promieniowania elektromagnetycznego. W fizyce klasycznej promieniowanie elektromagnetyczne to pole elektromagnetyczne, zaburzenie elektryczne i magnetyczne rozchodzące się jako fala harmoniczna w przestrzeni. Pole elektryczne działa na naładowane cząstki zarówno statyczne, jak i będące w ruchu, a pole magnetyczne działa tylko na poruszające się naładowane obiekty.

			Długość fali i częstość fali elektromagnetycznej w próżni łączy następująca zależność:

			λν = c	

(C.3)

			
				
					
						fala elektromagnetyczna w próżni

					

					
						zależnośćmiędzy częstością i długością fali

					

				

			

			w której c = 2,997 924 58 . 108 m . s−1 (zwykle podajemy jako 2,998 . 108 m . s−1) jest prędkością światła w próżni. Gdy fala przechodzi przez jakiś ośrodek (nawet powietrze), to jej prędkość zmniejsza się do c' i chociaż częstość pozostaje niezmieniona, długość fali odpowiednio także maleje. Zmniejszenie prędkości światła w danym ośrodku zazwyczaj wyraża się za pomocą współczynnika załamania, nr, ośrodka:

			[image: ]	 współczynnik załamania     


(C.4)

			Współczynnik załamania zależy od częstości światła i dla światła widzialnego najczęściej rośnie ze wzrostem częstości. Zależy on również od fizycznego stanu ośrodka. Dla światła żółtego w wodzie w temperaturze 25°C, nr = 1,3, a zatem długość fali jest zmniejszona o 30%.

			Na rysunku C.4 przedstawiono klasyfikację promieniowania elektromagnetycznego w zależności od jego częstości i długości fali. Często przydatne jest scharakteryzowanie fali elektromagnetycznej za pomocą liczby falowej, [image: ] (ni tylda):

			[image: ]	

(C.5)

			
				
					
						promieniowanie elektromagnetyczne
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			Liczba falowa może być interpretowana jako liczba pełnych długości fali w jednostce długości (w próżni). Liczby falowe są zwykle podawane w odwrotnychh centymetrach (cm–1). Wartość liczby falowej 5 cm–1 oznacza, że 5 całych długości fali mieści się w 1 cm.

			
				
					Krótkie objaśnienie C.2 Liczby falowe

					Liczba falowa dla promieniowania elektromagnetycznego o długości fali 660 nm wynosi

					[image: ]

					Można uniknąć błędów w przeliczaniu jednostek między m–1 i cm–1, pamiętając, że liczba falowa wyraża liczbę długości fal na danym odcinku. Liczba falowa wyrażona jako liczba fal na centymetr, tj. w jednostkach cm–1, musi więc być 100 razy mniejsza niż odpowiednia wielkość wyrażona w m–1.

					Zadanie kontrolne C.2 Oblicz liczbę falową i częstość światła czerwonego o długości fali 710 nm.

					Odpowiedź: [image: ] = 1,41 . 106 m–1 =1,41 . 104 cm–1

					ν = 422 THz (1 THz = 1012 s–1)

				

			

			
				
					
						
						[image: ]
					

Rysunek C.4 Widmo promieniowania elektromagnetycznego i jego podział na zakresy (granice zakresów nie są dokładne)

					

					
				

			

			Funkcje, które opisują drgające pole elektryczne E(x,t) i magnetyczne B(x,t), przemieszczające się wzdłuż kierunku x o dlugości fali λ i częstości ν, są następujące:

			E(x,t) = E0 cos{(2π/λ)x – 2πνt + φ}

			promieniowanie elektromagnetyczne     pole elektryczne     


(C.6a)

			B(x,t) = B0 cos{(2π/λ)x – 2πνt + φ}

			promieniowanie elektromagnetyczne     pole magnetyczne     


(C.6b)

			przy czym E0 and B0 są amplitudami odpowiednio pola elektrycznego i magnetycznego, a φ jest fazą danej fali. W tym wypadku amplituda jest wielkością wektorową, ponieważ ma kierunek jak pole elektryczne i magnetyczne. Pole magnetyczne jest prostopadłe do pola elektrycznego i oba są prostopadłe do kierunku propagacji fali (rys. C.5). Zgodnie z klasyczną teorią elektromagnetyzmu natężenie promieniowania elektromagnetycznego, miara energii związanej z falą, jest proporcjonalne do kwadratu amplitudy fali.
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Rys. C.5 W przypadku fali spolaryzowanej liniowo pola elektryczne i magnetyczne oscylują w płaszczyznach prostopadłych do siebie i do kierunku propagacji fali

					

					
				

			

			Równanie (C.6) opisuje promieniowanie elektromagnetyczne spolaryzowane liniowo (w jednej płaszczyźnie); taka polaryzacja wskazuje, że zarówno pole elektryczne, jak i magnetyczne oscylują każde tylko w jednej płaszczyznie. Płaszczyzna polaryzacji jest zorientowana w dowolnym kierunku wokół kierunku propagacji. Alternatywnym sposobem polaryzacji jest polaryzacja kołowa, w której pole elektryczne i magnetyczne rotują wokół kierunku propagacji fali w prawo lub lewo, ale pozostają prostopadłe do tego kierunku i do siebie nawzajem (rys. C.6).
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					Rys. C.6 W przypadku fali spolaryzowanej kołowo pola elektryczne i magnetyczne rotują wokół kierunku propagacji fali, ale pozostają względem siebie prostopadłe. Rysunek definiuje również polaryzację prawo- i lewoskrętną (lewoskrętna polaryzacja jest oznaczona literą L)

				

			

			Lista pojęć kluczowych

			☐	1.	Fala jest oscylującym zaburzeniem, które przemieszcza się w przestrzeni.

			☐	2.	Fala harmoniczna jest falą, której zmiany wielkości i propagację można opisać funkcją sinus lub cosinus.

			☐	3.	Falę harmoniczną określają długość fali, częstość, faza i amplituda.

			☐	4.	Interferencja destruktywna dwóch fal o tej samej długości, ale różnych fazach prowadzi do wypadkowej fali o zmniejszonej amplitudzie (wygaszenie fali).

			☐	5.	Interferencja konstruktywna dwóch fal o tej samej długości, ale różnych fazach prowadzi do wypadkowej fali o zwiększonej amplitudzie (wzmocnienie fali).

			☐	6.	Pole elektromagnetyczne to oscylujące zaburzenie elektryczne i magnetyczne rozchodzące się jako fala harmoniczna w przestrzeni.

			☐	7.	Pole elektryczne działa na naładowane cząstki zarówno statyczne, jak i będące w ruchu.

			☐	8.	Pole magnetyczne działa tylko na poruszające się naładowane cząstki.

			☐	9.	W przypadku promieniowania elektromagnetycznego spolaryzowanego liniowo zarówno pole elektryczne, jak i magnetyczne oscylują każde tylko w jednej płaszczyznie, a płaszczyzny te są do siebie prostopadłe.

			☐	10.	W przypadku promieniowania elektromagnetycznego spolaryzowanego kołowo pole elektryczne i pole magnetyczne rotują w lewo lub prawo wokół kierunku propagacji fali, ale pozostają prostopadłe do siebie.
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			PODSTAWY

			Podrozdział A Materia

			Zagadnienia

			A.1 Podsumuj cechy jądrowego modelu atomu. Zdefiniuj pojęcia liczby atomowej, liczby nukleonowej i liczby masowej.

			A.2 Gdzie w układzie okresowym pierwiastków znajdują się metale, niemetale, metale przejściowe, lantanowce i aktynowce?

			A.3 Omów, co oznacza wiązanie pojedyncze i wielokrotne.

			A.4 Omów podstawowe założenia teorii VSEPR dotyczące kształtów cząsteczek.

			A.5 Porównaj i wskaż różnice właściwości ciała stałego, cieczy i gazu jako różnych stanów skupienia materii.

			Ćwiczenia

			A.1(a) Zapisz typowe konfiguracje elektronowe stanu podstawowego atomu pierwiastka z (i) grupy 2, (ii) grupy 7, (iii) grupy 15 układu okresowego.

			A.1(b) Zapisz typowe konfiguracje elektronowe stanu podstawowego atomu pierwiastka z (i) grupy 3, (ii) grupy 5, (iii) grupy 13 układu okresowego.

			A.2(a) Podaj stopnie utlenienia pierwiastków w (i) MgCl2, (ii) FeO,(iii) Hg2Cl2.

			A.2(b) Podaj stopnie utlenienia pierwiastków w (i) CaH2, (ii) CaC2, (iii) LiN3.

			A.3(a) Podaj wzór cząsteczki zawierającej wiązanie (i) pojedyncze, (ii) podwójne, (iii) potrójne pomiędzy atomami węgla i azotu.

			A.3(b) Podaj wzór cząsteczki zawierającej (i) jedną, (i) dwie, (iii) trzy wolne pary elektronowe przy atomie centralnym.

			A.4(a) Narysuj wzory Lewisa dla (i) SO32− , (ii) XeF4, (iii) P4.

			A.4(b) Narysuj wzory Lewisa dla (i) O3, (ii) ClF3+, (iii) N3−.

			A.5(a) Podaj trzy związki chemiczne z niepełnym oktetem.

			A.5(b) Wskaż cztery związki hiperwalencyjne.

			A.6(a) Użyj teorii VSEPR, aby przewidzieć struktury (i) PCl3, (ii) PCl5, (iii) XeF2, (iv) XeF4.

			A.6(b) Użyj teorii VSEPR, aby przewidzieć struktury (i) H2O2, (ii) FSO3−, (iii) KrF2, (iv) PCl4+.

			A.7(a) Zaznacz polaryzację wiązań (przez przypisanie znaków δ+ i δ−) (i) C–Cl, (ii) P–H, (iii) N–O.

			A.7(b) Zaznacz polaryzację wiązań (przez przypisanie znaków δ+ i δ−) (i) C–H, (ii) P–S, (iii) N–Cl.

			A.8(a) Czy spodziewasz się, że następujące cząsteczki są polarne: (i) CO2, (ii) SO2, (iii) N2O, (iv) SF4?

			A.8(b) Czy spodziewasz się, że następujące cząsteczki są polarne: (i) O3, (ii) XeF2, (iii) NO2, (iv) C6H14?

			A.9(a) Uporządkuj cząsteczki z Ćwiczenia A.8(a) według wzrastającego momentu dipolowego.

			A.9(b) Uporządkuj cząsteczki z Ćwiczenia A.8(b) według wzrastającego momentu dipolowego.

			A.10(a) Zaszereguj następujące wielkości jako ekstensywne lub intensywne: (i) masa, (ii) gęstość masowa, (iii) temperatura, (iv) stężenie.

			A.10(b) Zaszereguj następujące wielkości jako ekstensywne lub intensywne: (i) ciśnienie, (ii) właściwa pojemność cieplna, (iii) ciężar, (iv) molalność.

			A.11(a) Oblicz liczność (ilość) C2H5OH zawartego w 25,0 g etanolu (i) według miary molowej i (ii) według miary liczbowej.

			A.11(b) Oblicz liczność (ilość) C6H12O6 zawartego w 5,0 g glukozy (i) według miary molowej i (ii) według miary liczbowej.

			A.12(a) Oblicz (i) masę i (ii) ciężar na powierzchni Ziemi (przyspieszenie ziemskie, g = 9.81 m . s−2) 10,0 moli H2O(c).

			A.12(b) Oblicz (i) masę i (ii) ciężar na powierzchni Marsa (gdzie g = 3,72 m . s−2) 10,0 moli C6H6(c).

			A.13(a) Oblicz ciśnienie wywierane przez osobę o masie 65 kg stojącą (na powierzchni Ziemi) w butach z podeszwami o powierzchni 150 cm2.

			A.13(b) Oblicz ciśnienie wywierane przez osobę o masie 60 kg stojącą (na powierzchni Ziemi) w „szpilkach” o powierzchni 2 cm2 (załóż, że cały ciężar opiera się na obcasach).

			A.14(a) Wyraź ciśnienie obliczone w Ćwiczeniu A.13(a) w atmosferach.

			A.14(b) Wyraź ciśnienie obliczone w Ćwiczeniu A.13(b) w atmosferach.

			A.15(a) Wyraź ciśnienie 1,45 atm w (i) paskalach, (ii) barach.

			A.15(b) Wyraź ciśnienie 222 atm w (i) paskalach, (ii) barach.

			A.16(a) Przelicz temperaturę krwi, 37,0°C, na skalę Kelvina.

			A.16(b) Przelicz temperaturę wrzenia tlenu, 90,18 K, na skalę Celsjusza.

			A.17(a) Równanie (A.4) podaje związek pomiędzy skalami Kelvina i Celsjusza. Wymyśl odpowiednie równanie łączące skale Fahrenheita i Celsjusza oraz użyj go do wyrażenia temperatury wrzenia etanolu (78,5°C) w stopniach Fahrenheita.

			A.17(b) Skala Rankine’a jest wersją termodynamicznej skali temperatury, w której stopnie (°R) są takie same jak w skali Fahrenheita. Podaj wzór łączący skale Rankine’a i Kelvina oraz wyraź temperaturę zamarzania wody w skali Rankine’a.

			A.18(a) Próbka gazowego wodoru jest pod ciśnieniem 110 kPa w temperaturze 20,0°C. Jakie jest oczekiwane ciśnienie próbki, gdy obniżymy temperaturę do 7,0°C?

			A.18(b) Próbka 325 mg neonu zajmuje objętość 2,00 dm3 w temperaturze 20,0°C. Użyj równania stanu gazu doskonałego do obliczenia ciśnienia gazu.

			A.19(a) W temperaturze 500 °C i pod ciśnieniem 93,2 kPa gęstość par siarki wynosi 3,710 kg . m−3. Jaki jest wzór cząsteczki siarki w tych warunkach?

			A.19(b) W temperaturze 100°C i pod ciśnieniem 16,0 kPa gęstość par fosforu wynosi 0,6388 kg . m−3. Jaki jest wzór cząsteczki fosforu w tych warunkach?

			A.20(a) Oblicz ciśnienie wywierane przez 22 g etanu zachowującego się jak gaz doskonały w naczyniu o objętości 1000 cm3 w temperaturze 25,0°C.

			A.20(b) Oblicz ciśnienie wywierane przez 7,05 g tlenu zachowującego się jak gaz doskonały w naczyniu o objętości 100 cm3 w temperaturze 100,0°C.

			A.21(a) Naczynie o objętości 10,0 dm3 zawiera 2,0 mole H2 i 1,0 mol N2 w temperaturze 5,0°C. Oblicz ciśnienie cząstkowe każdego ze składników i ich ciśnienie całkowite.

			A.21(b) Naczynie o objętości 100 cm3 zawiera 0,25 mola O2 i 0,034 mola CO2 w temperaturze 10,0°C. Oblicz ciśnienie cząstkowe każdego ze składników i ich ciśnienie całkowite.

			Podrozdział B Energia

			Zagadnienia

			B.1 Co to jest energia?

			B.2 Podaj różnice pomiędzy energią kinetyczną i potencjalną.

			B.3 Podaj drugą zasadę termodynamiki. Czy entropia układu, który nie jest izolowany od otoczenia, może się zmniejszać podczas procesu samorzutnego?

			B.4 Co oznacza kwantowanie energii? W jakich okolicznościach efekty kwantowe są najważniejsze dla układów mikroskopowych?

			B.5 Jakie są założenia teorii kinetyczno-cząsteczkowej?

			B.6 Jakie są główne cechy rozkładu prędkości cząstek Maxwella––Boltzmanna?

			Ćwiczenia

			B.1(a) Ciało o masie 1,0 g zostało uwolnione w pobliżu powierzchni Ziemi, gdzie przyspieszenie swobodnego spadku wynosi g = 9,81 m . s−2.Jaka będzie jego prędkość i energia kinetyczna po (i) 1,0 s, (ii) 3,0 s? Zaniedbaj opór powietrza.

			B.1(b) To samo ciało z Ćwiczenia B.1(a) jest uwalniane blisko powierzchni Marsa, gdzie przyspieszenie swobodnego spadku wynosi g = 3,72 m . s−2. Jaka będzie jego prędkość i energia kinetyczna po (i) 1,0 s, (ii) 3,0 s? Zaniedbaj opór atmosfery.

			B.2(a) Jon o ładunku ze poruszając się w wodzie poddawany jest działaniu pola elektrycznego o natężeniu E, które wywiera siłę zeE. Na jon działa także siła tarcia proporcjonalna do jego prędkości s równa 6πηRs, gdzie R jest jego promieniem, a η (eta) – lepkością ośrodka. Jaka będzie końcowa prędkość jonu?

			B.2(b) Na cząstkę opadającą w lepkim ośrodku działa siła tarcia proporcjonalna do jego prędkości s równa 6πηRs, gdzie R jest jego promieniem, a η (eta) – lepkością ośrodka. Jeśli przyspieszenie swobodnego spadku oznaczymy przez g, to jaka będzie finalna prędkość kulki o promieniu R i gęstości ρ?

			B.3(a) Udowodnij, że rozwiązaniem ogólnym równania ruchu oscylatora harmonicznego (md2x/dt2 = –kfx) jest x(t) = A sinωt + B cosωt, gdzieω = (kf/m)1/2.

			B.3(b) Rozważ oscylator harmoniczny z B = 0 [w zapisie z Ćwiczenia B.3(a)]; podaj zależność energii całkowitej w dowolnej chwili od amplitudy maksymalnego wychylenia.

			B.4(a) Stała siłowa wiązania C–H wynosi ok. 450 N . m−1. Jaką pracę należy wykonać, aby rozciągnąć wiązanie o (i) 10 pm, (ii) 20 pm?

			B.4(b) Stała siłowa wiązania H–H wynosi ok. 510 N . m−1. Jaką pracę należy wykonać, aby rozciągnąć wiązanie o 20 pm?

			B.5(a) Elektron jest przyspieszany w mikroskopie elektronowym ze stanu spoczynku różnicą potencjałów równą Δφ = 100 kV i osiąga energię eΔφ. Jaka jest końcowa prędkość elektronu? Jaką ma on energię wyrażoną w elektronowoltach (eV)?

			B.5(b) Jon C6H42+ jest przyspieszany w spektrometrze mas ze stanu spoczynku różnicą potencjałów równą Δφ = 20 kV i osiąga energię eΔφ. Jaka jest końcowa prędkość jonu? Jaką ma on energię wyrażoną w elektronowoltach (eV)?

			B.6(a) Oblicz pracę, jaka musi być wykonana, aby odsunąć jon Na+ z odległości 200 pm od jonu Cl− do nieskończoności (w próżni). Jaka praca musiałaby być wykonana, gdyby rozsunięcie jonów zachodziło w wodzie?

			B.6(b) Oblicz pracę, jaka musi być wykonana, aby odsunąć jon Mg2+ z odległości 250 pm od jonu O2– do nieskończoności (w próżni). Jaka praca musiałaby być wykonana, gdyby rozsunięcie jonów zachodziło w wodzie?

			B.7(a) Oblicz potencjał elektryczny generowany przez jądra atomów w cząsteczce LiH w punkcie oddalonym o 200 pm od jądra Li i 150 pm od jądra H.

			B.7(b) Narysuj potencjał elektryczny generowany przez jądra atomów pary jonowej Na+Cl− w połowie odległości między jądrami (odległość międzyjądrowa wynosi 283 pm), gdy punkt zbliża się z nieskończoności do środka odległości międzyjądrowej.

			B.8(a) W naczyniu zawierającym 200 g wody zanurzona jest grzałka elektryczna, przez którą przepływa prąd elektryczny o natężeniu 2,23 A z zasilacza o napięciu 15,0 V przez 12,0 minut. Jaka porcja energii zostaje dostarczona do wody? Oszacuj wzrost temperatury wody (dla wody C = 75,3 J . K−1 . mol−1).

			B.8(b) W naczyniu zawierającym 150 g etanolu zanurzona jest grzałka elektryczna, przez którą przepływa prąd elektryczny o natężeniu 1,12 A z zasilacza o napięciu 12,5 V przez 172 s. Jaka porcja energii zostaje dostarczona do etanolu? Oszacuj wzrost temperatury etanolu (dla etanolu C = 111,5 J . K−1 . mol−1).

			B.9(a) Pojemność cieplna próbki żelaza wynosi 3,67 J . K−1. O ile wzrosłaby temperatura próbki, gdyby dostarczono jej 100 J energii w postaci ciepła?

			B.9(b) Pojemność cieplna próbki wody wynosi 5,77 J . K−1. O ile wzrosłaby temperatura próbki, gdyby dostarczono jej 50 kJ energii w postaci ciepła?

			B.10(a) Molowa pojemność cieplna ołowiu wynosi 26,44 J . K−1 . mol−1. Jak dużo energii musi być dostarczone (przez ogrzewanie) do 100 g ołowiu, aby podnieść jego temperaturę 10,0°C?

			B.10(b) Molowa pojemność cieplna wody wynosi 75,2 J . K−1 . mol−1. Jak dużo energii musi być dostarczone (przez ogrzewanie) do 10,0 g wody, aby podnieść jej temperaturę 10,0°C?

			B.11(a) Molowa pojemność cieplna etanolu wynosi 111,46 J . K−1 . mol−1. Jaka jest jego właściwa pojemność cieplna?

			B.11(b) Molowa pojemność cieplna sodu wynosi 28,24 J . K−1 . mol−1.Jaka jest jego właściwa pojemność cieplna?

			B.12(a) Właściwa pojemność cieplna wody wynosi 4,18 J . K−1 . g−1. Jaka jest wartość jej molowej pojemności cieplnej?

			B.12(b) Właściwa pojemność cieplna  miedzi wynosi 0,384 J . K−1 . g−1. Jaka jest wartość jej molowej pojemności cieplnej?

			B.13(a) O ile entalpia molowa gazowego wodoru różni się od jego molowej energii wewnętrznej w temperaturze 1000°C? Załóż, że wodór zachowuje się jak gaz doskonały.

			B.13(b) Gęstość wody wynosi 0,997 g . cm−3. O ile entalpia molowa wody różni się od jej molowej energii wewnętrznej w  temperaturze 298 K?

			B.14(a) Ciekła woda, czy też para wodna ma większą entropię w temperaturze 298 K i pod ciśnieniem 1 bara?

			B.14(b) Ciekła woda, czy też lód ma większą entropię w temperaturze0°C i pod ciśnieniem 1 atm?

			B.15(a) Czy 100 g żelaza ma większą entropię w  temperaturze 300 Kczy w 3000 K?

			B.15(b) Czy 100 g wody ma większą entropię w  temperaturze 0°C czy w 100°C?

			B.16(a) Podaj trzy przykłady układów, które są w równowadze dynamicznej.

			B.16(b) Podaj trzy przykłady układów, które są w równowadze statycznej.

			B.17(a) Załóżmy, że dwa stany różnią się energią o 1,0 eV (elektronowolt – patrz wewnętrzna strona przedniej okładki); jaki jest stosunek ich obsadzeń w temperaturze (a) 300 K, (b) 3000 K?

			B.17(b) Załóżmy, że dwa stany różnią się energią o 2,0 eV (elektronowolt – patrz wewnętrzna strona przedniej okładki); jaki jest stosunek ich obsadzeń w temperaturze (a) 200 K, (b) 2000 K?

			B.18(a) Załóżmy, że dwa stany różnią się energią o 1,0 eV – co możemy powiedzieć o ich obsadzeniu w temperaturze T = 0?

			B.18(b) Załóżmy, że dwa stany różnią się energią o 1,0 eV – co możemy powiedzieć o ich obsadzeniu w nieskończenie wysokiej temperaturze?

			B.19(a) Typowa energia wzbudzenia oscylacyjnego cząsteczki odpowiadaliczbie falowej 2500 cm−1 (zamień na różnicę energii stanów przez pomnożenie przez hc; patrz Podstawy C). Czy spodziewasz się znalezienia cząsteczek we wzbudzonym stanie oscylacyjnym w temperaturze pokojowej (20°C)?

			B.19(b) Typowa energia wzbudzenia rotacyjnego cząsteczki odpowiada częstości 10 GHz (zamień na różnicę energii stanów przez pomnożenie przez h; patrz Podstawy C). Czy spodziewasz się znalezienia cząsteczek w fazie gazowej we wzbudzonych stanach rotacyjnych w temperaturze pokojowej (20°C)?

			B.20(a) Podaj przyczynę, dlaczego w temperaturze pokojowej cząsteczki przez długi czas nie ulegają rozpadowi.

			B.20(b) Podaj powód, dlaczego szybkości reakcji chemicznych zwykle rosną ze wzrostem temperatury.

			B.21(a) Oblicz względne średnie prędkości cząsteczek N2 w powietrzu o temperaturze 0°C i 40°C.

			B.21(b) Oblicz względne średnie prędkości cząsteczek CO2 w powietrzu o temperaturze 20°C i 30°C

			B.22(a) Oblicz względne średnie prędkości cząsteczek N2 i CO2 w powietrzu.

			B.22(b) Oblicz względne średnie prędkości cząsteczek Hg2 i H2 w mieszaninie gazowej.

			B.23(a) Użyj zasady ekwipartycji energii, aby obliczyć wkład ruchu translacyjnego do energii wewnętrznej 5,0 g argonu w temperaturze 25°C.

			B.23(b) Użyj zasady ekwipartycji energii, aby obliczyć wkład ruchu translacyjnego do energii wewnętrznej 10,0 g helu w temperaturze 30°C.

			B.24(a) Użyj zasady ekwipartycji energii, aby obliczyć wkłady do całkowitej energii wewnętrznej próbki 10,0 g (i) ditlenku węgla, (ii) metanu w temperaturze 20°C; weź pod uwagę ruch translacyjny i rotacyjny, pomijając ruch oscylacyjny.

			B.24(b) Użyj zasady ekwipartycji energii, aby obliczyć wkład ruchu oscylacyjnego do całkowitej energii wewnętrznej próbki 10,0 g ołowiu w temperaturze 20°C.

			B.25(a) Użyj zasady ekwipartycji energii do obliczenia molowej pojemności cieplnej argonu.

			B.25(b) Użyj zasady ekwipartycji energii do obliczenia molowej pojemności cieplnej helu.

			B.26(a) Użyj zasady ekwipartycji energii do oszacowania pojemności cieplnej (i) ditlenku węgla, (ii) metanu.

			B.26(b) Użyj zasady ekwipartycji energii do oszacowania pojemności cieplnej (i) pary wodnej, (ii) ołowiu.

			Podrozdział C Fale

			Zagadnienia

			C.1 Jak wiele rodzajów ruchu falowego możesz rozróżnić?

			C.2 Jaka jest natura fali dźwięku nagłego huku?

			Ćwiczenia

			C.1(a) Jaka jest prędkość światła w wodzie, jeżeli współczynnik załamania wynosi 1,33?

			C.1(b) Jaka jest prędkość światła w benzenie, jeżeli współczynnik załamania wynosi 1,52?

			C.2(a) Liczba falowa typowego przejścia oscylacyjnego w węglowodorach wynosi 2500 cm−1. Oblicz odpowiadającą jej długość fali i częstość.

			C.2(b) Liczba falowa typowego przejścia oscylacyjnego dla wiązania O–H wynosi 3600 cm−1. Oblicz odpowiadającą jej długość fali i częstość.

			Zadania integrujące i odwołania do źródeł internetowych

			F.1 W podrozdziale 1B pokazujemy, że dla gazu doskonałego ułamek cząsteczek, które mają prędkość w przedziale od v do v + dv jest dana zależnością f(v)dv, gdzie

			[image: ]

			jest rozkładem Maxwella–Boltzmanna [równ. (1B.4)]. Użyj tej zależności oraz programu komputerowego, arkusza kalkulacyjnego lub Living graphs na stronie internetowej tego podręcznika do następujących ćwiczeń:

			(a) Zobacz wykres na rys. B.6. Narysuj różne rozkłady, zmieniając temperaturę w granicach od 200 K i do 2000 K, zachowując stałą masę molową równą 100 g . mol–1.

			(b) Oblicz ułamki cząsteczek mających prędkość w zakresie od 100 m . s−1 do 200 m . s−1 w temperaturze 300 K i 1000 K.

			F.2 Na podstawie swoich obserwacji z Zadania F.1 podaj molekularną interpretację temperatury.

		


		
			

		
		
						CZĘŚĆ PIERWSZA.

Termodynamika

			W pierwszej części podręcznika rozwijamy ogólne pojęcia termodynamiki – nauki zajmującej się przemianami energii. Termodynamika umożliwia w sposób skuteczny opis równowagi oraz kierunków przebiegu procesów chemicznych. Koncepcje termodynamiczne znajdują zastosowanie zarówno do opisu przemian fizycznych, takich jak topnienie i parowanie, jak i przemian chemicznych łącznie z elektrochemią. Dzięki pojęciom energii, entalpii, entropii, entalpii swobodnej i potencjału chemicznego mamy możliwość uzyskania spójnego obrazu kluczowych aspektów chemii oraz ilościowego opisu równowag chemicznych. 

			Poszczególne rozdziały w części pierwszej dotyczą makroskopowych właściwości materii, podczas gdy w części drugiej pokazano, jak te właściwości związane są z zachowaniem pojedynczych atomów.

				1	Właściwości gazów

					Podstawy matematyczne 1: Różniczkowanie i całkowanie

				2	Pierwsza zasada termodynamiki

					Podstawy matematyczne 2: Analiza funkcji wielu zmiennych

				3	Druga i trzecia zasada termodynamiki

				4	Przemiany fizyczne substancji czystych

				5	Mieszaniny proste

				6	Równowaga chemiczna

		

		
			
			

		


		
						Rozdział 1.

Właściwości gazów

			Gaz jest stanem materii wypełniającej całe naczynie, w którym się znajduje. W tym rozdziale wprowadzamy i omawiamy właściwości gazów, które będą przydatne w całym dalszym tekście podręcznika.

			1A Gaz doskonały

			Rozdział rozpoczynamy od omówienia wyidealizowanego typu gazu – „gazu doskonałego”. Pokazujemy, jak jego równanie stanu może być skonstruowane na podstawie obserwacji doświadczalnych, podsumowanych w prawach Boyle’a, Charlesa i Avogadra.

			1B Model kinetyczny gazów

			Jedną z zasadniczych funkcji chemii fizycznej jest jej udział w tworzeniu modeli zachowań cząsteczek – modeli, które pomagają wyjaśniać obserwowane zjawiska. Przykładem o pierwszorzędnym znaczeniu takiego postępowania jest stworzenie modelu gazu doskonałego jako zbioru cząsteczek (lub atomów) będących w ciągłym i praktycznie bezładnym ruchu. Model ten jest podstawą „teorii kinetyczno-cząsteczkowej”. Teoria ta, wyjaśniając prawa gazów, może być użyta do przewidywania średniej prędkości cząsteczek poruszających się w gazie, jak też zależności prędkości od temperatury. W połączeniu z rozkładem Boltzmanna (Podstawy B) teorii kinetycznej można użyć do określenia rozkładu prędkości cząsteczek oraz jego zależności od ich masy cząsteczkowej i temperatury.

			1C Gazy rzeczywiste

			Gaz doskonały jest idealnym punktem wyjścia do omówienia właściwości wszystkich gazów, dlatego do jego właściwości odwołujemy się w kolejnych rozdziałach dotyczących termodynamiki. Jednak właściwości „gazów rzeczywistych” różnią się od właściwości gazu doskonałego. Musimy umieć zinterpretować te różnice. W tym celu dokładamy do naszego modelu efekty związane z przyciąganiem i odpychaniem cząsteczek. Dyskusja dotycząca gazów rzeczywistych jest kolejnym przykładem rozwijania początkowo uproszczonych modeli, aby mogły służyć do wyjaśnienia bardziej szczegółowych obserwacji.

			Dlaczego ta tematyka jest ważna?

			Równanie stanu gazu doskonałego i teorię kinetyczną można stosować do badań zjawisk przebiegających zarówno w naczyniach reakcyjnych, jak i obejmujących całą planetę lub gwiazdę. W tym rozdziale przedstawiamy dwa przykładowe zastosowania. W sekcji Impact I1.1 (na internetowej stronie książki) przekonamy się, jak prawa gazów są wykorzystywane do opisu zjawisk meteorologicznych, tj. pogody. W sekcji Impact I1.2 rozpatrujemy zaskakujące zastosowanie kinetycznego modelu gazów – do opisu gęstego ośrodka gwiezdnego, takiego jak wnętrze Słońca.

			
				
					
				

			

			[image: ]Aby przeczytać więcej o znaczeniu tego zagadnienia dla innych dziedzin wiedzy, zeskanuj kod QR lub odwiedź stronę bcs.whfreeman.com/webpub/chemistry/pchem10e/impact/pchem-1-1.html

			1A Gaz doskonały

			
				
					
							➤ Dlaczego należy zapoznać się z tym materiałem?

					

					Równania opisujące gaz doskonały są podstawą wyprowadzenia wielu równań w termodynamice. Równanie stanu gazu doskonałego jest także dobrym pierwszym przybliżeniem opisu właściwości gazów rzeczywistych.

					
							➤ Jaka jest myśl przewodnia?

					

					Równanie stanu gazu doskonałego, oparte na wielu obserwacjach doświadczalnych, jest prawem granicznym, które jest tym lepiej spełniane, im ciśnienie gazu jest bliższe zera.

					
							➤ Co już należy wiedzieć?

					

					Należy znać pojęcia ciśnienia i temperatury wprowadzone w podrozdziale Podstawy A.

				

			

			W opisie molekularnym gaz stanowi zbiór cząsteczek, które są w nieustannym ruchu i które oddziałują znacząco ze sobą jedynie wtedy, gdy się zderzają. Właściwości gazów zostały ustalone ilościowo jako jedne z pierwszych (głównie w siedemnastym i osiemnastym wieku), gdy wymagania technologiczne związane z podróżami balonowymi stymulowały ich badania.

			1A.1 Zmienne stanu

			Stan fizyczny próbki dowolnej substancji jest określony przez jej parametry fizyczne. Dwie próbki tej samej substancji, które mają te same parametry fizyczne, znajdują się w tym samym stanie. Zmienne niezbędne do określenia stanu układu to: liczność substancji n, zajmowana objętość V, ciśnienie p i temperatura T.

			(a) Ciśnienie

			Siła wywierana przez gaz na ścianki naczynia wynika z ich ciągłego bombardowania przez cząsteczki gazu. Zderzenia te są tak liczne, że wypadkowa siła będąca ich wynikiem przejawia się jako stałe ciśnienie. Jednostką ciśnienia w układzie SI jest paskal (Pa, 1 Pa = 1 N · m–2), który został wprowadzony w podrozdziale Podstawy A. Podano tam również, że inne jednostki są wciąż szeroko używane (tab. 1A.1). Ciśnienie 1 bar jest ciśnieniem standardowym dla wielu danych pomiarowych – oznaczamy je p[image: 2].

			Jeśli dwa gazy umieścimy w oddzielnych naczyniach przedzielonych ruchomą przegrodą („tłokiem”, rys. 1A.1), to gaz o wyższym ciśnieniu będzie dążył do ściśnięcia (zmniejszenia objętości) gazu o niższym ciśnieniu. Ciśnienie pierwszego gazu w miarę jego ekspansji będzie malało, drugiego zaś, w wyniku kompresji, będzie rosło. Ustali się zatem stan, w którym oba ciśnienia się zrównają, a przegroda nie będzie miała tendencji do przesuwania się. Równość ciś­nień po obu stronach przegrody jest stanem równowagi mechanicznej pomiędzy dwoma gazami. Wartość ciśnienia gazu decyduje o tym, czy zbiornik zawierający gaz pozostaje w równowadze mechanicznej z gazem po drugiej stronie ruchomej przegrody.

			
				
					
					
						[image: ]
					

	Rys. 1A.1 Gdy obszar wysokiego ciśnienia jest oddzielony od obszaru niskiego ciśnienia ruchomą przegrodą, wówczas ulega ona przesunięciu z jednego obszaru do drugiego, jak to pokazano na rysunkach (a) i (c). Jeśli w obu obszarach ciśnienie jest jednakowe, przegroda pozostaje nieruchoma (b). Taki stan odpowiada równowadze mechanicznej pomiędzy oboma obszarami

					

					
				

			

			
				
					
						
							
							
							
						
						
							
									
									Tabela 1A.1 Jednostki ciśnienia*

								
							

							
									
									Nazwa

								
									
									Symbol

								
									
									Wartość

								
							

						
						
							
									
									Paskal

								
									
									1 Pa

								
									
									1 N . m−2, 1 kg . m−1 · s−2

								
							

							
									
									Bar

								
									
									1 bar

								
									
									105 Pa

								
							

							
									
									Atmosfera

								
									
									1 atm

								
									
									101,325 kPa

								
							

							
									
									Tor

								
									
									1 Tr

								
									
									(101 325/760) Pa = 133,32… Pa

								
							

							
									
									Milimetr słupa rtęci

								
									
									1 mmHg

								
									
									133,322… Pa

								
							

							
									
									Funt na cal kwadratowy

								
									
									1 psi

								
									
									6,894 757… kPa

								
							

							
									
									* Wytłuszczone wartości są dokładne.

								
							

						
					

				

			

			Ciśnienie wywierane przez atmosferę mierzymy za pomocą barometru. Pierwotną wersją barometru (wynalezionego przez Torricellego, ucznia Galileusza) była odwrócona rurka szklana wypełniona rtęcią i zatopiona w górnym końcu. Kiedy słup rtęci znajduje się w równowadze mechanicznej z atmosferą, ciśnienie wywierane u jego podstawy równe jest ciśnieniu atmosferycznemu. Wysokość słupa rtęci jest proporcjonalna do ciśnienia zewnętrznego.


			Przykład 1A.1 Obliczanie ciśnienia wywieranego przez słup cieczy

			Oblicz ciśnienie u podstawy słupa cieczy o gęstości ρ (ro) i wysokości h wywierane na powierzchni Ziemi. Ciśnienie wywierane przez słup cieczy jest powszechnie zwane „ciśnieniem hydrostatycznym”.

			Sposób rozwiązania Zgodnie z opisem w podrozdziale Podstawy A ciśnienie jest równe sile F podzielonej przez pole powierzchni A, na którą ta siła działa, tj. p= F/A. W przypadku masy m w polu grawitacyjnym przy po­­wierzchni ziemi F=mg, gdzie g jest przyspieszeniem ziemskim. Aby obliczyć F, musimy znać masę m słupa cieczy, która jest równa jej gęstości ρ pomnożonej przez objętość V: m = ρV. Pierwszym etapem jest więc obliczenie objętości słupa cieczy.

			Odpowiedź Załóżmy, że pole powierzchni przekroju słupa cieczy wynosi A, jego objętość wynosi więc Ah, a jego masa: m = ρAh. Siła wywierana przez słup u jego podstawy jest równa

			F = mg = ρAhg

			Ciśnienie u podstawy kolumny wynosi zatem

			[image: ]	 ciśnienie hydrostatyczne     

    (1A.1)

			Zauważmy, że ciśnienie hydrostatyczne jest niezależne od kształtu i pola powierzchni przekroju słupa cieczy. Masa słupa cieczy rośnie wraz z jego powierzchnią, tak samo jak pole powierzchni, na które działa siła, a zatem znoszą się one wzajemnie.

			Zadanie kontrolne 1A.1 Wyprowadź wzór na ciśnienie panujące u podstawy słupa cieczy o długości l, odchylonego od pionu o kąt θ (1).

			
				
					[image: ]
				

			

			Odpowiedź: p = ρgl cos θ

		

			Ciśnienie gazu w zbiorniku mierzy się za pomocą ciśnieniomierza (manometru), który jest przyrządem mierzącym właściwości zależne od ciśnienia. Na przykład, ciśnieniomierz Bayarda–Alperta oparty jest na jonizacji cząsteczek obecnych w gazie, a powstający przepływ jonów jest korelowany z ciśnieniem gazu. W manometrze pojemnościowym wychylenie membrany w stosunku do nieruchomej elektrody jest monitorowane przez jego wpływ na pojemność elektryczną takiego układu. Wybrane półprzewodniki również reagują na zmiany ciśnienia i są używane jako czujniki w ciśnieniomierzach.

			(b) Temperatura

			Pojęcie temperatury zostało wprowadzone w podrozdziale Podstawy A. Na początku pomiarów temperatury (także teraz w praktyce laboratoryjnej) wiązano ją z długością słupa cieczy. Różnicę długości, wykazywaną przez termometr w kontakcie z topniejącym lodem i w kontakcie z wrzącą wodą, podzielono na 100 części i nadano im nazwę „stopnie” (niższy punkt oznaczono liczbą 0). Ta procedura doprowadziła do powstania skali Celsjusza temperatury. W tym podręczniku temperaturę podaną w skali Celsjusza oznaczamy literą θ (theta) i wyrażamy w stopniach Celsjusza (°C). Jednakże, ze względu na różną rozszerzalność cieczy, w szczególności nierównomierne rozszerzanie w danym zakresie temperatur, termometry wykonane z różnych materiałów pokazywały różne wartości liczbowe temperatury pomiędzy tymi zadanymi punktami. Natomiast ciśnienie gazu może być właściwością niezależną od rodzaju gazu, wykorzystaną do konstrukcji skali temperatur opartej na gazie doskonałym. Okazuje się, że ta skala jest identyczna ze skalą termodynamiczną temperatury, wprowadzoną w podrozdziale 3A. Będziemy tego terminu używać, aby uniknąć zbędnego mnożenia nazw.

			Temperaturę wyrażoną w skali termodynamicznej oznaczamy literą T, a wartości podajemy w kelwinach (K, a nie °K). Skale temperatur termodynamiczną i Celsjusza łączy zależność:

			T/K = θ/°C + 273,15	 definicja skali Celsjusza     

(1A.2)

			Ta zależność jest aktualną definicją skali Celsjusza, wyrażoną przez bardziej podstawową skalę Kelwina. Wynika z niej, że różnica temperatury 1°C jest równoważna różnicy 1 K.

			Uwaga praktyczna Piszemy T = 0, ale nie T = 0 K, aby wyrazić temperaturę zera w termodynamicznej skali temperatury. Skala ta jest skalą absolutną, co oznacza, że najniższą temperaturą jest 0 bez względu na wielkość jednostki skali (podobnie jak piszemy p = 0 bez względu na stosowane jednostki, takie jak bary czy paskale). Piszemy jednak 0°C, ponieważ skala Celsjusza nie jest skalą absolutną.

			
				
					Krótkie objaśnienie 1A.1 Zamiana jednostek temperatury

					Aby wyrazić temperaturę 25,00°C w kelwinach, użyjemy równ. (1A.2):

					T/K = (25,00°C)/°C + 273,15 = 25,00 + 273,15 = 298,15

					Zauważmy, że jednostki (°C) uległy skróceniu jak liczby. Taka procedura nosi nazwę „obliczenia z jednostkami”, w których wielkość fizyczną (taką jak temperatura) traktujemy jak iloczyn wartości liczbowej (25,00) i jednostki (1°C); patrz Repetytorium A.1 w podrozdziale Podstawy A. Obu­stronne pomnożenie przez jednostkę K daje T = 298,15 K.

					Dobra praktyka Jeśli jednostki muszą być podane w równaniu, to uznaną procedurą, która pozwala uniknąć wszelkich niejasności, jest pisanie ilorazu (wielkość fizyczna)/jednostka, co daje liczbę bezwymiarową, podobnie jak w powyższym przykładzie (25,00°C)/°C = 25,00. Jednostki mogą być mnożone i skracane podobnie jak liczby.

				

			

			1A.2 Równania stanu

			Stan czystej substancji zostaje (w zasadzie) określony przez podanie wartości n, V, p i T. Doświadczalnie stwierdzono jednak, że wystarczy podanie jedynie trzech spośród tych zmiennych, bo wtedy czwarta wielkość jest ustalona. Faktem doświadczalnym jest, że każda substancja jest opisana przez równanie stanu, tzn. równanie, które określa relacje pomiędzy tymi czterema wielkościami.

			Ogólna postać równania stanu to:

			p = f(T,V,n)	 ogólna postać równania stanu     

(1A.3)

			Równanie to mówi nam, że przy znanych wartościach n, T, i V dla danej substancji, także wartość ciśnienia jest ściś­le określona. Każdą substancję opisuje jej własne równanie stanu, ale dokładna postać równania znana jest tylko dla kilku specyficznych przypadków. Jednym z takich bardzo ważnych przypadków jest równanie stanu gazu doskonałego, które ma postać p = nRT/V, przy czym R jest stałą niezależną od rodzaju gazu. Równanie to powstało przez połączenie kilku innych doświadczalnych praw.

			(a) Podstawy doświadczalne

			Zakładamy, że następujące odrębne prawa gazów są znane:

			prawo Boyle’a: pV = const, przy stałych n, T          

(1A.4a)

			prawo Charlesa: V = const · T, przy stałych n, p	

(1A.4b)

			                              p = const · T, przy stałych n, V	

(1A.4c)

			prawo Avogadra: V = const · n, przy stałych p, T	

(1A.4d)

			Prawa Boyle’a i Charlesa sa przykładami praw granicznych, tj. praw, które są ściśle spełnione jedynie w warunkach granicznych, w tym przypadku przy p → 0. Na przykład, jeśli dla danej próbki określono doświadczalną zależność objętości od ciśnienia: V = aT + bp + cp2, to dla granicznego przypadku p → 0, V = aT. W tym podręczniku równania praw granicznych są oznaczone niebieskimi numerami podobnie jak powyższe równania. Chociaż są one ściśle spełnione jedynie przy p = 0, są wystarczająco poprawne także przy normalnych ciśnieniach (p ≈ 1 bar) i są szeroko stosowane w całej chemii. 

			Prawo Avogadra jest najczęściej wyrażane w formie stwierdzenia: „równe objętości gazów w tej samej temperaturze i pod tym samym ciśnieniem zawierają tę samą liczbę cząsteczek”. Jest to raczej zasada niż prawo (podsumowanie obserwacji doświadczalnych), ponieważ zależy ona od słuszności modelu, np. w tym przypadku od istnienia cząsteczek. Chociaż obecnie nie kwestionuje się istnienia cząsteczek, prawo Avogadra jest ciągle raczej zależną od modelu zasadą niż prawem.
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	Rys. 1A.2 Zależność ciśnienia od objętości określonej ilości gazu doskonałego w różnych temperaturach. Każda krzywa jest hiperbolą (pV = const) i nosi nazwę izotermy
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	Rys. 1A.3 Linie proste otrzymane przez wykreślenie
zależności ciśnienia od 1/V przy stałej temperaturze

					

					
				

			

			Na rysunku 1A.2 przedstawiono zmiany ciśnienia w funkcji objętości próbki gazu. Każda krzywa na rysunku odpowiada jednej temperaturze i dlatego nosi nazwę izotermy. Zgodnie z prawem Boyle’a izotermy gazów są hiperbolami (krzywymi przedstawiającymi zależność y od x, taką że xy = const lub y = const/x) · Alternatywne przedstawienie – wykres ciśnienia jako funkcji 1/objętość – pokazano na rys. 1A.3. Liniową zmianę objętości z temperaturą, którą to zależność opisuje prawo Charlesa, zilustrowano na rys. 1A.4. Linie przedstawione na tym rysunku są przykładami izobar, tj. krzywych obrazujących zmiany wielkości przy stałym ciś­nieniu. Na rysunku 1A.5 przedstawiono liniową zależność ciśnienia od temperatury. Linie na tym rysunku to izochory, tj. krzywe obrazujące zmiany wielkości przy stałej objętości.

			Uwaga praktyczna Aby zweryfikować poprawność zależności między dwiema wielkościami, najlepiej przedstawić ją w taki sposób, że powinna powstać linia prosta, gdyż odchylenia od prostej znacznie łatwiej wykryć niż odchylenia od krzywej. Przekształcanie zależności do takiej postaci, aby jej wykres był linią prostą, jest bardzo ważną i często stosowaną procedurą w chemii fizycznej.

			Obserwacje doświadczalne przedstawione w równ. (1A.4) mogą być połączone w jedno wyrażenie:

			pV = const · nT
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Rys. 1A.4 Zależność objętości stałej ilości gazu od temperatury przy stałym ciśnieniu. Zauważmy,że w każdym przypadku ekstrapolacja izobar prowadzi do zerowej objętości przy T=0, czyli θ = –273°C
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Rys. 1A.5 Ciśnienie zmienia się liniowo z temperaturą przy stałym ciśnieniu i zmierza do zera, gdy T = 0 (−273°C)

					

					
				

			

			
			Jest ono zgodne z prawem Boyle’a (pV = const), gdy n i T są stałe, z obiema formami prawa Charlesa (p ∝ T , V ∝ T ), gdy n i V bądź p są stałe, oraz z prawem Avogadra (V ∝ n) przy stałych wartościach p i T . Stała proporcjonalności, jak potwierdzono doświadczalnie taka sama dla wszystkich gazów, nosi nazwę stałej gazowej i jest oznaczona symbolem R. Ostateczne równanie

			pV = nRT	 równanie stanu gazu doskonałego     

(1A.5)

			zwane jest równaniem stanu gazu doskonałego. Dla dowolnego gazu jest ono przybliżonym równaniem stanu, przy czym dokładność jego rośnie, gdy ciśnienie zmierza do zera. Gaz spełniający ściśle i w każdych warunkach równ. (1A.5) nosi nazwę gazu doskonałego (lub gazu idealnego). Natomiast gazy rzeczywiste, tj. takie, z jakimi mamy realnie do czynienia, zbliżają się w zachowaniu do gazu doskonałego tym bardziej, im niższe jest ich ciśnienie, a w granicy p → 0 równ. (1A.5) opisuje je dokładnie. Wartość stałej gazowej R można wyznaczyć, obliczając wartość wyrażenia pV/nT przy ciśnieniu gazu dążącym do zera (co zapewnia, że zachowuje się on jak gaz doskonały). Jednakże wartość bardziej dokładną otrzymujemy, mierząc prędkość rozchodzenia się dźwięku w gazie pod niskimi ciśnieniami (w praktyce używa się argonu) i ekstrapolując uzyskaną wartość do ciśnienia zerowego. Innym sposobem uzyskania tej wartości jest wykorzystanie związku ze stałą Boltzmanna, k, (jak przedstawiono to w podrozdziale Podstawy B):

			R =NA k	 stała gazowa (molowa)     

(1A.6)

			gdzie NA jest stałą Avogadra. Obecnie (rok 2014) planuje się użyć tej zależności jako wyłącznej do określenia R, przy ściśle zdefiniowanych wartościach NA i k. Wartości liczbowe stałej R w rożnych jednostkach podano w tab. 1A.2.

			Uwaga praktyczna Określenie „gaz idealny” jest dość często używane, preferujemy jednak używanie wyrażenia „gaz doskonały”. Jak wyjaśniono w podrozdziale 5A, w „mieszaninie idealnej” A i B oddziaływania pomiędzy AA, BB i AB są takie same, ale niekoniecznie równe zeru. W gazie doskonałym nie tylko wszystkie oddziaływania są takie same, ale także równe zeru.

			
				
					
					
						
							
							
						
						
							
									
									Tabela 1A.2 Wartości stałej gazowej (R =NA k)
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									8,314 47

								
									
									J · K−1 · mol−1

								
							

							
									
									8,205 74  . 10−2

								
									
									dm3 . atm . K−1 · mol−1

								
							

							
									
									8,314 47 . 10−2

								
									
									dm3 . bar . K−1 · mol−1

								
							

							
									
									8,314 47

								
									
									Pa . m3 . K−1 · mol−1
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									dm3 . Tr . K−1 · mol−1

								
							

							
									
									1,987 21

								
									
									cal . K−1 · mol−1

								
							

						
					

				

			

			Powierzchnia przedstawiona na rys. 1A.6 jest wykresem ciśnienia określonej próbki gazu doskonałego w funkcji objętości i temperatury termodynamicznej, zgodnie z równ. (1A.5). Powierzchnia ta obrazuje jedynie możliwe stany gazu doskonałego, co oznacza, że nie może on istnieć w stanach odpowiadających punktom leżącym poza nią. Wykresy na rys. 1A.2 i rys.1A.4 odpowiadają przekrojom powierzchni pokazanej na rys. 1A.7.
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							Rys. 1A.6 Fragment powierzchni p, V, T dla określonej ilości gazu doskonałego. Punkty tworzące powierzchnię reprezentują tylko te stany gazu, w których może on istnieć
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							Rys. 1A.7 Przekroje powierzchni przedstawionej na rys. 1A.6 w stałej temperaturze prowadzą do odpowiednich izoterm z rys. 1A.2, a także izobar z rys. 1A.4 i izochor z rys. 1A.5

						

					

				

			

			
				
					Przykład 1A.2 Zastosowanie z równania stanu gazu doskonałego

					W pewnym procesie przemysłowym azot ogrzewany jest do temperatury 500 K w zbiorniku o stałej objętości. Azot wprowadzono do zbiornika pod ciśnieniem 100 atm w temperaturze 300 K. Jakie będzie jego ciśnienie w temperaturze roboczej (500 K) przy założeniu, że zachowuje się jak gaz doskonały?

					Sposób rozwiązania Można oczekiwać, że z powodu wzrostu temperatury ciśnienie gazu wzrośnie. Równanie stanu gazu doskonałego w postaci pV/(nT) = R wskazuje, że zmiana warunków z jednego zestawu wartości (p, V, T) do innego prowadzi do ich powiązania „połączonym równaniem stanu gazu”:

					[image: ]	 połączone równanie stanu gazu 


    (1A.7)

					To wyrażenie można łatwo przekształcić w celu wyznaczenia nieznanej wielkości (w tym przypadku p2). Dane i szukane wielkości są zestawione w tabeli:
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									stan początkowy

								
									
									stała

								
									
									100
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									stan końcowy
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					Odpowiedź Obustronne podzielenie przez objętość (ponieważ V1 = V2) i liczność materii (ponieważ n1 = n2) prowadzi do proporcji

					[image: ]

					co można przekształcić do postaci:

					[image: ]

					Po podstawieniu danych ostatecznie otrzymujemy:

					[image: ]

					Doświadczalnie wykazano, że rzeczywiste ciśnienie w ta­­kich warunkach wynosi 183 atm, tak więc założenie o doskonałości gazu prowadzi do 10% błędu.

					Zadanie kontrolne 1A.2 Jaka byłaby temperatura tego gazu pod ciśnieniem 300 atm?

					Odpowiedź: 900 K

				

			

			Równanie stanu gazu doskonałego ma ogromne znaczenie w chemii fizycznej, ponieważ używa się go przy wyprowadzaniu wielu zależności wykorzystywanych w całej termodynamice. Ma ono również znaczenie praktyczne przy obliczaniu właściwości gazu w rozmaitych warunkach. Na przykład, objętość molową, Vm = V/n, gazu doskonałego w warunkach temperatury pokojowej i standardowego ciśnienia, czyli 298,15 K i 1 bar (co odpowiada dokładnie 105 Pa), można łatwo obliczyć ze wzoru Vm = RT/p – wynosi ona 24,789 dm3 · mol−1. Według wcześniejszej definicji standardowej temperatury i ciśnienia, które wynosiły odpowiednio 0°C i 1 atm, objętość molowa gazu doskonałego wynosi 22,414 dm3 · mol−1.

			Interpretacja molekularna prawa Boyle’a opiera się na fakcie, że zmniejszenie objętości próbki do połowy powoduje podwojenie liczby cząsteczek uderzających w jednostce czasu w ścianki naczynia. Dlatego średnia siła wywierana przez cząsteczki na ścianki ulega podwojeniu. Zmniejszenie objętości do połowy powoduje zatem podwojenie ciśnienia gazu i iloczyn pV jest stały. Przyczyna, dla której prawo Boyle’a stosuje się do wszystkich gazów bez względu na ich rodzaj (pod warunkiem, że ciśnienie jest małe), tkwi w niezależnym ruchu cząsteczek gazu. Pod niskimi ciśnieniami cząsteczki są średnio na tyle oddalone od siebie, iż nie wywierają wzajemnie na siebie żadnego wpływu· molekularne wyjaśnienie prawa Charlesa opiera się na fakcie, że podnosząc temperaturę gazu, zwiększamy średnią prędkość składających się na niego cząsteczek. Cząsteczki zderzają się zatem ze ścianami naczynia częściej i z większym impetem, zwiększają tym samym ciśnienie na nie wywierane. Ilościowy opis tych zależności znajduje się w podrozdziale 1B.

			(b) Mieszaniny gazów

			Gdy zajmujemy się mieszaninami gazowymi, często musimy znać wkład poszczególnych składników do całkowitego ciśnienia mieszaniny. Ciśnienie cząstkowe, p­J, gazu J w mieszaninie (dowolnego gazu, nie tylko doskonałego) definiuje się jako

			pJ = xJ p	definicja     ciśnienie cząstkowe     

(1A.8)

			gdzie xJ jest ułamkiem molowym składnika J, tzn. ilością J wyrażoną jako ułamek liczności (liczby moli) J w całkowitej liczności (liczbie moli) cząsteczek, n, w próbce:

			[image: ]	definicja     ułamek molowy     

(1A.9)

			Jeśli w próbce nie ma cząsteczek J, to xJ = 0; gdy są wyłącznie cząsteczki J, to xJ = 1. Zgodnie z definicją dla dowolnego składu mieszaniny prawdziwe jest równanie xA + xB + … = 1 i dlatego suma ciśnień cząstkowych jest równa ciśnieniu całkowitemu mieszaniny:

			pA + pB +…= (xA + xB +…)p = p	

(1A.10)

			Zależność ta jest słuszna dla gazów rzeczywistych i dos­­konałych.

			Gdy wszystkie gazy w mieszaninie zachowują się jak gaz doskonały, ciśnienie cząstkowe zdefiniowane równ. (1A.8) jest także ciśnieniem, które wywierałby gaz, gdyby zajmował sam całą objętość naczynia w danej temperaturze. Określa to także pierwotne znaczenie „ciśnienia cząstkowego”. Ta równoznaczność była podstawą oryginalnego sformułowania prawa Daltona:

			
				
					prawo Daltona

				

			

			Ciśnienie wywierane przez mieszaninę gazów jest sumą ciśnień, które wywierałby każdy z gazów, gdyby sam zajmował naczynie.

			Chociaż zależność pomiędzy ciśnieniem cząstkowym [zdefiniowanym w równ. (1A.8)] a ciśnieniem całkowitym [podana w równ. (1A.10)] jest prawdziwa dla wszystkich gazów, równoznaczność ciśnienia cząstkowego z ciśnieniem wywieranym przez ten gaz zajmujący całe naczynie jest prawdziwa tylko w przypadku gazu doskonałego.




			Przykład 1A.3 Obliczanie ciśnienia cząstkowego

			Procentowy skład masowy suchego powietrza na poziomie morza w przybliżeniu wynosi: 75,5% N2, 23,2% O2, 1,3% Ar. Jakie jest ciśnienie cząstkowe każdego ze składników, gdy całkowite ciśnienie wynosi 1,20 atm?

			Sposób rozwiązania Można oczekiwać, że gazom o dużym ułamku molowym odpowiada proporcjonalnie duże ciśnienie cząstkowe. Ciśnienia cząstkowe są zdefiniowane równ. (1A.8). Do skorzystania z tego równania wymagana jest znajomość ułamków molowych poszczególnych składników. W celu obliczenia ułamków molowych zdefiniowanych równaniem (1A.9) wykorzystuje się następującą zależność liczności cząsteczek J o masie molowej MJ i masie próbki mJ: nJ = mJ/MJ. Ułamki molowe są niezależne od całkowitej masy próbki, którą możemy odnieść np. do 100 g (co ułatwia przeliczanie z procentów masowych). Masa zawartego w próbce N2 wynosi zatem 75,5% próbki 100 g, tj. 75,5 g.

			Odpowiedź Liczności każdego ze składników w 100 g powietrza, w którym masy N2, O2 i Ar wynoszą odpowiednio 75,5 g, 23,2 g i 1,3 g, są następujące:

			[image: ]

			Sumarycznie daje to 3,45 mola. Ułamki molowe oblicza się, dzieląc każdą z tych wartości przez 3,45 mola, a ciśnienia cząstkowe uzyskuje się przez pomnożenie tych ułamków molowych przez ciśnienie całkowite (1,20 atm):
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							0,0096

						
					

					
							
							ciśnienie cząstkowe/atm:
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			Przyjęcie założenia o gazie doskonałym nie jest tutaj konieczne, gdyż definicja ciśnienia cząstkowego pJ = xJp jest słuszna dla dowolnego gazu.

			Zadanie kontrolne 1A.3 Uwzględniając ditlenek węgla zawarty w atmosferze, skład powietrza (% mas.) wynosi: 75,52 (N2), 23,15 (O2), 1,28 (Ar), 0,046 (CO2). Oblicz ciśnienia cząstkowe składników przy ciśnieniu całkowitym 0,900 atm.

			Odpowiedź: 0,703, 0,189, 0,0084, 0,00027 atm

		




			Lista pojęć kluczowych

			☐	1.	Stan fizyczny próbki substancji, jej forma fizyczna, jest określony przez jej właściwości fizyczne.

			☐	2.	Równowaga mechaniczna jest warunkiem równości ciśnień po obu stronach ruchomej przegrody rozdzielającej zbiornik z gazem.

			☐	3.	Równanie stanu jest równaniem, które określa relacje pomiędzy zmiennymi definiującymi stan substancji.

			☐	4.	Prawa Boyle’a i Charlesa są przykładami praw granicznych, które są ściśle spełnione jedynie w wa­­runkach granicznych, w tym przypadku przy p → 0.

			☐	5.	Izoterma jest linią na wykresie, która odnosi się do stałej temperatury.

			☐	6.	Izobara jest linią na wykresie, która odnosi się do stałego ciśnienia.

			☐	7.	Izochora jest linią na wykresie, która odnosi się do stałej objętości.

			☐	8.	Gaz doskonały, to taki gaz, który spełnia prawo stanu gazu doskonałego w dowolnych warunkach.

			☐	9.	Prawo Daltona stwierdza, że ciśnienie wywierane przez mieszaninę gazów (doskonałych) jest sumą ciśnień, które wywierałyby te gazy z osobna, gdyby same zajmowały całe naczynie.

			Zestawienie równań
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							Zależność pomiędzy skalami temperatur

						
							
							T/K = θ/°C + 273,15
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			1B Model kinetyczny gazów

			
				
					
							➤ Dlaczego należy zapoznać się z tym materiałem?

					

					Materiał ten ilustruje ważną umiejętność, powszechnie wykorzystywaną w nauce, uzyskiwania informacji iloś­ciowych z jakościowego modelu. Opisywany model jest wykorzystywany dalej do opisu transportowych właściwości gazów (podrozdział 19A), szybkości reakcji w gazach (podrozdział 20F) oraz katalizy (podrozdział 22C).

					
							➤ Jaka jest myśl przewodnia?

					

					Gaz składa się z cząsteczek o zaniedbywalnie małym rozmiarze, będących w nieustannym, chaotycznym ruchu i spełniających zasady mechaniki klasycznej podczas ich wzajemnych zderzeń.

					
							➤ Co już należy wiedzieć?

					

					Należy znać drugą zasadę dynamiki Newtona, która mówi, że przyspieszenie ciała jest proporcjonalne do działającej na nie siły, oraz zasadę zachowania pędu.

				

			

			W kinetycznej teorii gazów (zwanej czasem kinetyczno-molekularną teorią gazów) zakłada się, że wkład do energii gazu wnosi jedynie energia kinetyczna składających się na niego cząsteczek. Model kinetyczny gazów jest jednym z najbardziej spektakularnych i zapewne najpiękniejszych modeli w chemii fizycznej, gdyż ze zbioru tak niewielu założeń można wyprowadzić wiele istotnych, ilościowych wniosków.

			1B.1 Model kinetyczny

			Kinetyczny model gazów opiera się na trzech założeniach:

			1.	Gaz składa się z cząsteczek o masie m pozostających w nieustannym, chaotycznym ruchu, stosującym się do zasad mechaniki klasycznej.

			2.	Wielkość cząsteczek jest zaniedbywalna w tym sensie, że ich średnica jest dużo mniejsza niż średnia odległość, jaką pokonuje cząsteczka pomiędzy kolejnymi zderzeniami.

			3.	Cząsteczki oddziałują z sobą wyłącznie podczas krótkich zderzeń sprężystych.

			Zderzeniem sprężystym nazywamy takie zderzenie, w którym całkowita kinetyczna energia translacyjna cząsteczek jest zachowana (pozostaje stała).

			(a) Ciśnienie a prędkość cząsteczek

			Z tych jakże oszczędnych założeń modelu kinetycznego wynika, jak pokazujemy w Uzasadnieniu 1B.1, że ciśnienie i objętość gazu powiązane są ze sobą zależnością

			[image: ]	gz doskonały     ciśnienie 

    (1B.1)

			w której M = mNA jest masą molową cząsteczek, vrms zaś prędkością średnią kwadratową cząsteczek (pierwiastkiem kwadratowym ze średniej kwadratów prędkości v cząsteczek):

			[image: ]       definicja     prędkość średnia kwadratowa     

    (1B.2)

			
				
					
					

					
						Uzasadnienie 1B.1 Ciśnienie gazu według modelu kinetycznego

					

				

			

			Rozważmy układ przedstawiony na rys. 1B.1. Gdy cząstka o masie m, poruszająca się z prędkością o składowej vx wzdłuż osi x, zderza się ze ścianą i ulega odbiciu, wówczas jej pęd (iloczyn masy i prędkości) zmienia się z mvx przed zderzeniem na −mvx po zderzeniu (gdyż porusza się ona w przeciwnym kierunku). Zmiana składowej x pędu w każdym zderzeniu wynosi więc 2mvx (składowe y i z pozostają niezmienione). W przedziale czasu Δt w ścianę uderza wiele cząsteczek, a całkowita zmiana pędu jest iloczynem zmiany pędu każdej cząsteczki i liczby cząsteczek, które w danym czasie docierają do ściany.
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	Rys. 1B.1 Ciśnienie gazu wynika ze zderzeń cząsteczek ze ścianami. W zderzeniu sprężystym między cząsteczką a ścianą prostopadłą do osi x składowa x prędkości zmienia się na przeciwną, podczas gdy składowe y i z pozostają niezmienione

					

					
				

			

			Ponieważ cząsteczki o składowej prędkości vx w przedziale czasu Δt mogą pokonać wzdłuż osi x drogę vxΔt, wszystkie cząsteczki w odległości mniejszej lub równej vxΔt od ściany uderzą w nią, jeśli tylko poruszają się w jej kierunku (rys. 1B.2). Wynika z tego, że jeśli pole powierzchni ściany wynosi A, to wszystkie cząstki w objętości AvxΔt dotrą do ściany (jeżeli poruszają się w jej stronę). Gdy liczba cząstek w jednostce objętości wynosi nNA/V, gdzie n jest całkowitą licznością gazu w objętości V, a NA jest stałą Avogadra, wtedy liczba cząsteczek w objętości AvxΔt równa jest (nNA/V) · AvxΔt.

			Przeciętnie, w dowolnej chwili połowa cząstek porusza się w stronę prawą, a połowa w lewą. Dlatego też średnia liczba zderzeń ze ścianą w przedziale czasu Δt wynosi [image: ]nNAAvxΔt/V. Całkowita zmiana pędu w tym przedziale cza­­su jest iloczynem liczby zderzeń i zmiany pędu, równej 2mvx:
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Rys. 1B.2 Cząsteczka uderzy w ścianę po prawej stronie w przedziale czasu Δt, jeśli znajduje się w odległości mniejszej niż vxΔt od ściany i porusza się w prawo

					

					
				

			

			Następnie, aby wyznaczyć siłę, obliczamy szybkość zmiany pędu, która jest równa zmianie pędu podzielonej przez przedział czasu Δt (w którym zmiana ta zachodzi):

			[image: ]

			Ta szybkość zmiany pędu jest równa sile, jak to wynika z drugiej zasady dynamiki Newtona. Ciśnienie zatem, czyli siła działająca na jednostkę powierzchni, wynosi

			[image: ]

			Nie wszystkie cząsteczki poruszają się z jednakową prędkością, rzeczywiste ciśnienie p jest zatem wartością średnią (co oznaczamy 〈…〉) wielkości właśnie obliczonej:

			[image: ]

			Wyrażenie to przypomina już równanie stanu gazu doskonałego.

			Aby wyrazić ciśnienie w funkcji średniej kwadratowej prędkości vrms, zacznijmy od zapisania prędkości pojedynczej cząsteczki v, jako v2 = vx2 + vy2 + vz2. Ponieważ średnia kwadratowa prędkość zdefiniowana jest wyrażeniem vrms = 〈v2〉1/2, otrzymujemy

			[image: ]

			Ponieważ jednak cząsteczki poruszają się bezładnie, wszystkie trzy średnie wartości są takie same i v2rms = 3〈vx2〉. Prowadzi to do równ. (1B.1) po podstawieniu 〈vx2〉 = [image: ]〈v2rms〉 do wyrażenia p = nM〈vx2〉/V.

			Równanie (1B.1) jest jednym z kluczowych wyników modelu kinetycznego. Zwróćmy uwagę, że jeśli prędkość średnia kwadratowa cząsteczek zależy tylko od temperatury, to w stałej temperaturze

			pV = const

			co stanowi treść prawa Boyle’a. Co więcej, jeśli równ. (1B.1) ma być dokładnie równaniem stanu gazu doskonałego, to prawa jego strona musi być równa nRT. Aby warunek ten był spełniony, prędkość średnia kwadratowa cząsteczek w gazie w danej temperaturze T musi być opisana następującym wyrażeniem:

			[image: ]	

(1B.3)
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			Krótkie objaśnienie 1B.1 Prędkości cząsteczek

			Dla cząsteczek N2 w temperaturze 25°C (M = 28,02 g · mol−1) otrzymujemy:

			[image: ]

			Możemy także uwzględnić średnią prędkość vśr i najbardziej prawdopodobną prędkość vnp, które wynoszą

			[image: ]

			Zadanie kontrolne 1B.1 Ile wynosi średnia prędkość kwadratowa cząsteczek H2 w temperaturze 25°C?

			Odpowiedź: 1,92 km · s−1

		



			(b) Rozkład prędkości Maxwella–Boltzmanna

			Równanie (1B.2) jest wyrażeniem opisującym średnią kwadratową prędkość cząsteczek. Jednakże w rzeczywistości prędkości poszczególnych cząsteczek w gazie obejmują szeroki zakres wartości, a ich wzajemne zderzenia powodują, że prędkości te ulegają ciągłej redystrybucji pomiędzy cząsteczkami. Poruszająca się szybko cząsteczka może ulec w wyniku zderzenia przyspieszeniu do bardzo dużych prędkości, a następnie w wyniku kolejnego zderzenia może zostać spowolniona. Ułamek cząsteczek mających prędkość w zakresie od v do v + dv jest proporcjonalny do szerokości tego zakresu, co zapisujemy jako f(v)dv, a funkcja f(v) zwana jest rozkładem prędkości. Należy zwrócić uwagę, że, podobnie do innych funkcji rozkładu, f(v) uzyskuje znaczenie fizyczne jedynie wtedy, gdy jest pomnożona przez okreś­lony zakres prędkości. W Uzasadnieniu 1B.2 pokazujemy, że ułamek cząsteczek o prędkości z zakresu od v do v + dv jest dany przez iloczyn f(v)dv, w którym:

			[image: ]	

			gaz doskonały     rozkład Maxwella–Boltzmanna     

(1B.4)

			Funkcja f(v) jest zwana rozkładem prędkości Maxwella––Boltzmanna.

			
				
					
					
						Uzasadnienie 1B.2 Rozkład prędkości Maxwella––Boltzmanna

					

				

			

			Z rozkładu Boltzmanna (Podstawy B) wynika, że ułamek cząsteczek o składowych prędkości vx, vy i vz jest proporcjonalny do eksponencjalnej funkcji ich energii kinetycznej: f(v) = Ke−ε/(kT), gdzie K jest stałą proporcjonalności. Energia kinetyczna wynosi:

			[image: ]

			Możemy zatem użyć zależności ax+y+z = axayaz, aby napisać

			[image: ]

			Funkcję rozkładu można rozdzielić na trzy czynniki i zapisać ją w postaci f(v) = f(vx) f(vy) f(vz) oraz K = KxKyKz, a wtedy

			[image: ]

			Podobne wyrażenia można napisać dla pozostałych dwóch kierunków.

			Aby wyznaczyć stałą Kx, trzeba zwrócić uwagę, że cząstecz­­­ka musi mieć składową prędkości w zakresie –∞ < vx < ∞, dlatego

			[image: ]

			Po podstawieniu wyrażenia na f(vx) otrzymujemy

			[image: ]

			A zatem Kx = [m/(2πkT)]1/2 i na tym etapie możemy napisać

			[image: ]	

(1B.5)

			Prawdopodobieństwo tego, że cząsteczka ma prędkość w zakresie od vx do vx +dvx, od vy do vy+dvy, od vz do vz+dvz wynosi

			[image: ]

			przy czym v2 = vx2 + vy2 + vz2.
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Rys. 1B.3 Aby obliczyć prawdopodobieństwo tego, że prędkość cząsteczki zawarta jest w przedziale od v do v + dv, obliczamy całkowite prawdopodobieństwo zlokalizowania prędkości cząsteczki na powierzchni sfery o promieniu v = (vx 2+ vy 2+ vz 2 )1/2. W tym celu musimy zsumować prawdopodobieństwa znalezienia jej w elemencie objętości dvxdvydvz, w odległości v od środka sfery

					

					
				

			

Aby obliczyć prawdopodobieństwo tego, że prędkość cząsteczek znajduje się w przedziale od v do v + dv, niezależnie od kierunku, rozważamy trzy składowe prędkości, które definiują trzy współrzędne w „przestrzeni prędkości”. Ma ona takie same właściwości jak zwykła przestrzeń, z tą różnicą, że współrzędne są oznaczone vx, vy, vz, zamiast x, y, z. Podobnie jak w zwykłej przestrzeni elementem objętości jest dxdydz, w przestrzeni prędkości ma on postać dvxdvydvz. Suma elementów objętości w zwykłej przestrzeni, które leżą w odległości r od środka, jest równa objętości sferycznej powłoki o promieniu r i grubości dr. Ta objętość jest wynikiem pomnożenia pola powierzchni sfery (4πr2) przez jej grubość (dr), co daje 4πr2dr. Podobnie, analogiczna objętość w przestrzeni prędkości jest równa objętości powłoki o promieniu v i grubości dv, co daje 4πv2dv (rys. 1B.3). Wyrażenie f(vx)f(vy)f(vz) (oznaczone na niebiesko w ostatnim równaniu) zależy wyłącznie od v2 i ma tę samą wartość wszędzie w powłoce o promieniu v. Całkowite zatem prawdopodobieństwo, że prędkość cząsteczek zawarta jest w zakresie od v do v + dv, jest wynikiem mnożenia wyrażenia zapisanego na niebiesko przez objętość powłoki o promieniu v i grubości dv. Jeśli zapiszemy je jako f(v)dv, to otrzymujemy

			
			[image: ]

			a sama f(v) po niewielkich przekształceniach wynosi

			[image: ]

			Ponieważ m/k = M/R, uzyskujemy wyrażenie tożsame z równ. (1B.4).

			Istotne cechy rozkładu Maxwella–Boltzmanna (pokazane także na rys. 1B.4) są następujące:

			
					• Równanie (1B.4) zawiera funkcję zanikającą eksponencjalnie (dokładniej – funkcję Gaussa). Jej obecność oznacza, że ułamek cząsteczek o bardzo dużej prędkości jest niewielki, bo e-x2 staje się bardzo małe dla dużych wartości x.

					• Czynnik M/(2RT), przez który mnożone jest v2 w wykładniku, ma dużą wartość przy dużej masie molowej M, dlatego czynnik eksponencjalny zmierza do zera tym szybciej, im M jest większe. Jest zatem mało prawdopodobne znalezienie ciężkich cząsteczek mających bardzo duże prędkości.

					• Odwrotna tendencja wynika z zależności temperaturowej. Gdy temperatura T jest wysoka, czynnik M/(2RT) w wykładniku jest mały i dlatego czynnik eksponencjalny zmierzado zera względnie wolno wraz ze wzrostem v. Innymi słowy, większa część cząsteczek osiąga duże prędkości w wysokich temperaturach niż w niskich.

					• Czynnik v2 mnoży czynnik eksponencjalny (znajduje się w równaniu tuż przed nim). Ten czynnik zmierza do zera, gdy v też zbliża się do zera, a więc ułamek cząsteczek o bardzo małej prędkości także jest niewielki, niezależnie od ich masy.

					• Pozostałe czynniki [wyrażenie w nawiasie w równ. (1B.4) i mnożnik 4π] zapewniają po prostu, że sumowanie udziałów cząsteczek po całym zakresie prędkości od zera do nieskończoności prowadzi do wartości 1.

			

			[image: ]

Rys. 1B.4 Rozkład prędkości cząsteczek w zależności od temperatury i masy molowej. Należy zwrócić uwagę, że najbardziej prawdopodobna prędkość (odpowiadająca maksimum funkcji rozkładu) rośnie ze wzrostem temperatury i ze zmniejszaniem się masy molowej, przy czym równocześnie rozkład ulega poszerzeniu






Rozkład Maxwella został zweryfikowany doświadczalnie. Na przykład prędkości cząsteczek można mierzyć bezpośrednio za pomocą selektora prędkości (rys. 1B.5). Układ wirujących dysków z otworami przepuszcza tylko te cząsteczki, które mają odpowiednią prędkość, a ich liczbę mierzy detektor.
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Rys. 1B.5 Selektor prędkości. Tylko cząsteczki poruszające się z prędkościami z wąskiego zakresu przejdą przez serię szczelin znajdujących się na rotujących dyskach

					

					
				

			

			(c) Wartości średnie

			Dysponując równaniem rozkładu Maxwella–Boltzmanna możemy obliczyć średnią wartość dowolnej potęgi prędkości przez wyznaczenie odpowiednich całek. Na przykład, aby wyznaczyć ułamek cząsteczek o prędkości z zakresu od v1 do v2, obliczamy całkę

			[image: ]

    (1B.6)

			Ta całka jest równa polu powierzchni pod wykresem zależności funkcji f od v. Wartość tej całki, poza specjalnymi przypadkami, jest obliczana numerycznie z wykorzystaniem odpowiedniego oprogramowania matematycznego (rys. 1B.6). Aby wyznaczyć średnią wartość vn, należy obliczyć całkę

			[image: ]

    (1B.7)

			W szczególności, całkowanie funkcji dla n = 2 prowadzi do równ. (1B.3) dla średniej kwadratowej prędkości (v2) cząsteczek w temperaturze T. Można stwierdzić, że średnia kwadratowa prędkość cząsteczek gazu jest proporcjonalna do pierwiastka z temperatury i odwrotnie proporcjonalna do pierwiastka z masy molowej. Zatem, im wyższa temperatura, tym wyższa średnia kwadratowa prędkość, a w danej temperaturze ciężkie cząsteczki poruszają się wolniej niż lekkie. Fale dźwiękowe są falami ciśnienia i aby mogły rozchodzić się w przestrzeni, cząsteczki gazu muszą poruszać się w ten sposób, aby powstawały obszary wysokiego i nis­kiego ciśnienia. Dlatego też należy oczekiwać, że średnia kwadratowa prędkość cząsteczek jest zbliżona do prędkości dźwięku w powietrzu (340 m · s−1). Rzeczywiście, jak obliczaliśmy wcześniej, średnia kwadratowa prędkość cząsteczek N2 wynosi 515 m · s−1 w temperaturze 298 K.
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Rys. 1B.6 Aby wyznaczyć prawdopodobieństwo tego, że prędkość cząsteczki będzie zawarta w zakresie od v1 do v2, należy scałkować rozkład prędkości w tych granicach. Całka ta jest równa polu powierzchni pod krzywą w określonych granicach (zacieniowany obszar na rysunku)

					

					
				

			

			
				
					Przykład 1B.1 Obliczanie średnich prędkości cząsteczek gazu

					Oblicz średnią prędkość vśr czasteczek N2 w powietrzu o temperaturze 25°C.

					Sposób rozwiązania Średnią prędkość obliczamy przez wyznaczenie następującej całki:

					[image: ]

					przy czym f(v) dana jest równ. (1B.4). Do tego celu można zastosować odpowiednie oprogramowanie lub wykorzystać standardowe całki podane w Uzupełnieniach.

					Odpowiedź Odpowiednia całka ma postać

					[image: ]

					Podstawienie odpowiednich danych prowadzi do

					[image: ]

					Wykorzystaliśmy zależność 1 J = 1 kg · m2 · s-2 (różnica w porównaniu z poprzednio obliczoną wartością 474 m · s-1 wynika z zastosowanych w obliczeniach zaokrągleń; obliczona tu wartość jest bardziej dokładna).

					Zadanie kontrolne 1B.2 Wyznacz średnią kwadratową prędkość cząsteczek przez całkowanie. Zastosuj odpowiednie oprogramowanie lub skorzystaj ze standardowych całek podanych w Uzupełnieniach

					Odpowiedź: vrms = (3RT/M)1/2 = 515 m · s−1

				

			

			Jak pokazano w Przykładzie 1B.1, możemy użyć rozkładu Maxwella–Boltzmanna do wyznaczenia średniej prędkości cząsteczek vśr w gazie:

			[image: ]	

(1B.8)
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			Możemy także podać najbardziej prawdopodobną prędkość, vnp­, na podstawie położenia maksimum krzywej rozkładu:

			[image: ]	

			gaz doskonały     najbardziej prawdopodobna prędkość 

    (1B.9)

			Położenie maksimum krzywej rozkładu można wyznaczyć, różniczkując f(v) względem v i znajdując wartość v (inną niż v = 0 i v = ∞), dla której pochodna jest równa zeru (patrz Problem 1B.3). Na rysunku 1B.7 podsumowano te wyniki, a dodatkowe obliczenia są podane w Krótkim objaśnieniu 1B.1.
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Rys. 1B.7 Podsumowanie wniosków wynikających z rozkładu Maxwella dla cząsteczek o masie molowej M w temperaturze T : vnp oznacza prędkość najbardziej prawdopodobną, vśr – prędkość średnią, a vrms – prędkość średnią kwadratową

					

					
				

			

Średnia prędkość względna, vwzgl, tj. średnia prędkość, z jaką cząsteczka zbliża się do drugiej cząsteczki tego samego rodzaju, może być także obliczona na podstawie funkcji rozkładu:

			
			vwzgl = 21/2 vśr	

(1B.10a)

			
				
					
						gaz doskonały, identyczne cząsteczki

					

					
						średnia prędkość względna

					

				

			

			Wzór ten jest znacznie trudniejszy do wyprowadzenia, natomiast na rys. 1B.8 przedstawiono diagram, który powinien pomóc uznać go za wiarygodny. Wzór (1B.10a) można uogólnić na przypadek dwóch cząsteczek o różnych masach mA i mB:
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			gaz doskonały     średnia prędkość względna 

    (1B.10b)
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Rys. 1B.8 Uproszczona wersja argumentacji pokazująca, że średnia prędkość względna cząsteczek gazu powiązana jest z ich prędkością średnią. Gdy cząsteczki poruszają się w tym samym kierunku, ich średnia prędkość względna wynosi zero, gdy zaś poruszają się w kierunkach przeciwnych, prędkość ta jest równa 2v. Najczęściej jednak cząsteczki zbliżają się do siebie z boku, wówczas prędkość zbliżania wynosi 2½v. Można zatem oczekiwać, że średnia prędkość zbliżania jest bliska tej wartości. Dokładniejsze obliczenia potwierdzają ten wynik

					

					
				

			

			
				
					Krótkie objaśnienie 1B.2 Względne prędkości cząsteczek

					Jak wcześniej przedstawiono (w Krótkim objaśnieniu 1B.1), prędkość średnia kwadratowa cząsteczek N2 w temperaturze 25°C wynosi 515 m · s−1. Zgodnie z równ. (1B.10a) względna średnia prędkość wynosi

					Vwzgl = 21/2 . (515 m · s–1) = 728 m · s–1.

					Zadanie kontrolne 1B.3 Ile wynosi średnia prędkość względna cząsteczek H2 w gazie o temperaturze 25°C?

					Odpowiedź: 1,83 km · s−1

				

			

			1B.2 Zderzenia

			Dzięki modelowi kinetycznemu jakościowy opis gazu jako zbioru nieustannie poruszających się i zderzających cząsteczek staje się bardziej ilościowy. W szczególności możemy obliczyć częstość zderzeń cząsteczek oraz średnią drogę, jaką cząsteczka przebywa pomiędzy zderzeniami.

			(a) Częstość zderzeń

			Teoria kinetyczno-molekularna zakłada, że cząsteczki są punktami materialnymi, mimo to do ich zderzenia może dojść tylko wtedy, gdy środki dwóch cząsteczek zbliżą się na odległość d, przy czym d oznacza średnicę zderzenia, która jest rzędu rzeczywistej średnicy cząsteczek (dla nieprzenikających się twardych kul jest równa ich średnicy). Jak zobaczymy w Uzasadnieniu 1B.3, kinetyczną teorię gazów można zastosować do wyprowadzenia wzoru opisującego częstość zderzeń, z, tj. liczbę zderzeń pojedynczej cząsteczki w jednostce czasu. Jeśli w objętości V znajduje się N cząsteczek, to wzór na częstość zderzeń przyjmuje postać

			z = σ vwzglN	gaz doskonały     częstość zderzeń     

(1B.11a)

			gdzie N = N/V , a vwzgl dana jest równ. (1B.10). Powierzchnia σ = πd2 nosi nazwę przekroju czynnego na zderzenie cząs­teczki. Typowe wielkości przekrojów czynnych podano w tab. 1B.1. Częstość zderzeń jako funkcja ciśnienia dana jest wzorem (jest to opisane szerzej w Uzasadnieniu 1B.3)

			
				
					
						
							
							
						
						
							
									
									Tabela 1B.1* Przekroje czynne na zderzenie, σ/nm2
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									0,88
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									0,52
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									0,21

								
							

							
									
									N2

								
									
									0,43

								
							

							
									
									* Więcej danych zamieszczono w Uzupełnieniach.

								
							

						
					

				

			

				gaz doskonały     częstość zderzeń 

    (1B.11b)

			
				
					
					

					
						Uzasadnienie 1B.3 Częstość zderzeń według modelu kinetycznego

					

				

			

			Przyjmijmy, że położenia wszystkich cząsteczek z wyjątkiem jednej są zamrożone. Następnie zobaczmy, co dzieje się w czasie Δt, gdy ta cząsteczka porusza się w gazie ze średnią prędkością względną vwzgl. Prowadzi to do powstania „walca zderzeń” o polu przekroju poprzecznego σ = πd2 i długości vwzglΔt, tj. o objętości σvwzglΔt (rys. 1B.9). Liczba nieruchomych cząsteczek, których środki znajdują się wewnątrz walca, jest dana przez iloczyn jego objętości i gęstości, wyrażonej jako N = N/V , i wynosi NσvwzglΔt. Tej liczbie równa jest liczba zderzeń zachodzących w czasie Δt, a zatem w jednostce czasu wynosi ona Nσvwzgl, co jest zgodne z równ. (1B.11a). Aby wyrazić częstość zderzeń jako funkcję ciśnienia gazu, należy skorzystać z równania stanu gazu doskonałego, co prowadzi do:
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Rys. 1B.9 Obliczanie częstości zderzeń i średniej drogi swobodnej cząsteczek na podstawie modelu kinetycznego

			
				
			

			Z równania (1B.11a) wynika, że przy stałej objętości częstość zderzeń rośnie ze wzrostem temperatury. Natomiast równ. (1B.11b) wskazuje, że w stałej temperaturze częstość zderzeń jest proporcjonalna do ciśnienia. Proporcjonalność ta jest uzasadniona, ponieważ im wyższe ciśnienie, tym większa jest liczba cząsteczek w próbce, a częstość, z jaką one się zderzają, rośnie, nawet jeśli ich średnia prędkość pozostaje stała.





			Krótkie objaśnienie 1B.3 Zderzenia cząsteczek

			Z Krótkiego objaśnienia 1B.2 wiemy, że średnia prędkość względna cząsteczek N2 pod ciśnieniem 1 atm (101 kPa) i w temperaturze 25°C wynosi vwzgl = 728 m · s-1. Na podstawie zatem równ. (1B.11b), biorąc σ = 0,45 nm2 (odpowiada to 0,45 · 10−18 m2) z tab. 1B.1, otrzymujemy

			[image: ]

			W jednej sekundzie cząsteczka zderza się więc 8 · 109 razy. Wartość ta daje nam wyobrażenie o skali czasowej zderzeń zachodzących w gazach.

			Zadanie kontrolne 1B.4 Wyznacz częstość zderzeń cząsteczek H2 w tych samych warunkach.

			Odpowiedź: 4,1 · 109 s−1

		


			(b) Średnia droga swobodna

			Znając częstość zderzeń, możemy obliczyć średnią drogę swobodną, λ (lambda), czyli średnią odległość, jaką cząs­teczka pokonuje pomiędzy zderzeniami. Jeżeli cząsteczka zderza się z częstością z, to czas między zderzeniami jest równy 1/z, a zatem przebyta droga wynosi (1/z)vwzgl. Średnia droga swobodna cząsteczki jest więc równa

			[image: ]           gaz doskonały     średnia droga swobodna 

    (1B.12)

			Po podstawieniu wyrażenia (1B.11b) zamiast z otrzymujemy

			[image: ]             gaz doskonały     średnia droga swobodna 

    (1B.13)

			Podwojenie ciśnienia zmniejsza średnią drogę swobodną do połowy.

			
				
					Krótkie objaśnienie 1B.4 Średnia droga swobodna

					W Krótkim objaśnieniu 1B.2 obliczyliśmy, że vwzgl = 728 m · s−1 dla cząsteczek N2 w temperaturze 25°C, a w Krótkim objaśnieniu 1B.3 wyznaczyliśmy z = 7,7 · 109 s−1 przy ciśnieniu 1,00 atm. W tych warunkach średnia droga swobodna cząsteczek N2 wynosi
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					czyli 95 nm, to znaczy około 103 średnic cząsteczki.

					Zadanie kontrolne 1B.5 Wyznacz średnią drogę swobodną cząsteczek benzenu w temperaturze 25°C i pod ciśnieniem 0,10 atm.

					Odpowiedź: 460 nm

				

			

			Chociaż w równaniu (1B.13) pojawia się temperatura, w próbce o stałej objętości średnia droga swobodna jest od niej niezależna. Ciśnienie jest bowiem proporcjonalne do T , a stosunek T/p pozostaje stały, gdy temperatura rośnie. Średnia droga swobodna w przypadku gazu zamkniętego w zbiorniku o stałej objętości nie zależy zatem od temperatury. Droga między zderzeniami jest określona przez liczbę cząsteczek obecnych w danej objętości, a nie przez prędkość, z jaką się one poruszają.

			Podsumowując należy powiedzieć, że typowy gaz (N2 lub O2) pod ciśnieniem 1 atm w temperaturze 25°C można traktować jak zbiór cząsteczek poruszających się ze średnią prędkością około 500 m · s−1. Każda cząsteczka ulega zderzeniu w ciągu 1 ns, a pomiędzy zderzeniami przebywa drogę odpowiadającą około 103 średnic cząsteczkowych. Jeżeli średnica cząsteczek jest dużo mniejsza od średniej drogi swobodnej (d ≪ λ), kinetyczny model gazów jest poprawny (gaz zachowuje się w sposób prawie doskonały), gdyż wówczas cząsteczki spędzają większość czasu z dala od siebie.

			Lista pojęć kluczowych

			☐	1.	Kinetyczna teoria gazów zakłada, że wkład do ener­gii gazu wnosi jedynie energia kinetyczna cząsteczek.

			☐	2.	Ważne wyniki tego modelu to wyrażenia opisujące ciśnienie i prędkość średnią kwadratową.

			☐	3.	Rozkład prędkości Maxwella–Boltzmanna umoż­­liwia obliczenie ułamka cząsteczek, których prędkość zawarta jest w określonym zakresie.

			☐	4.	Częstość zderzeń to liczba zderzeń, którym uległa cząsteczka w jednostce czasu.

			☐	5.	Średnia droga swobodna jest średnią odległością, jaką przebywa cząsteczka między kolejnymi zderzeniami.

			Zestawienie równań
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							Ciśnienie gazu doskonałego w modelu kinetycznym
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							Rozkład prędkości Maxwella–Boltzmanna
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			1C Gazy rzeczywiste

			
				
					
							➤ Dlaczego należy zapoznać się z tym materiałem?

					

					Gazy rzeczywiste różnią się od gazów doskonałych, dlatego istotne jest omówienie ich właściwości. Ponadto, odchylenia od zachowania gazu doskonałego wskazują na naturę oddziaływań międzycząsteczkowych. Uwzględnienie tych oddziaływań jest także wstępem do sposobu budowania modeli w chemii fizycznej.

					
							➤ Jaka jest myśl przewodnia?

					

					Przyciąganie i odpychanie między cząsteczkami gazu jest przyczyną zmian w izotermach gazów oraz występowania zjawisk krytycznych.

					
							➤ Co już należy wiedzieć?

					

					W tym podrozdziale rozbudowujemy i poszerzamy omówienie gazów doskonałych przedstawione w podrozdziale 1A. Zasadniczą techniką matematyczną zastosowaną tutaj jest różniczkowanie, służące m.in. do znalezienia punktu przegięcia krzywej.

				

			

			Gazy rzeczywiste nie spełniają dokładnie równania stanu gazu doskonałego, poza przypadkiem granicznym gdy p → 0. Odchylenia od tego równania są szczególnie znaczące przy wysokim ciśnieniu i niskiej temperaturze, zwłaszcza gdy gaz zbliża się do temperatury skroplenia.

			1C.1 Odchylenia od zachowania gazu doskonałego

			Gazy rzeczywiste wykazują odchylenia od zachowania gazu doskonałego, ponieważ ich cząsteczki oddziałują z sobą. Siły odpychające pomiędzy nimi sprzyjają rozprężaniu, natomiast siły przyciągające – sprężaniu gazu.
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	Rys. 1C.1 Zależność energii potencjalnej dwóch cząsteczek od ich wzajemnej odległości. Duża dodatnia energia potencjalna (dla bardzo małych odległości) wskazuje,że w takich warunkach oddziaływanie między nimi jest silnie odpychające. W obszarze pośrednim, gdy energia potencjalna jest ujemna, dominują siły przyciągania. Przy dużych odległościach (po stronie prawej) energia potencjalna wynosi zero i brak jest oddziaływań między cząsteczkami

					

					
				

			

			Siły odpychające między cząsteczkami są znaczące jedynie wówczas, gdy cząsteczki prawie się stykają. Są one oddziaływaniami bliskiego zasięgu, nawet w skali wyznaczanej przez średnice cząsteczek (rys. 1C.1). Odpychanie staje się istotne jedynie wtedy, gdy cząsteczki są średnio bardzo blis­ko siebie, jak to ma miejsce pod wysokim ciśnieniem, kiedyduża liczba cząsteczek zajmuje małą objętość. Z drugiej strony międzycząsteczkowe siły przyciągające mają względnie większy zasięg działania i są efektywne w odległości kilku średnic cząsteczkowych. Odgrywają one rolę już wtedy, gdy cząsteczki znajdują się blisko siebie, lecz niekoniecznie się stykają (w odległości pośredniej na rys. 1C.1), a zanikają, gdy cząsteczki są z dala od siebie (prawa strona na rys. 1C.1). Siły międzycząsteczkowe nabierają znaczenia w niskiej temperaturze, gdy cząsteczki poruszają się z tak małą średnią prędkością, iż mogą się łączyć.

			Konsekwencją tych oddziaływań są odpowiednie kształty uzyskanych doświadczalnie izoterm (rys. 1C.2). Pod niskim ciśnieniem, gdy gaz zajmuje dużą objętość, cząsteczki przez większość czasu są na tyle daleko od siebie, że siły między nimi nie odgrywają znaczącej roli i gaz zachowuje się jak gaz doskonały. Pod umiarkowanym ciśnieniem odległość międzycząsteczkowa jest rzędu kilku średnic cząsteczkowych, a siły przyciągania dominują nad odpychającymi. W takim przypadku należy się spodziewać, że gaz będzie bardziej ściśliwy od gazu doskonałego, gdyż siły te pomagają zbliżać cząsteczki do siebie. Natomiast pod ciśnieniem wysokim, gdy cząsteczki znajdują się bardzo blisko siebie, przeważać zaczynają siły odpychające i należy oczekiwać, że gaz będzie mniej ściśliwy, ponieważ siły te pomagają utrzymywać cząs­teczki z dala od siebie.

			Rozważmy, co się stanie, gdy ściśniemy (zmniejszając obję­tość) próbkę gazu będącego początkowo w stanie oznaczonym A na rys. 1C.2, naciskając tłok przy stałej temperaturze. Blisko stanu A ciśnienie gazu wzrasta w przybliżeniu zgodnie z prawem Boyle’a. Znaczące odchylenia od tego prawa zaczynają się pojawiać, gdy objętość zostaje zmniejszona do stanu B.

			W punkcie C (ciśnienie ditlenku węgla wynosi w nim ok. 60 atm) gaz traci wszelkie podobieństwa do gazu doskonałego i nagle przesuwający się tłok nie powoduje żadnego wzrostu ciśnienia. Ten stan reprezentuje pozioma linia CDE. Analiza zawartości naczynia wykazuje, że na lewo od punktu C pojawia się ciecz i występują dwie fazy rozdzielone wyraźną granicą. Gdy objętość maleje od C przez D do E, ilość cieczy rośnie. Gaz nie stawia dodatkowego oporu tłokowi, gdyż reakcją na jego przesuw jest skraplanie. Ciśnienie odpowiadające linii CDE, gdy ciecz i para są w równowadze, nazywamy prężnością pary cieczy w temperaturze doświadczenia.
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						Rys. 1C.2 Doświadczalne izotermy ditlenku węgla dla kilku temperatur. „Izoterma krytyczna” odpowiada temperaturze krytycznej, która wynosi 31,1°C

					

				

			

			W punkcie E gaz jest całkowicie skroplony, a tłok spoczywa na powierzchni cieczy. Dalsza zmiana objętości wymaga już przyłożenia bardzo dużego ciśnienia, co obrazuje gwałtowny wzrost krzywej na lewo od punktu E. Nawet niewielka zmiana objętości od E do F wymaga teraz znacznego wzrostu ciśnienia.

			(a) Współczynnik ściśliwości

			Do ilościowego opisu przedstawionych obserwacji wprowadzamy współczynnik ściśliwości, Z, który jest równy stosunkowi zmierzonej objętości molowej gazu, Vm = V/n, do objętości molowej gazu doskonałego Vm° przy tym samym ciśnieniu i temperaturze:

			[image: ]	definicja     współczynnik ściśliwości     

    (1C.1)

			Ponieważ objętość molowa gazu doskonałego Vm° jest równa RT/p, możemy napisać alternatywne wyrażenie Z =pVm­/(RT) i po przekształceniu otrzymujemy:

			pVm = RTZ	

(1C.2)

			Ponieważ dla gazu doskonałego w każdych warunkach Z = 1, odchylenia Z od 1 stanowią miarę niedoskonałości gazów rzeczywistych.

			Na rysunku 1C.3 przedstawiono wykresy doświadczalnych wartości Z dla wybranych gazów. Pod bardzo niskim ciśnieniem wszystkie gazy wykazują Z ≈ 1 i zachowują się prawie jak gaz doskonały. Pod wysokim ciśnieniem Z > 1 dla wszystkich gazów, co oznacza, że mają one większą objętość molową niż gaz doskonały. Dominują wówczas siły odpychające. Pod umiarkowanym ciśnieniem dla większości gazów Z < 1, co oznacza, że siły przyciągające zmniejszają ich objętość molową w stosunku do gazu doskonałego.
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Rys. 1C.3 Zależność współczynnika ściśliwości Z od ciśnienia dla wybranych gazów w temperaturze 0°C. Pod każdym ciśnieniem dla gazu doskonałego Z = 1. Zauważmy, że chociaż wszystkie krzywe zmierzają do 1, gdy p → 0, ich nachylenia są różne

					

					
				

			

			
				
					Krótkie objaśnienie 1C.1 Współczynnik ściśliwości

					Objętość molowa gazu doskonałego w temperaturze 500 K i pod ciśnieniem 100 barów wynosi Vm = 0,416 dm3 · mol–1. Objętość molowa ditlenku węgla w tych samych warunkach wynosi Vm = 0,366 dm3 · mol–1. W temperaturze 500 K współczynnik ścisliwości ditlenku węgla wynosi
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					Fakt, że Z < 1, wskazuje na to, że siły przyciągania przeważają w tych warunkach nad siłami odpychania.

					Pytanie kontrolne 1C.1 Średnia objętość molowa powietrza pod ciśnieniem 60 barów w temperaturze 400 K wynosi 0,9474 dm3 · mol−1. Czy w tych warunkach dominują siły przyciągania czy odpychania międzycząsteczkowego?

					Odpowiedź: Odpychania

				

			

			(b) Współczynniki wirialne

			Teraz ustalimy związek ściśliwości Z z otrzymanymi doświadczalnie izotermami na rys. 1C.2. W wysokiej temperaturze i dla dużych objętości molowych izotermy gazu rzeczywistego i doskonałego nieznacznie różnią się od siebie. Niewielkie różnice sugerują, że równanie stanu gazu doskonałego, pVm = RT, stanowi pierwszy człon następującego wyrażenia:

			[image: ]

    (1C.3a)

			Równanie to jest przykładem powszechnej procedury stosowanej w chemii fizycznej, w której proste równanie, uważane za dobre pierwsze przybliżenie (w tym przypadku pVm = RT), jest traktowane jako pierwszy człon w szeregu wyrażeń potęgowych pewnej zmiennej (w tym przypadku p). Do wielu zastosowań wygodniejsza jest następująca postać tego rozwinięcia:

			[image: ]

    (1C.3b)

			
				
					wirialne równanie stanu

				

			

			Te równania stanowią dwie wersje wirialnego* równania stanu. Z porównania tego wyrażenia z równ. (1C.2) wynika, że człon w nawiasach w równ. (1C.3b) jest po prostu współczynnikiem ściśliwości Z.

			Współczynniki B,C, ..., które zależą od temperatury, są drugim, trzecim, . · . współczynnikiem wirialnym (tab. 1C.1). Pierwszy współczynnik wirialny równy jest 1. Trzeci współczynnik wirialny C jest zazwyczaj mniej ważny niż drugi B w tym sensie, że dla typowych objętości molowych C/Vm2 ≪ B/Vm. Wartości współczynników wirialnych gazów są wyznaczane z pomiarów ich współczynników ściśliwości.

			
				
						
						
							
							
							
						
						
							
									
									Tabela 1.C1* Drugi współczynnik wirialny B/ (cm3 · mol–1)

								
							

							
									
									
									Temperatura
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									–21,7

								
									
									11,9

								
							

							
									
									CO2

								
									
									 –149,7

								
									
									–12,4

								
							

							
									
									N2

								
									
									–10,5

								
									
									21,7

								
							

							
									
									Xe

								
									
									–153,7

								
									
									–19,6

								
							

							
									
									* Więcej danych zamieszczono w Uzupełnieniach.

								
							

						
					

				

			

			
				
					Krótkie objaśnienie 1C.2 Wirialne równanie stanu

					Aby wykorzystać równ. (1C.3b) (do członu zawierającego B) do obliczenia ciśnienia wywieranego przez 0,104 mola O2(g) w temperaturze 100 K, zajmującego naczynie o objętości 0,225 dm3, zaczynamy od wyznaczenia objętości molowej:
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					Następnie, stosując wartość B z tab. 1C.1 w Uzupełnieniach, otrzymujemy
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					Wykorzystaliśmy tu równoważność jednostek: 1 Pa = 1 J · m–3. Równanie stanu gazu doskonałego doprowadziłoby do wartości ciśnienia 385 kPa, tj. 10% więcej niż wartość obliczona na podstawie wirialnego równania stanu. Odchylenie jest znaczące, ponieważ w tych warunkach B/Vm ≈ 0,1, co nie jest zaniedbywalne w stosunku do 1.

					Zadanie kontrolne 1C.2 Oblicz ciśnienie 4,56 g azotu w naczyniu o objętości 2,25 dm3 w temperaturze 273 K, jeśli spełniałby on wirialne równanie stanu.

					Odpowiedź: 164 kPa

				

			

			Równanie wirialne może posłużyć do zademonstrowania pewnego istotnego faktu. Chociaż przy p → 0 równanie stanu gazu rzeczywistego może się pokrywać z równaniem stanu gazu doskonałego, jednakże w granicy tej nie wszystkie właściwości gazu rzeczywistego muszą koniecznie pokrywać się z odpowiednimi właściwościami gazu doskonałego. Rozważmy, na przykład, wartość dZ/dp, czyli współczynnika nachylenia wykresu zależności współczynnika ściśliwości od ciśnienia. Dla gazu doskonałego dZ/dp = 0 (ponieważ dla wszystkich ciśnień Z = 1), dla gazu rzeczywistego zaś, na podstawie równ. (1C.3a), otrzymujemy
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    (1C.4a)
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Rys. 1C.4 Współczynnik ściśliwości Z przy niskim ciśnieniu zmierza do 1, jednak nachylenie wykresu jest różne. Dla gazu doskonałego nachylenie wynosi 0. Natomiast w przypadku gazów rzeczywistych nachylenie to może być dodatnie lub ujemne i może zmieniać się z temperaturą. W temperaturze Boyle’a nachylenie to jest równe 0, gaz zachowuje się zatem jak gaz doskonały w szerszym zakresie warunków niż w innych temperaturach

					

					
				

			

			Jednak współczynnik B’ nie musi być równy 0, nachylenie wykresu Z jako funkcji p niekoniecznie zatem osiąga wartość równą 0 (wartość dla gazu doskonałego), jak wynika z rys. 1C.4. Ponieważ wiele fizycznych właściwości gazu zależy od pochodnych, właściwości rozrzedzonych gazów rzeczywistych nie zawsze pokrywają się z ich odpowiednikami dla gazu doskonałego. Stosując podobną argumentację, otrzymujemy

			[image: ]

    (1C.4b)

			Ponieważ współczynniki wirialne zależą od temperatury w warunkach niskiego ciśnienia lub dużej objętości molowej, może zaistnieć taka temperatura, w której Z → 1 z zerowym nachyleniem (rys. 1C.4). W tej temperaturze, nazywanej temperaturą Boyle’a, TB, właściwości gazów rzeczywistych zmierzają do właściwości gazu doskonałego, gdy p → 0. Zgodnie z równaniem (1C.4) wykres Z ma zerowe nachylenie, gdy p → 0, jeśli B = 0, możemy więc wyciągnąć wniosek, że w temperaturze Boyle’a B = 0. W tej temperaturze, zgodnie z równ. (1C.3), pVm ≈ RTB w szerszym zakresie ciśnień niż w innych temperaturach, gdyż drugi człon w równaniu wirialnym (B/Vm) równy jest zeru, natomiast C/Vm2 i człony wyższe są zaniedbywalnie małe. Dla helu TB = 22,64 K, a dla powietrza TB = 346,8 K; więcej danych podano w tab. 1C.2.

			
				
						
						
							
							
							
							
							
							
						
						
							
									
									Tabela 1C.2* Stałe krytyczne gazów

								
							

							
									
									
									pc/atm

								
									
									Vc/(cm3 . mol−1)

								
									
									Tc/K

								
									
									Zc

								
									
									TB/K

								
							

						
						
							
									
									Ar

								
									
									48,0

								
									
									75,3

								
									
									150,7

								
									
									0,292

								
									
									411,5

								
							

							
									
									CO2

								
									
									72,9

								
									
									94,0

								
									
									304,2

								
									
									0,274

								
									
									714,8

								
							

							
									
									He

								
									
									  2,6

								
									
									57,8

								
									
									    5,2

								
									
									0,305

								
									
									  22,64

								
							

							
									
									O2

								
									
									50,14

								
									
									78,0

								
									
									154,8

								
									
									0,308

								
									
									405,9

								
							

							
									
									* Więcej danych zamieszczono w Uzupełnieniach.

								
							

						
					

				

			

			(c) Stałe krytyczne

			Izoterma dla temperatury Tc (dla CO2 304,19 K, czyli 31,04°C) odgrywa szczególną rolę w teorii stanów skupienia. Izotermy położone nieco poniżej Tc zachowują się tak, jak to wcześniej opisano, tj. pod pewnym ciśnieniem gaz skrapla się w ciecz oddzieloną od gazu wyraźną granicą. Jednak jeżeli kompresja zachodzi w temperaturze Tc, to powierzchnia graniczna tych faz się nie pojawia, a objętości odpowiadające punktom położonym na końcach poziomej części izotermy zbiegają się w jeden punkt, zwany punktem krytycznym. Temperaturę, ciśnienie i objętość molową w tym punkcie nazywamy odpowiednio temperaturą krytyczną Tc, ciśnieniem krytycznym pc i krytyczną obję­tością molową Vc substancji. Parametry te noszą łączną nazwę stałych krytycznych substancji (tab. 1C.2).

			W temperaturze Tc i wyższych układ jest jednofazowy, a faza wypełnia całą objętość naczynia. Taka faza z definicji jest gazem. Faza ciekła nie występuje w temperaturach wyższych od krytycznej. Pojedyncza faza, która wypełnia daną objętość całkowicie, gdy T > Tkr, może mieć dużo większą gęstość niż typowe gazy. Nosi ona nazwę płynu nadkrytycznego.

			
				
					Krótkie objaśnienie 1C.3 Temperatura krytyczna

					Temperatura krytyczna tlenu wskazuje, że niemożliwe jest otrzymanie ciekłego tlenu wyłącznie przez sprężanie gazu, jeśli jego temperatura jest wyższa niż 155 K. Aby skroplić tlen, tj. otrzymać fazę ciekłą, która nie zajmuje całej objętości naczynia, należy najpierw obniżyć temperaturę poniżej 155 K, a następnie sprężyć gaz izotermicznie.

					Zadanie kontrolne 1C.3 W jakich warunkach można skroplić azot przez jego sprężanie?

					Odpowiedź: Przy T < 126 K

				

			

			1C.2 Równanie van der Waalsa

			Z wirialnego równania stanu można skorzystać jedynie po podstawieniu konkretnych liczbowych wartości współczynników. Jednak często użyteczny jest bardziej ogólny, choć mniej precyzyjny, obraz stanu gazowego. Dlatego wprowadzimy przybliżone równanie stanu, zaproponowane przez J. D. van der Waalsa w 1873 r. Jest ono doskonałym przykładem równania, które można otrzymać, analizując matematycznie skomplikowany, choć fizycznie prosty problem. Stanowi ono dobry przykład „budowania modelu”.

			(a) Postać równania

			Równanie van der Waalsa jest następujące:

			[image: ]           równanie stanu van der Waalsa     

    (1C.5a)

			Jego wyprowadzenie podano w Uzasadnieniu 1C.1. Rów­nanie to często przedstawia się w funkcji objętości molowej Vm = V/n:

			[image: ]

    (1C.5b)

			Stałe a i b noszą nazwę współczynników van der Waalsa. Jak opisano to w Uzasadnieniu 1C.1, a wyraża siłę oddziaływań przyciągających pomiędzy cząsteczkami, natomiast b – odpychających. Są one charakterystyczne dla danego gazu, lecz nie zależą od temperatury (tab. 1C.3). Chociaż stałe a i b nie są dokładnie zdefiniowanymi właściwościami cząs­teczkowymi, są one skorelowane z takimi właściwościami fizycznymi jak temperatura krytyczna, prężność par i entalpia parowania, które odzwierciedlają siłę oddziaływań międzycząsteczkowych. Poszukiwano również korelacji z innymi właściwościami, w których odgrywają rolę siły międzycząsteczkowe. Na przykład, siła działania anestetycznego szeregu gazów koreluje się odwrotnie z wartością stałej a (rys. 1C.5).
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Rys. 1C.5 Korelacja pomiędzy siłą anestetycznego działania gazu i stałą a w równaniu van der Waalsa [na podstawie pracy: R. J. Wulf, R. M. Featherstone, Anesthesiology, 18, 97 (1957)]. Ciśnienie izoanestetyczne jest ciśnieniem gazu, które prowadzi do takiego samego poziomu znieczulenia

						

						
					

					
						
							
								
								
								
							
							
								
										
										Tabela 1C.3* Współczynniki van der Waalsa

									
								

								
										
										
										a/(atm . dm6 . mol−2)

									
										
										b/(10−2 . dm3 . mol−1)

									
								

							
							
								
										
										Ar

									
										
										1,337

									
										
										3,20

									
								

								
										
										CO2

									
										
										3,610

									
										
										4,29

									
								

								
										
										He

									
										
										0,0341

									
										
										2,38

									
								

								
										
										Xe

									
										
										4,137

									
										
										5,16

									
								

								
										
										* Więcej danych zamieszczono w Uzupełnieniach.

									
								

							
						

					

				

			

			
				
					
					

					
							Uzasadnienie 1C.1 Równanie stanu van der Waalsa

					

				

			

			Oddziaływania odpychające pomiędzy cząsteczkami sprawiają, że cząsteczki gazu można traktować jak małe nieprzenikalne kulki. Niezerowa objętość cząsteczek powoduje, że nie poruszają się one w całej objętości V, lecz ich ruch jest ograniczony do objętości mniejszej, V – nb, przy czym nb jest w przybliżeniu całkowitą objętością zajętą przez same cząsteczki. Takie rozumowanie sugeruje, że gdy siły odpychające są istotne, równanie stanu gazu doskonałego p = nRT/V należy zastąpić równaniem

			[image: ]

			Aby obliczyć objętość wykluczoną, należy zwrócić uwagę, że najmniejsza odległość pomiędzy dwiema cząsteczkami, reprezentowanymi przez twarde kule o promieniu r i objętości Vcz = [image: ]πr3 wynosi 2r. Objętość wykluczona wynosi zatem [image: ]π(2r)3 lub inaczej 8Vcz. Objętość wykluczona przypadająca na jedną cząsteczkę jest połową tej wartości, tj. 4Vcz, co oznacza, że b ≈ 4VczNA.

			Ciśnienie zależy od częstości i siły każdego ze zderzeń ze ścianką. Zarówno częstość, jak i siła kolizji są zmniejszone przez siły przyciągania, które są proporcjonalne do stężenia molowego n/V cząsteczek gazu. Ponieważ zarówno częstość, jak i siła zderzeń ulegają zmniejszeniu pod wpływem sił przyciągania, ciśnienie zmniejsza się proporcjonalnie do kwadratu stężenia. Jeśli obniżenie ciśnienia można zapisać w postaci −a(n/V)2, gdzie a jest dodatnią stałą charakterystyczną dla każdego gazu, to łączny wpływ sił odpychania i przyciągania wyraża się za pomocą równania stanu van der Waalsa [równ. (1C.5)].

			W tym Uzasadnieniu skonstruowaliśmy równanie van der Waalsa, posługując się zgrubną argumentacją dotyczącą objętości cząsteczek oraz wpływu sił międzycząsteczkowych. Można je również wyprowadzić inaczej, jednakże przedstawiony sposób ma tę zaletę, że pokazuje, jak z ogólnych przesłanek można wyprowadzić postać równania. Ponadto nie precyzuje się tutaj ścisłego znaczenia współczynników a i b, które należy traktować bardziej jako parametry empiryczne odzwierciedlające siły przyciągania i odpychania międzycząsteczkowego, niż jako dokładnie zdefiniowane właściwości molekularne.







			Przykład 1C.1 Wykorzystanie równania van der Waalsa do wyznaczenia objętości molowej

			Wyznacz objętość molową CO2 w temperaturze 500 K i pod ciśnieniem 100 atm, zakładając, że zachowuje się on jak gaz van der Waalsa.

			Sposób rozwiązania Aby za pomocą równ. (1C.5b) obliczyć objętość molową Vm, należy je przekształcić, mnożąc obie strony przez wyrażenie (Vm – b)Vm2:

			[image: ]

			Następnie, po podzieleniu przez p i przekształceniu ostatecznie otrzymujemy

			[image: ]

			Chociaż istnieją wzory na pierwiastki równania trzeciego stopnia, ich postać jest bardzo złożona. Z wyjątkiem sytuacji, gdy rozwiązanie analityczne jest istotne, zazwyczaj znacznie łatwiej możemy znaleźć rozwiązanie takich równań, posługując odpowiednim oprogramowaniem komputerowym lub programowalnym kalkulatorem.

			Odpowiedź Zgodnie z tab. 1C.3, a = 3,640 dm6 · atm · mol−2 i b = 4,267 · 10−2 dm3 . mol−1. W podanych warunkach RT/p = 0,410 dm3 · mol−1. Współczynniki równania opisującego Vm przyjmują zatem następujące wartości:

			[image: ]

			Podstawiając x = Vm/(dm3 · mol−1), otrzymujemy równanie

			[image: ]

			które należy rozwiązać. Fizycznie akceptowalnym pierwiastkiem równania jest x = 0,366 (rys. 1C.6), co oznacza, że Vm = 0,366 dm3 · mol−1. Dla gazu doskonałego w tych samych warunkach Vm = 0,410 dm3 · mol−1.

			
				
					[image: ]
				

Rys. 1C.6 Rozwiązanie graficzne równania trzeciego stopnia opisującego Vm z Przykładu 1C.1

			Zadanie kontrolne 1C.4 Oblicz objętość molową argonu w temperaturze 100°C i pod ciśnieniem 100 atm, zakładając, że zachowuje się on jak gaz van der Waalsa.

			Odpowiedź: 0,298 dm3 · mol−1

		
			







			(b) Cechy równania

			Zbadamy teraz, w jakim zakresie równanie van der Waalsa przewiduje zachowanie gazów rzeczywistych. Zbyt optymistyczne byłoby oczekiwanie, że proste pojedyncze wyrażenie będzie prawdziwym równaniem stanu dla wszystkich substancji. W dokładnych badaniach dotyczących gazów równanie wirialne analizuje się numerycznie, używając współczynników stabelaryzowanych dla różnych wartości temperatury. Jednak zaletą równania van der Waalsa jest jego analityczna postać pozwalająca na wyciąganie ogólnych wniosków dotyczących gazów rzeczywistych. Gdy równanie to zawodzi, musimy użyć innych równań stanu (niektóre z nich zamieszczono w tab. 1C.4), zaproponować nowe lub powrócić do równania wirialnego.

			
				
						
						
							
							
							
							
							
							
						
						
							
									
									Tabela 1C.4 Wybrane równania stanu

								
							

							
									
									
									Równanie

								
									
									Forma zredukowana*

								
									
									Stałe krytyczne

								
							

							
									
									
									pc

								
									
									Vc

								
									
									Tc

								
							

						
						
							
									
									Gaz doskonały
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									van der Waals
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									Berthelot
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									Dieterici
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									Wirialne
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									* Wielkości zredukowane (opatrzone indeksem „r”) są zdefiniowane w sekcji 1C.2(c). Równania stanu czasem wyrażane są za pomocą objętości molowej Vm = V/n.

								
							

						
					

				

			

			Jak już powiedziano, słuszność równania van der Waalsa możemy ocenić, porównując zgodność izoterm, które z niego wynikają, z izotermami doświadczalnymi na rys. 1C.2. Niektóre z obliczonych izoterm przedstawiono na rys. 1C.7 i na rys. 1C.8. Z wyjątkiem oscylacji poniżej temperatury krytycznej przypominają one całkiem dobrze krzywe doświadczalne. Oscylacje, zwane pętlami van der Waalsa, są nierzeczywiste, ponieważ sugerują, że w niektórych warunkach wzrostowi ciśnienia towarzyszy wzrost objętości. Dlatego też zastępuje się je poziomymi liniami w taki sposób, aby pola powierzchni wyznaczone przez pętle nad i pod liniami były sobie równe. Procedura ta nosi nazwę konstrukcji Maxwella (1). Wartości współczynników równania van der Waalsa, takie jak podane w tab. 1C.3, wyznaczamy przez dopasowanie krzywych obliczonych do krzywych doświadczalnych.
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			Podstawowe cechy równania van der Waalsa możemy podsumować w następujący sposób:

			1.	W wysokiej temperaturze i przy dużych objętościach molowych otrzymujemy izotermy gazu doskonałego.
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Rys. 1C.7 Powierzchnia stanów przewidywanych przez równanie van der Waalsa. Porównaj jej kształt z powierzchnią na rys. 1C.8

					

					
				

			

			
				
					
						[image: ]
					

					
						Rys. 1C.8 Izotermy van der Waalsa dla kilku wartości T/Tc . Porównaj je z krzywymi przedstawionymi na rys. 1C.2. Pętle van der Waalsa zazwyczaj zastępuje się poziomymi liniami prostymi. Izoterma krytyczna odpowiada izotermie T/Tc = 1

					

				

			

			Gdy temperatura jest wysoka, wartość RT jest na tyle duża, że pierwszy człon w równ. (1C.5b) znacznie przeważa drugi człon. Co więcej, jeśli objętość molowa jest duża (w tym sensie, że Vm ≫ b), to mianownik Vm − b ≈ Vm. W takich warunkach równanie upraszcza się do p = RT/Vm, czyli do równania stanu gazu doskonałego.

			2.	Ciecze i gazy współistnieją z sobą, gdy siły spójności i odpychania się równoważą.

			Pętle van der Waalsa pojawiają się wtedy, gdy dwa człony równ. (1C.5b) mają porównywalną wartość. Człon pierwszy rośnie wraz z energią kinetyczną cząsteczek i oddziaływaniem odpychającym, drugi natomiast odzwierciedla efekt przyciągania międzycząsteczkowego.

			3.	Stałe krytyczne są związane ze współczynnikami van der Waalsa.

			Dla T <Tc obliczone izotermy wykazują oscylacje, a każda z nich przechodzi przez minimum, a następnie maksimum. Pojawiające się ekstrema zbiegają się, gdy T → Tc, łącząc się przy T = Tc . W punkcie krytycznym krzywa ma płaskie przegięcie (2). Z właściwości krzywych wynika, że gdy pierwsza i druga pochodna są równe zeru, na krzywej występuje tego rodzaju punkt przegięcia. Przez obliczenie tych pochodnych i przyrównanie ich do zera możemy zatem wyznaczyć wartości stałych krytycznych.
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			Rozwiązaniami tych dwóch równań są [z wykorzystaniem równ. (1C.5b) do wyznaczenia pc, Vc i Tc]:

			[image: ]

    (1C.6)

			Te równania pozwalają w alternatywny sposób wyznaczyć wartości stałych a i b na podstawie wartości stałych krytycznych. Można to sprawdzić, wiedząc, że dla wszystkich gazów opisywanych równaniem van der Waalsa blisko punktu krytycznego, krytyczny współczynnik ściśliwości, Zc jest równy

			[image: ]

    (1C.7)

			Z tabeli 1C.2 wynika, że chociaż Zc < 3/8 = 0,375, jego wartość jest w przybliżeniu stała (0,3), a rozrzut wartości jest rozsądnie mały.

			
				
					Krótkie objaśnienie 1C.4 Stosowalność równania stanu gazu doskonałego

					Dla benzenu a = 18,57 atm · dm6 · mol−2 (1,882 Pa · m6 · mol−2) i b = 0,1193 dm3 · mol−1 (1,193 · 10−4 m3 · mol−1), a normalna temperatura wrzenia wynosi 353 K. Pary benzenu można potraktować jak gaz doskonały w temperaturze T = 400 K i pod ciśnieniem p = 1,0 atm, gdyż ich objętość molowa Vm = RT/p = 33 dm3 · mol−1. Kryterium Vm ≫ b dla zachowania się jak gaz doskonały jest zatem spełnione. Ponadto a /Vm 2 =0,017 atm, co stanowi jedynie 1,7% ciśnienia 1,0 atm. Dlatego możemy się spodziewać, że zachowanie par benzenu tylko w niewielkim stopniu różni się od zachowania gazu doskonałego w podanych warunkach ciśnienia i temperatury.

					Zadanie kontrolne 1C.5 Czy argon w temperaturze 400 K i pod ciśnieniem 3,0 atm może być traktowany jak gaz doskonały?

					Odpowiedź: Tak

				

			

			(c) Zasada odpowiadających sobie stanów

			Przy porównywaniu właściwości różnych obiektów ogólnie stosowanym zabiegiem w nauce jest wybór łączącej je fundamentalnej właściwości i utworzenie na jej podstawie skali względnej. Zauważyliśmy, że stałe krytyczne są charakterystycznymi parametrami gazów, używając więc ich jako miary, możemy skonstruować taką skalę. Dlatego wprowadzimy teraz pojęcie bezwymiarowych zmiennych zredukowanych gazu, dzieląc wartości faktyczne przez odpowiadające im stałe krytyczne:
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    (1C.8)
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						zmienne zredukowane

					

				

			

			Jeśli znamy ciśnienie zredukowane, to możemy z łatwością obliczyć ciśnienie rzeczywiste, p = prpc, oraz analogicznie objętość i temperaturę. van der Waals, który pierwszy zastosował tę procedurę, miał nadzieję, że gazy ograniczone do tej samej objętości zredukowanej (Vr), w tej samej temperaturze zredukowanej (Tr) będą wywierać takie samo ciśnienie zredukowane (pr ). Oczekiwania te spełniły się w znacznej mierze. Na rysunku 1C.9 przedstawiono zależność współczynnika ściśliwości od zredukowanego ciśnienia dla rozmaitych gazów w różnych temperaturach zredukowanych. Skuteczność takiego zabiegu jest uderzająca, jak to wynika z porównania tego wykresu z rys. 1C.3, gdzie podobne dane są przedstawione bez użycia zmiennych zredukowanych. Fakt, że gazy rzeczywiste w tych samych zredukowanych warunkach objętości i temperatury wywierają takie samo ciś­nienie zredukowane, nazywamy zasadą odpowiadających sobie stanów. Jest ona tylko przybliżeniem i jest spełniona najlepiej dla gazów utworzonych z cząsteczek zbliżonych do sferycznych. Czasami jednak zasada ta zawodzi, a odstępstwa są szczególnie duże w przypadku, gdy cząsteczki są polarne lub niesferyczne.
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						Rys. 1C.9 Wykres zależności współczynników ściśliwości czterech gazów pokazanych na rys. 1C.3, sporządzony w układzie zmiennych zredukowanych. Krzywe są oznaczone zredukowanymi temperaturami Tr = T/Tc. Wprowadzenie zmiennych zredukowanych umożliwia przedstawienie danych dla różnych gazów na jednej krzywej

					

				

			

			
				
					Krótkie objaśnienie 1C.5 Stany odpowiadające sobie

					Stałe krytyczne argonu i ditlenku węgla są dane w tab. 1C.2. Załóżmy, że argon znajduje się pod ciśnieniem 23 atm w temperaturze 200 K. Wartości zredukowanego ciśnienia i temperatury wynoszą wtedy:
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					Aby ditlenek węgla był w stanie odpowiadającym argonowi, jego ciśnienie i temperatura musiałyby wynosić
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					Zadanie kontrolne 1C.6 Jaki byłby odpowiadający mu stan amoniaku?

					Odpowiedź: 53 atm, 539 K

				

			

			Równanie van der Waalsa rzuca też pewne światło na samą zasadę. Wyraźmy najpierw równ. (1C.5b) jako funkcję zmiennych zredukowanych, co prowadzi do równania
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			Następnie wyraźmy stałe krytyczne jako funkcje stałych a and b, wykorzystując równ. (1C.8):
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			które może być przekształcone do postaci

			[image: ]

    (1C.9)

			To równanie ma taką samą postać jak pierwotne, lecz współczynniki a i b, zależne od rodzaju gazu, nie pojawiają się w nim w sposób jawny. Wynika stąd, że jeśli izotermy wykreślimy jako funkcje zmiennych zredukowanych (jak to uczyniono na rys. 1C.8 bez zwracania na to uwagi), to niezależnie od rodzaju gazu otrzymujemy te same krzywe. Stanowi to dokładnie treść zasady stanów odpowiadających sobie, równanie van der Waalsa jest zatem z nią zgodne.

			Doszukiwanie się zbyt wielkiego znaczenia w widocznym sukcesie tego równania byłoby jednak błędem, ponieważ inne równania stanu również zawierają w sobie tę zasadę (jak te w tab. 1C.4). Rzeczywiście, aby równanie mogło być zawsze sprowadzone do postaci zredukowanej, wszystko, czego potrzebujemy, to dwa parametry odgrywające rolę a i b. Obserwacja, że gazy rzeczywiste spełniają zasadę z dobrym przybliżeniem, oznacza, iż oddziaływania przyciągające i odpychające mogą być przedstawione przy użyciu pojedynczych parametrów. Znaczenie zasady stanów odpowiadających sobie nie wynika z jej interpretacji teoretycznej, a raczej wiąże się z możliwością przedstawiania właściwości szeregu gazów na jednym wykresie (np. rys. 1C.9 w odróżnieniu od 1C.3).

			Lista pojęć kluczowych

			☐	1.	Stopień odchylenia zachowania gazu od doskonałości zostaje określony przez wprowadzenie współczynnika ściśliwości.

			☐	2.	Równanie wirialne jest empirycznym rozszerzeniem równania stanu gazu doskonałego, które opisuje zachowanie gazów rzeczywistych w szerszym zakresie warunków.

			☐	3.	Izotermy gazów rzeczywistych prowadzą do pojęć prężności par i warunków krytycznych.

			☐	4.	Gaz może zostać skroplony w wyniku działania ciś­nienia wyłącznie wtedy, gdy jego temperatura jest równa lub mniejsza od temperatury krytycznej.

			☐	5.	Równanie van der Waalsa jest modelowym równa­niem stanu gazu rzeczywistego wyrażonym w funk­cji dwóch parametrów: jednego (a) odnoszącego się do przyciągania między cząsteczkami i drugiego (b) związanego z odpychaniem.

			☐	6.	Równanie van der Waalsa uwzględnia zasadnicze cechy zachowania gazów rzeczywistych, w tym występowanie stanów krytycznych.

			☐	7.	Właściwości gazów rzeczywistych są zunifikowane przez wyrażenie ich równań stanu jako funkcji wielkości zredukowanych.

			Zestawienie równań
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			Rozdział 1 Właściwości gazów

			Podrozdział 1A Gaz doskonały

			Zagadnienia

			1A.1 Wyjaśnij, w jaki sposób równanie stanu gazu doskonałego powstaje z połączenia praw Boyle’a, Charlesa i Avogadra.

			1A.2 Wyjaśnij termin „ciśnienie cząstkowe” oraz wytłumacz, dlaczego prawo Daltona jest prawem granicznym.

			Ćwiczenia

			1A.1(a) Czy 131 g ksenonu w pojemniku o objętości 1,0 dm3 może wywierać ciśnienie 20 atm w temperaturze 25°C, jeśli zachowuje się on jak gaz doskonały? Jeśli nie, to jaka jest wartość tego ciśnienia?

			1A.1(b) Czy 25 g argonu w pojemniku o objętości 1,5 dm3 może wywierać ciśnienie 2,0 bar w temperaturze 30°C, jeśli zachowuje się on jak gaz doskonały? Jeśli nie, to jaka jest wartość tego ciśnienia?

			1A.2(a) Gaz doskonały ulega izotermicznemu sprężeniu, które zmniejsza jego objętość o 2,20 dm3. Końcowe ciśnienie i objętość gazu wynoszą 5,04 bar i 4,65 dm3. Oblicz początkowe ciśnienie gazu w jednostkach(i) bar i (ii) atm.

			1A.2(b) Gaz doskonały ulega izotermicznemu sprężeniu, które zmniejsza jego objętość o 1,80 dm3. Końcowe ciśnienie i objętość gazu wynoszą 1,97 bar i 2,14 dm3. Oblicz początkowe ciśnienie gazu w jednostkach (i) bar i (ii) Tr.

			1A.3(a) Opona samochodowa została napompowana do ciśnienia 24 funt · cal−2 (1,00 atm = 14,7 funt · cal−2) w zimowy dzień, gdy temperatura wynosiła –5°C. Jakie ciśnienie zostanie zmierzone, przy założeniu braku przecieków i stałości objętości opony, w dzień kolejnego lata w temperaturze 35°C? Jakie praktyczne problemy powinny być wzięte pod uwagę?

			1A.3(b) Próbka wodoru znajduje się pod ciśnieniem 125 kPa w temperaturze 23°C. Jakiego ciśnienia należy się spodziewać w temperaturze 11°C?

			1A.4(a) Próbka 255 mg neonu zajmuje 3,00 dm3 w temperaturze 122 K. Oblicz ciśnienie tego gazu, wykorzystując równanie stanu gazu doskonałego.

			1A.4(b) Właściciel domu zużywa 4,00 . 103 m3 gazu ziemnego rocznie na ogrzewanie. Załóż, że gaz ziemny składa się tylko z metanu CH4, który zachowuje się jak gaz doskonały w warunkach 1,00 atm i 20°C. Jaka jest masa zużywanego gazu?

			1A.5(a) Dzwon nurkowy zawiera 3,0 m3 powietrza na pokładzie łodzi. Jaką objętość będzie miało to powietrze po zanurzeniu dzwonu na głębokość 50 m? Przyjmij średnią gęstość wody morskiej równą 1,025 g · cm–3 i załóż, że temperatura jest taka sama jak na powierzchni.

			1A.5(b) Jaka różnica ciśnień musi powstać na długości 15-cm pionowej słomki, aby móc pić ciecz podobną do wody o gęstości 1,0 g . cm−3?

			1A.6(a) Manometr składa się z U-rurki zawierającej ciecz. Jeden jej koniec jest podłączony do przyrządu, a drugi otwarty do atmosfery. Ciśnienie wewnątrz przyrządu jest wyznaczane z różnicy poziomów cieczy. Załóżmy, że cieczą jest woda, ciśnienie zewnętrzne wynosi 770 Tr, a poziom cieczy w otwartym końcu rurki jest 10,0 cm niżej niż w drugimkońcu podłączonym do przyrządu. Jakie jest ciśnienie w tym przyrządzie? (Gęstość wody w temperaturze 25°C wynosi 0,99707 g · cm−3.)

			1A.6(b) Manometr taki jak opisany w Ćwiczeniu 1A.6(a), zawierający rtęć, jest umieszczony w wodzie. Załóżmy, że ciśnienie zewnętrzne wynosi 760 Tr, a poziom cieczy w otwartym końcu rurki jest 10,0 cm wyżej niż w drugim końcu podłączonym do przyrządu. Jakie jest ciśnienie w tym przyrządzie? (Gęstość rtęci w temperaturze 25°C wynosi 13,55 g . cm−3.)

			1A.7(a) Próbując wyznaczyć dokładną wartość stałej gazowej R, student ogrzewał zbiornik o objętości 20,000 dm3 wypełniony 0,25132 g helu do temperatury 500°C i zmierzył ciśnienie, które wyniosło 206,402 cm słupa wody w manometrze w temperaturze 25°C. Oblicz wartość R na podstawie tych danych. [Gęstość wody w temperaturze 25°C wynosi 0,99707 g · cm−3; konstrukcja manometru jest opisana w Ćwiczeniu 1A.6(a).]

			1A.7(b) Dla tlenu w temperaturze 273,15 K uzyskano następując wyniki:
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			Oblicz najdokładniej wartość stałej gazowej R oraz masy molowej O2.

			1A.8(a) Gęstość par siarki wynosi 3,710 kg · m−3 w temperaturze 500 °C i pod ciśnieniem 93,2 kPa. Jaki wzór ma cząsteczka siarki w tych warunkach?

			1A.8(b) Gęstość par fosforu wynosi 0,6388 kg . m−3 w temperaturze 100 °C i pod ciśnieniem 16,0 kPa. Jaki wzór ma cząsteczka fosforu w tych warunkach?

			1A.9(a) Oblicz masę pary wodnej obecnej w pokoju o objętości 400 m3, zawierającym powietrze o temperaturze 27°C i względnej wilgotności 60%.

			1A.9(b) Oblicz masę pary wodnej obecnej w pokoju o objętości 250 m3, zawierającym powietrze o temperaturze 23°C i względnej wilgotności 53%.

			1A.10(a) Mając daną gęstość powietrza 1,146 kg · m−3 pod ciśnieniem 0,987 bar w temperaturze 27°C oblicz ułamek molowy i ciśnienie cząstkowe azotu i tlenu przy założeniu, że (i) powietrze składa się tylko z tych dwóch gazów, (ii) powietrze zawiera 1,0 procent molowy argonu.

			1A.10(b) Mieszanina gazów składa się z 320 mg metanu, 175 mg argonu i 225 mg neonu. Ciśnienie cząstkowe neonu w temperaturze 300 K wynosi 8,87 kPa. Oblicz (i) objętość i (ii) ciśnienie całkowite mieszaniny.

			1A.11(a) Gęstość gazowego związku chemicznego wynosi 1,23 kg · m−3 w temperaturze 330 K i pod ciśnieniem 20 kPa. Ile wynosi masa molowa tego związku?

			1A.11(b) 250 cm3 gazu umieszczono w szklanym pojemniku w celu wyznaczenia jego masy molowej. Wyznaczono ciśnienie równe 152 Tr w temperaturze 298 K, a po uwzględnieniu efektu wypornościowego, wyznaczono masę gazu równą 33,5 mg. Ile wynosi masa molowa tego gazu?

			1A.12(a) Gęstości powietrza w temperaturze –85°C, 0°C i 100°C wynoszą odpowiednio 1,877 g · dm−3, 1,294 g · dm−3 i 0,946 g · dm−3. Wyznacz wartość temperatury zera bezwzględnego w skali Celsjusza na podstawie tych danych, zakładając, że powietrze spełnia prawo Charlesa.

			1A.12(b) Próbka pewnego gazu ma objętość 20,00 dm3 w temperaturze 0°C i wywiera ciśnienie 1,000 atm. Wykres danych doświadczalnych, przedstawiający zależność jego objętości od temperatury wyrażonej w skali Celsjusza przy stałym ciśnieniu, jest linią prostą o nachyleniu 0,0741 dm3 . °C−1. Wyznacz, na podstawie tych danych, wartość temperatury zera bezwzględnego w skali Celsjusza.

			1A.13(a) Pojemnik o objętości 22,4 dm3 zawiera 2,0 mole H2 i 1,0 mol N2 w temperaturze 273,15 K. Oblicz (i) ułamki molowe każdego ze składników, (ii) ich ciśnienia cząstkowe i (iii) ciśnienie całkowite.

			1A.13(b) Pojemnik o objętości 22,4 dm3 zawiera 1,5 mola H2 i 2,5 mola N2 w temperaturze 273,15 K. Oblicz (i) ułamki molowe każdego ze składników, (ii) ich ciśnienia cząstkowe i (iii) ciśnienie całkowite.

			Problemy

			1A.1 Ostatnie doniesienia o mieszkańcach Neptuna wskazują, że używają oni skali temperatur w typie skali Celsjusza, ale opartej na temperaturze topnienia (0°N) i wrzenia (100°N) wodoru – najbardziej popularnej u nich substancji. Dalsze informacje wskazują, że Neptunianie mają wiedzę na temat zachowania gazu doskonałego i twierdzą, że w granicy ciśnienia zmierzającego do zera wartość pV wynosi 28 dm3 . atm w temperaturze 0°N i 40 dm3 . atm w 100°N. Ile wynosi wartość temperatury zera bezwzględnego w ich skali temperatur?

			1A.2 Wyprowadź zależność pomiędzy ciśnieniem i gęstością masową ρ gazu doskonałego o masie molowej M. Potwierdź graficznie, wykorzystując następujące dane dla eteru dietylowego w temperaturze 25°C, że warunki charakterystyczne dla gazu doskonałego są osiągane przy niskich ciśnieniach oraz oblicz masę molową tego gazu.
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			1A.3 Prawo Charlesa przedstawia się czasem w postaci V = V0(1 + αθ), gdzie θ jest temperaturą w skali Celsjusza, α jest stałą, a V0 jest objętością próbki w temperaturze 0°C. Dla azotu w temperaturze 0°C uzyskano następujące wartości:
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			Oblicz, na podstawie tych danych, wartość temperatury zera bezwzględnego w skali Celsjusza.

			1A.4 Masa molowa nowo zsyntezowanego perfluorowęglowodoru została zmierzona przy użyciu mikrowagi gazowej. To urządzenie składa się ze szklanej bańki, która stanowi jeden koniec belki wagi, a całość znajduje się w zamkniętym zbiorniku. Ruchoma belka uzyskuje punkt równowagi przez wzrost ciśnienia w zbiorniku, co zwiększa siłę wyporu działającą na bańkę. W jednym z eksperymentów punkt równowagi został osiągnięty, gdy ciśnienie perfluorowęglowodoru osiągnęło wartość 327,10 Tr. Dla tych samych ustawień wagi stan równowagi uzyskano, wprowadzając CHF3 (M = 70,014 g . mol–1) pod ciśnieniem 423,22 Tr. Doświadczenie powtórzono dla innych ustawień zawieszenia belki wagi, uzyskując ciśnienie 293,22 Tr dla badanego perfluorowęglowodoru oraz 427,22 Tr dla CHF3. Ile wynosi masa molowa perfluorowęglowodoru? Zaproponuj wzór chemiczny.

			1A.5 Termometr oparty na przemianie izochorycznej gazu doskonałego wskazuje ciśnienie 6,69 kPa w punkcie potrójnym wody (273,16 K). (a) Jaka zmiana ciśnienia wskazuje na zmianę temperatury o 1,00 K w tych warunkach? (b) Jakie ciśnienie wskazuje temperaturę 100,00°C? (c) Jaka zmiana ciśnienia wskazuje na zmianę temperatury o 1,00 K w warunkach tej wyższej temperatury?

			1A.6 Pojemnik o objętości 22,4 dm3 zawiera początkowo 2,0 mole H2 i 1,0 mol N2 w temperaturze 273,15 K. Cały wodór przereagował z odpowiednią ilością azotu, dając NH3. Oblicz ciśnienia cząstkowe gazów i ciśnienie całkowite mieszaniny.

			1A.7 Zanieczyszczenie powietrza jest problemem, który spotyka się z dużym zainteresowaniem, chociaż nie wszystkie zanieczyszczenia mają źródło przemysłowe. Erupcje wulkaniczne mogą być znaczącym źródłem zanieczyszczeń powietrza. Wulkan Kilauea na Hawajach emituje dziennie 200–300 ton SO2. Jeśli gaz ten jest emitowany o temperaturze 800°C i pod ciśnieniem 1,0 atm, to jaka jest jego objętość?

			1A.8 Ozon jest obecny w atmosferze w ilościach śladowych, ale odgrywa istotną rolę w ochronie Ziemi przed szkodliwym działaniem promieniowania nadfioletowego. Jego zawartość jest często podawana w jednostkach Dobsona. Jeden dobson jest równy grubości słupa czystego gazu pod ciśnieniem 1,00 atm w temperaturze 0°C, wyrażonej w tysięcznych częściach centymetra. Jak dużo O3 (w molach) znajduje się w słupie atmosfery o polu przekroju 1,00 dm2, jeśli zawartość ozonu wynosi 250 dobsonów (DU) (typowa wartość dla średnich szerokości geograficznych)? W sezonowej antarktycznej dziurze ozonowej zawartość ozonu spada poniżej 100 DU. Ile moli O3 można znaleźć w takim słupie powietrza o przekroju 1,00 dm2? Większość ozonu atmosferycznego znajduje się pomiędzy 10 a 50 km nad powierzchnią ziemi. Jeśli ten ozon jest rozprowadzony jednorodnie w tej części atmosfery, to ile wynosi średnie stężenie molowe odpowiadające (a) 250 DU, (b) 100 DU?

			1A.9 Równanie barometryczne (patrz sekcja Impact I1.1) wiąże ciśnienie gazu o masie molowej M na wysokości h z jego ciśnieniem p0 na poziomie morza. Wyznacz tę zależność, pokazując, że zmiana cieśnina dp dla nieskończenie małej zmiany wysokości dh wynosi dp = − ρgdh (gęstość, ρ, zależy od ciśnienia). Wyznacz (a) różnicę ciśnień pomiędzy wierzchem a dnem naczynia laboratoryjnego o wysokości 15 cm oraz (b) zewnętrzne ciśnienie atmosferyczne na typowej wysokości przelotowej samolotów (11 km), gdy ciśnienie na poziomie ziemi wynosi 1,0 atm.

			1A.10 Balony są wciąż używane do rozmieszczania czujników, które monitorują zjawiska meteorologiczne i chemię atmosfery. Możliwe jest przeanalizowanie niektórych spraw technicznych związanych z lotami balonowymi przy użyciu równania stanu gazu doskonałego. Załóżmy, że sferyczny balon ma średnicę 3,0 m. (a) Jaka ilość H2 (w molach) jestpotrzebna do napełnienia tego balonu do ciśnienia 1,0 atm w temperaturze pokojowej (25°C) na poziomie morza? (b) Jaką masę może podnieść balon na poziomie morza, gdzie gęstość powietrza wynosi 1,22 kg . m–3? (c) Jak ciężki byłby to ładunek, gdyby zamiast H2 użyto He?

			1A.11** Poprzedni problem jest najłatwiej rozwiązywany z wykorzystaniem prawa Archimedesa, które stwierdza, że siła udźwigu jest równa różnicy pomiędzy wagą przemieszczanego powietrza i wagą balonu. Udowodnij prawo Archimedesa dla atmosfery, używając wzoru barometrycznego. Wskazówka: Załóż prosty kształt balonu, np. walec prosty o polu powierzchni przekroju A i wysokości h.

			1A.12* Chlorofluorowęglowodory, takie jak CCl3F i CCl2F2, obwinia się o zmniejszenie warstwy ozonowej nad Antarktyką. W roku 1994 te gazy zostały znalezione w ilościach 261 i 509 części na trylion (1012) w przeliczeniu na objętość (World Resources Institute, World resources 1996−97). Oblicz stężenie molowe tych gazów w warunkach typowych dla (a) średniej szerokości geograficznej troposfery (10°C i 1,0 atm) oraz (b) stratosfery nad Antarktyką (200 K i 0,050 atm).

			1A.13* Atmosfera składa się w przybliżeniu z 80% azotu i 20% tlenu (masowo). Na jakiej wysokości powyżej poziomu morza atmosfera zawiera 90% azotu i 10% tlenu (masowo)? Załóż, że temperatura atmosfery jest stała i wynosi 25°C. Jakie jest ciśnienie atmosferyczne na tej wysokości?

			Podrozdział 1B Model kinetyczny gazów

			Zagadnienia

			1B.1 Podaj i zanalizuj krytycznie założenia leżące u podstaw kinetycznego modelu gazów.

			1B.2 Podaj interpretację cząsteczkową zależności średniej drogi swobodnej od temperatury, ciśnienia i rozmiaru cząsteczek gazu.

			Ćwiczenia

			1B.1(a) Wyznacz stosunki (i) średnich prędkości, (ii) średnich translacyjnych energii kinetycznych cząsteczek H2 i atomów Hg w temperaturze 20°C.

			1B.1(b) Wyznacz stosunki (i) średnich prędkości, (ii) średnich energii kinetycznych atomów He i Hg w temperaturze 25°C.

			1B.2(a) Oblicz średnie kwadratowe prędkości cząsteczek H2 i O2 w temperaturze 20°C.

			1B.2(b) Oblicz średnie kwadratowe prędkości cząsteczek CO2 i atomów He w temperaturze 20°C.

			1B.3(a) Użyj rozkładu prędkości Maxwella–Boltzmanna do wyznaczenia ułamka cząsteczek N2, które w temperaturze 400 K mają prędkości w zakresie od 200 do 210 m . s−1.

			1B.3(b) Użyj rozkładu prędkości Maxwella–Boltzmanna do wyznaczenia ułamka cząsteczek CO2, które w temperaturze 400 K mają prędkości w zakresie od 400 do 405 m . s−1.

			1B.4(a) Oblicz najbardziej prawdopodobną prędkość, średnią prędkość i średnią względną prędkość cząsteczek CO2 w powietrzu o temperaturze 20°C.

			1B.4(b) Oblicz najbardziej prawdopodobną prędkość, średnią prędkość i średnią względną prędkość cząsteczek H2 w powietrzu o temperaturze 20°C.

			1B.5(a) Załóżmy, że powietrze zawiera cząsteczki N2 o średnicy zderzeń równej 395 pm. Oblicz (i) średnią prędkość cząsteczek, (ii) średnią drogę swobodną, (iii) częstość zderzeń w powietrzu pod ciśnieniem 1,0 atm w temperaturze 25°C.

			1B.5(b) Najlepsze laboratoryjne pompy próżniowe mogą uzyskać próżnię na poziomie 1 nTr. Zakładając średnicę zderzeń równą 395 pm oraz temperaturę 25°C, oblicz dla tych warunków: (i) średnią prędkość cząsteczek, (ii) średnią drogę swobodną, (iii) częstość zderzeń.

			1B.6(a) Przy jakim ciśnieniu średnia droga swobodna atomów argonu w temperaturze 20°C staje się porównywalna ze średnicą pojemnika, który je zawiera (o objętości 100 cm3)? Przyjmij, że σ = 0,36 nm2.

			1B.6(b) Przy jakim ciśnieniu średnia droga swobodna atomów argonu w temperaturze 20°C staje się porównywalna z odcinkiem 10-krotnie większym od średnicy tych atomów?

			1B.7(a) Na wysokości 20 km temperatura wynosi 217 K, a ciśnienie 0,050 atm. Jaka jest średnia droga swobodna cząsteczek N2 w tych warunkach? (σ = 0,43 nm2).

			1B.7(b) Na wysokości 15 km temperatura wynosi 217 K, a ciśnienie 12,1 kPa. Jaka jest średnia droga swobodna cząsteczek N2 w tych warunkach? (σ = 0,43 nm2).

			Problemy

			1B.1 Przyrząd z rotującym dyskiem szczelinowym, taki jak na rys. 1B.5, składa się z pięciu współosiowych dysków o średnicy 5,0 cm. Dyski oddalone są od siebie o 1,0 cm, a szczeliny na ich obwodzie są przemieszczone o 2,0° pomiędzy sąsiadującymi dyskami. Względne natężenie I strumienia atomów Kr w dwóch różnych temperaturach i dla serii szybkości rotacji są następujące:
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			Znajdź rozkład prędkości cząsteczek f(vx) w tych temperaturach i sprawdź, czy wyniki potwierdzają przewidywania teoretyczne dla układu jednowymiarowego.

			1B.2 Komórka Knudsena została użyta do wyznaczenia ciśnienia par germanu w temperaturze 1100°C. Po 7200 s utrata masy przez otwór o promieniu 0,50 mm wyniosła 43 μg. Ile wynosi ciśnienie par germanu w temperaturze 1000°C? Przyjmij, że gaz jest jednoatomowy.

			1B.3 Wychodząc z rozkladu Maxwella–Boltzmanna, wyprowadź wyrażenie na najbardziej prawdopodobną prędkość cząsteczek gazu w temperaturze T. Zademonstruj także słuszność konkluzji wynikającej z zasady ekwipartycji, wedle której średnia translacyjna energia kinetyczna cząsteczek poruszających się swobodnie w 3 wymiarach wynosi [image: ]kT.

			1B.4 Rozważ cząsteczki, których ruch jest ograniczony do płaszczyzny (gaz dwuwymiarowy). Oblicz rozkład prędkości i wyznacz średnią prędkość cząsteczek w temperaturze T.

			1B.5 W specjalnie skonstruowany selektor prędkości wpada wiązka cząsteczek z pieca o temperaturze T, ale blokowane jest przejście cząsteczek o prędkości większej niż średnia. Ile wynosi średnia prędkość wiązki wychodzącej w odniesieniu do wartości początkowej (potraktuj to jak problem jednowymiarowy)?

			1B.6 Jaka jest, według rozkładu Maxwella–Boltzmanna zawartość względna cząsteczek gazu mających prędkość (a) większą, (b) mniejszą niż średnia prędkość kwadratowa? (c) Jakie są udziały cząsteczek o prędkości większej i mniejszej niż średnia prędkość?

			1B.7 Oblicz ułamek cząsteczek w gazie, których prędkość zawarta jest w zakresie Δv, przy prędkości nvnp, w stosunku do tych, które mają prędkość w tym samym zakresie przy vnp? Te obliczenia mogą być użyte do oszacowania ułamka cząsteczek wysokoenergetycznych (ważne w reakcjach chemicznych). Obliczenia wykonaj dla n = 3 i n = 4.

			1B.8 Wyprowadź wyrażenie na 〈vn〉1/n na podstawie rozkładu prędkości Maxwella–Boltzmanna. Wykorzystaj wzory na standardowe całki znajdujące się w Uzupełnieniach.

			1B.9 Oblicz prędkość ucieczki (minimalną prędkość pozwalającą na przeniesienia ciała do nieskończoności z pola oddziaływania grawitacyjnego ciała niebieskiego) z powierzchni planety o promieniu R. Oblicz tę wartość dla (a) Ziemi, R = 6,37 . 106 m, g = 9,81 m . s−2, (b) Marsa, R = 3,38 . 106 m, mMars/mZiemia = 0,108. W jakiej temperaturze cząsteczki H2, He i O2 mają prędkości średnie równe ich prędkościom ucieczki? Jaka część cząsteczek ma wystarczającą prędkość, aby uciec z powierzchni planety w temperaturze (a) 240 K, (b) 1500 K? Tego typu obliczenia są bardzo istotne przy rozważaniu składu atmosfer planet.

			1B.10 Główne składniki atmosfery ziemskiej to cząsteczki dwuatomowe, które mogą rotować i ulegać translacji. Mając daną gęstość translacyjnej energii kinetycznej atmosfery równą 0,15 J . cm–3, oblicz całkowitą gęstość energii kinetycznej, uwzględniając także rotacje. Średnia energia rotacyjna liniowej cząsteczki wynosi kT.

			1B.11 Narysuj różne rozkłady prędkości Maxwella–Boltzmanna dla próbki o temperaturach w zakresie 200–2000 K, zakładając stałą masę molową substancji równą 100 g . mol–1.

			1B.12 Wyznacz numerycznie ułamek cząsteczek w próbce, które mają prędkość w zakresie 100–200 m . s−1 i temperaturę w zakresie 300–1000 K.

			Podrozdział 1C Gazy rzeczywiste

			Zagadnienia

			1C.1 Wyjaśnij, jak współczynnik ściśliwości zmienia się z ciśnieniem i temperaturą, oraz opisz, jakich informacji na temat oddziaływań międzycząsteczkowych w gazach rzeczywistych dostarczają te zależności.

			1C.2 Jakie jest znaczenie stałych krytycznych?

			1C.3 Opisz postać równania van der Waalsa i zaproponuj uzasadnienie dla innego z równań stanu z tab. 1C.6.

			1C.4 Wytłumacz, jak równanie van der Waalsa uwzględnia zachowanie gazów w warunkach krytycznych.

			Ćwiczenia

			1C.1(a) Oblicz ciśnienie wywierane przez 1,0 mol C2H6, zachowującego się jak gaz van der Waalsa w następujących warunkach: (i) 273,15 K i 22,414 dm3, (ii) 1000 K i 100 cm3. Użyj danych z tab. 1C.3.

			1C.1(b) Oblicz ciśnienie wywierane przez 1,0 mol H2S zachowującego się jak gaz van der Waalsa w następujących warunkach: (i) 273,15 K i 22,414 dm3, (ii) 500 K i 150 cm3. Użyj danych z tab. 1C.3.

			1C.2(a) Wyraź wartość parametrów z równania van der Waalsa: a = 0,751 atm . dm6 . mol−2 i b = 0,0226 dm3 . mol−1 w podstawowych jednostkach układu SI.

			1C.2(b) Wyraź wartość parametrów z równania van der Waalsa:a = 1,32 atm . dm6 . mol−2 i b = 0,0436 dm3 . mol−1 w podstawowych jednostkach układu SI.

			1C.3(a) Gaz w temperaturze 250 K i pod ciśnieniem 15 atm ma objętość molową o 12% mniejszą niż obliczona z równania stanu gazu doskonałego. Oblicz (i) współczynnik ściśliwości w tych warunkach, (ii) objętość molową gazu. Jakiego typu oddziaływania (odpychające czy przyciągające) przeważają w próbce?

			1C.3(b) Gaz w temperaturze 350 K i pod ciśnieniem 12 atm ma objętość molową o 12% większą niż obliczona z równania stanu gazu doskonałego. Oblicz (i) współczynnik ściśliwości w tych warunkach, (ii) objętość molową gazu. Jakiego typu oddziaływania (odpychające czy przyciągające) przeważają w próbce?

			1C.4(a) W pewnym procesie przemysłowym azot jest ogrzewany do temperatury 500 K przy stałej objętości 1,000 m3. Gaz wprowadzony jest do pojemnika w temperaturze 300 K pod ciśnieniem 100 atm. Masa gazu wynosi 92,4 kg. Na podstawie równania van der Waalsa wyznacz przybliżone ciśnienie gazu w jego temperaturze roboczej, tj. 500 K. Przyjmij dla azotu: a = 1,352 dm6 . atm . mol−2, b = 0,0387 dm3 . mol−1.

			1C.4(b) Butle ze sprężonym gazem napełnia się typowo do ciśnienia 200 bar. Jaka będzie objętość molowa tlenu pod tym ciśnieniem w temperaturze 25°C, obliczona na podstawie (i) równania stanu gazu doskonałego, (ii) równania van der Waalsa? Dla tlenu: a = 1,364 dm6 . atm . mol−2, b = 3,19 . 10−2 dm3 . mol−1.

			1C.5(a) Przyjmijmy, że 10,0 moli C2H6(g) jest zamknięte w naczyniu o objętości 4,860 dm3 w temperaturze 27°C. Oblicz ciśnienie wywierane przez etan, używając (i) równania stanu gazu doskonałego, (ii) równania van der Waalsa. Wyznacz współczynnik ściśliwości na podstawie tych obliczeń. Dla etanu: a = 5,507 dm6 . atm . mol−2, b = 0,0651 dm3 . mol−1.

			1C.5(b) Współczynnik ściśliwości gazu wynosi 0,86 w temperaturze 300 K i pod ciśnieniem 20 atm. Oblicz (i) objętość zajmowaną przez 8,2 mmola tego gazu w podanych warunkach i (ii) przybliżoną wartość drugiego współczynnika wirialnego B w temperaturze 300 K.

			1C.6(a) Stałe krytyczne metanu wynoszą: pc = 45,6 atm, Vc = 98,7 cm3 . mol−1 i Tc = 190,6 K. Oblicz współczynniki w równaniu van der Waalsa dla tego gazu i oszacuj promień cząsteczki.

			1C.6(b) Stałe krytyczne etanu wynoszą: pc = 48,2 atm, Vc = 148 cm3 . mol−1 i Tc = 305,4 K. Oblicz współczynniki w równaniu van der Waalsa dla tego gazu i oszacuj promień cząsteczki.

			1C.7(a) Użyj współczynników van der Waalsa dla chloru (tab. 1C.3 w Uzupełnieniach) do obliczenia przybliżonych wartości (i) temperatury Boyle’a chloru i (ii) promienia cząsteczki Cl2 traktowanej jak sfera.

			1C.7(b) Użyj współczynników van der Waalsa dla siarkowodoru (tab. 1C.3 w Uzupełnieniach) do obliczenia przybliżonych wartości (i) temperatury Boyle’a gazu i (ii) promienia cząsteczki H2S traktowanej jak sfera.

			1C.8(a) Wyznacz wartości ciśnienia i temperatury, dla których 1,0 mol (i) NH3, (ii) Xe, (iii) He będzie w stanie odpowiadającym stanowi 1,0 mola H2 pod ciśnieniem 1,0 atm w temperaturze 25°C.

			1C.8(b) Wyznacz wartości ciśnienia i temperatury, dla których 1,0 mol (i) H2S, (ii) CO2, (iii) Ar będzie w stanie odpowiadającym stanowi 1,0 mola N2 pod ciśnieniem 1,0 atm w temperaturze 25°C.

			1C.9(a) Pewien gaz spełnia równanie van der Waalsa dla a = 0,50 m6 . Pa . mol−2. Jego objętość molowa wynosi 5,00 . 10−4 m3 . mol−1 w temperaturze 273 K i pod ciśnieniem 3,0 MPa. Oblicz, na podstawie tych informacji, wartość współczynnika b. Ile wynosi wartość współczynnika ściśliwości tego gazu w podanych warunkach?

			1C.9(b) Pewien gaz spełnia równanie van der Waalsa dla a = 0,76 m6 . Pa . mol−2. Jego objętość molowa wynosi 4,00 . 10−4 m3 . mol−1 w temperaturze 288 K i pod ciśnieniem 4,0 MPa. Oblicz, na podstawie tych informacji, wartość współczynnika b. Ile wynosi wartość współczynnika ściśliwości tego gazu w podanych warunkach?

			Problemy

			1C.1 Oblicz objętość molową chloru w temperaturze 350 K i pod ciśnieniem 2,30 atm, używając (a) równania stanu gazu doskonałego, (b) równania van der Waalsa. Wykorzystaj wynik uzyskany w punkcie (a)do obliczenia pierwszego członu poprawki na siły przyciągania, a następnie użyj kolejnego przybliżenia, aby uzyskać odpowiedź numeryczną do punktu (b).

			1C.2 Na podstawie pomiarów w temperaturze 273 K uzyskano dla argonu następujące wartości współczynników wirialnych: drugiego B = –21,7 cm3 . mol−1 i trzeciego C = 1200 cm6 . mol−2 dla rozwinięcia Z w szereg potęgowy 1/Vm. Zakładając, że równanie stanu gazu doskonałego można tu zastosować do oszacowania drugiego i trzeciego członu w równaniu wirialnym, oblicz współczynnik ściśliwości argonu pod ciśnieniem 100 atm w temperaturze 273 K. Na podstawie uzyskanych wyników wyznacz objętość molową argonu w tych warunkach.

			1C.3 Oblicz objętość zajmowaną przez 1,00 mol N2, wykorzystując równanie van der Waalsa (w formie rozwinięcia wirialnego w szereg potęgowy) w jego (a) temperaturze krytycznej, (b) temperaturze Boyle’a i (c) temperaturze inwersji. Przyjmij stałe ciśnienie równe 10 atm. W jakiej temperaturze gaz najbardziej przypomina gaz doskonały? Wykorzystaj następujące dane: Tc = 126,3 K, a = 1,352 dm6 . atm . mol−2, b = 0,0387 dm3 . mol−1.

			1C.4* Drugi współczynnik wirialny metanu może być przybliżony przez empiryczne równanie B(T) = a +be – c/T2, gdzie a = –0,1993 bar−1, b = 0,2002 bar−1 i c = 1131 K2 dla temperatur 300 K < T < 600 K. Ile wynosi temperatura Boyle’a metanu?

			1C.5 Gęstość pary wodnej pod ciśnieniem 327,6 atm w temperaturze 776,4 K wynosi 133,2 kg . m−3. Mając dane Tc = 647,4 K, pc = 21,3 atm, a = 5,464 dm6 . atm . mol−2, b = 0,03049 dm3 . mol−1 i M = 18,02 g . mol−1, oblicz (a) objętość molową pary wodnej. Następnie oblicz współczynnik ściśliwości (b) na podstawie tych danych oraz (c) z wirialnego rozwinięcia równania van der Waalsa.

			1C.6 Objętość krytyczna i ciśnienie krytyczne pewnego gazu wynoszą 160 cm3 . mol−1 i 40 atm. Oszacuj temperaturę krytyczną tego gazu zakładając, że spełnia on równanie stanu Berthelota. Wyznacz także promień jego cząsteczki, zakładając jej kulisty kształt.

			1C.7 Wyznacz współczynniki a i b w równaniu Dietericiego na podstawie stałych krytycznych ksenonu. Oblicz ciśnienie wywierane przez 1,0 mol Xe zamkniętego w objętości 1,0 dm3 w temperaturze 25°C.

			1C.8 Wykaż, że równanie van der Waalsa prowadzi do wartości Z < 1 i Z > 1 oraz wskaż warunki, dla których uzyskiwane są te wartości.

			1C.9 Wyraź równanie van der Waalsa jako rozwinięcie wirialne w szereg potęgowy 1/Vm i wyraź współczynniki B i C w funkcji parametrów a i b. Wykorzystaj następujące rozwinięcie: (1 − x)−1 = 1 + x + x2 + .... Pomiary przeprowadzone dla argonu dają następujące wartości współczynników wirialnych w temperaturze 273 K: B = − 21,7 cm3 . mol−1 i C = 1200 cm6 . mol−2. Ile wynoszą współczynniki a i b w odpowiednim równaniu van der Waalsa?

			1C.10* Wyznacz zależność między stałymi krytycznymi i współczynnikami w równaniu Dietericiego. Pokaż, że Zc = 2e−2 i przedstaw zredukowaną postać równania Dietericiego. Porównaj przewidywania van der Waalsa i Dietericiego dotyczące krytycznego współczynnika ściśliwości. Które z nich jest bliższe typowych wartości eksperymentalnych?

			1C.11 Naukowiec zaproponował następujące równanie stanu:

			[image: ]

			Wykaż, że to równanie prowadzi do pojawienia się stałych krytycznych. Podaj wyrażenia dla stałych krytycznych jako funkcji B i C oraz oblicz krytyczny współczynnik ściśliwości.

			1C.12 Równania (1C.3a) i (1C.3b) są rozwinięciami odpowiednio względem p i 1/Vm. Znajdź zależność pomiędzy współczynnikami B, C i B', C'.

			1C.13 Drugi współczynnik wirialny B' można wyznaczyć na podstawie pomiarów gęstości gazu ρ dla serii ciśnień. Wykaż, że wykres zależności p/ρ w funkcji p powinien być prostą o nachyleniu proporcjonalnym do B'. Użyj danych dotyczących eteru dietylowego z Problemu 1A.2, aby wyznaczyć wartości B' i B w temperaturze 25°C.

			1C.14 Równanie stanu pewnego gazu jest dane zależnością p = RT/Vm + (a + bT)/Vm2, w której a i b są stałe. Oblicz (∂V/∂T)p.

			1C.15 Następujące równania stanu bywają czasem używane do szacunkowych obliczeń dla gazów: (gaz A) pVm = RT(1 + b/Vm), (gaz B) p(Vm− b) = RT. Czy możliwe byłoby skroplenie gazu A lub B przy założeniu, że spełniają one powyższe równania? Czy miałyby one temperatury krytyczne? Uzasadnij odpowiedź.

			1C.16 Wyprowadź wyrażenie na współczynnik ściśliwości gazu, który spełnia równanie stanu p(V – nb) = nRT, gdzie b i R są stałymi. Jeśli ciśnienie i temperatura mają takie wartości, że Vm = 10b, to jaka jest wartość współczynnika ściśliwości?

			1C.17* Odkrycie pierwiastka argonu przez Lorda Rayleigha i Williama Ramsaya miało swoje podstawy w pomiarach gęstości azotu wykonanych przez Rayleigha, które miały doprowadzić do dokładnego wyznaczenia masy molowej azotu. Rayleigh przygotował próbki azotu powstałe w wyniku reakcji chemicznych związków zawierających azot i stwierdził, że w warunkach standardowych „chemiczny azot” wypełniający szklany klosz ważył 2,2990 g. Przygotował on także inne próbki azotu przez usunięcie z powietrza atmosferycznego tlenu, ditlenku węgla i pary wodnej. W tych samych warunkach „azot atmosferyczny” miał masę 2,3102 g [Lord Rayleigh, Royal Institution Proceedings, 14, 524 (1895)]. Wyznacz ułamek molowy argonu w tej drugiej próbce zakładając, że w pierwszej próbce był wyłącznie azot, a w drugiej mieszanina azotu i argonu. Skorzystaj ze znanych wartości mas molowych azotu i argonu.

			1C.18* Tak podstawowa i dobrze znana substancja jak argon ciągle przyciąga uwagę naukowców. Stewart i Jacobsen opublikowali pracę przeglądową o właściwościach termodynamicznych argonu [R.B. Stewart and R.T. Jacobsen, J. Phys. Chem. Ref. Data, 18, 639 (1989)], która zawierała następującą izotermę argonu w temperaturze 300 K:
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			(a) Oblicz drugi współczynnik wirialny B w tej temperaturze. (b) Użyj nieliniowego dopasowania krzywej (z pomocą odpowiedniego oprogramowania) do danych eksperymentalnych, aby obliczyć trzeci współczynnik wirialny C w tej temperaturze.

			1C.19 Wykorzystaj program matematyczny, arkusz kalkulacyjny lub Living graph na stronie internetowej tego podręcznika, aby zbadać jak ciśnienie 1,5 mola CO2(g) zmienia się z objętością, gdy gaz jest sprężany w temperaturze (a) 273 K, (b) 373 K z objętości 30 dm3 do 15 dm3. (c) Narysuj wykres zależności p od 1/V.

			1C.20 Oblicz objętość molową chloru na podstawie równania van der Waalsa w temperaturze 250 K pod ciśnieniem 150 kPa oraz oblicz różnicę procentową pomiędzy wyznaczoną wartością a wartością wynikającą z równania stanu gazu doskonałego.

			1C.21 Czy istnieją takie warunki, w których współczynnik ściśliwości gazu spełniającego równanie van der Waalsa przechodzi przez minimum? Jeśli tak, to jak położenie i wartość tej minimalnej wartości Z zależą od współczynników a i b?

			Podstawy matematyczne 1 Różniczkowanie i całkowanie

			Dwie najważniejsze metody matematyczne stosowane w naukach fizycznych – to różniczkowanie i całkowanie. Przewijają się one przez całą tematykę tych nauk i dlatego też sprawą kluczową jest znajomość odpowiednich procedur obliczeniowych.

			PM1.1 Różniczkowanie: definicje

			Różniczkowanie związane jest z nachyleniem wykresów funkcji, takich jak szybkość zmiany jakiejś wielkości w czasie. Formalna definicja pochodnej, df/dx, funkcji f(x) jest następująca:
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    (PM1.1)
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						pierwsza pochodna

					

				

			

			Pochodna może być interpretowana jako nachylenie stycznej do wykresu f(x), jak pokazano to na rys. PM1.1. Wartość dodatnia pierwszej pochodnej wskazuje na to, że funkcja wzrasta, gdy x rośnie, a wartość ujemna pierwszej pochodnej wskazuje na przeciwny trend. Czasem wygodnie jest zapisać pierwszą pochodną symbolemf '(x). Druga pochodna funkcji, d2f/dx2, jest pochodną odpowiedniej pierwszej pochodnej [oznaczonej tutaj f '(x)]:
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    (PM1.2)
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			Czasem wygodnie jest zapisać drugą pochodną jako f ″(x). Druga pochodna może być interpretowana jako miara wielkości krzywizny funkcji. Wartość dodatnia drugiej pochodnej wskazuje na to, że funkcja ma kształt ∪, a wartość ujemna drugiej pochodnej wskazuje na kształt typu ∩ (rys. PM1.1).
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Rys. PM1.1 (a) Pierwsza pochodna funkcji jest równa nachyleniu stycznej do wykresu funkcji w danym punkcie. Małe kółko wskazuje ekstremum (w tym wypadku – maksimum) funkcji, w którym nachylenie jest zerowe. (b) Druga pochodna tej samej funkcji jest równa nachyleniu stycznej do wykresu pierwszej pochodnej funkcji. Może ona być interpretowana jako wskaźnik zakrzywienia funkcji w danym punkcie

					

					
				

			

			Pochodne kilku powszechnie używanych funkcji są dane wyrażeniami:
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    (PM1.3a)
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    (PM1.3b)
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    (PM1.3c)
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    (PM1.3d)

			Jeśli funkcja zależy od więcej niż jednej zmiennej, to stosuje się pojęcie pochodnej cząstkowej, ∂f/∂x. Należy zwrócić uwagę na zmianę zapisu z d na ∂. Pochodne cząstkowe są szerzej opisane w sekcji Podstawy matematyczne 2 – na tym etapie wystarczy wiedzieć, że wskazują one na to, że przy obliczaniu pochodnej wszystkie inne zmienne, oprócz rozważanej, są traktowane jak stałe.


			Krótkie objaśnienie PM1.1 Pochodne cząstkowe

			Załóżmy, że f jest funkcją dwóch zmiennych i ma postać f = 4x2y3. Aby obliczyć pochodną cząstkową f względem x, traktujemy y jak stałą (tak samo jak 4) i uzyskujemy
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			Podobnie obliczamy pochodną cząstkową f względem y, traktując tym razem x jak stałą (tak samo jak 4):
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			PM1.2 Różniczkowanie: podstawowe wzory

			Z definicji pochodnej wynika, że różne kombinacje funkcji zróżniczkujemy, wykorzystując następujące reguły:
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    (PM1.4a)
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    (PM1.4b)
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    (PM1.4c)

			
				
					Krótkie objaśnienie PM1.2 Pochodne

					Aby zróżniczkować funkcję f = sin2ax/x2, wykorzystajmy równ. (PM1.4):

					[image: ]

					Funkcję tę i jej pierwszą pochodną narysowano na rys. PM1.2.

					
						[image: 9]Rys. PM1.2 Funkcja rozważana w Krótkim objaśnieniu PM1.2 oraz jej pierwsza pochodna

						

					

					
				

			

			PM1.3 Rozwinięcie w szereg

			Jednym z zastosowań różniczkowania jest wykonanie rozwinięcia funkcji w szereg potęgowy. Szereg Taylora funkcji f(x) wokół x=a ma postać

			[image: ]	           szereg Taylora     

    (PM1.5)

			gdzie zapis (…)a oznacza, że pochodna jest obliczana dla x = a, natomiast n! oznacza silnię daną wzorem

			[image: ]	 silnia     

    (PM1.6)

			Szereg Maclaurina funkcji jest szczególnym przypadkiem szeregu Taylora, gdy a = 0.



			Krótkie objaśnienie PM1.3 Rozwinięcie w szereg

			Aby obliczyć rozwinięcie funkcji cos x wokół x = 0, za­­pisujemy

			[image: ]

			i ogólnie

			[image: ]

			Dlatego:

			[image: ]

		




			Następujące szeregi Taylora (szczególnie szeregi Mac­laurina) są używane w różnych miejscach tego podręcznika:

			[image: ]	

    (PM1.7a)
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    (PM1.7b)
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    (PM1.7c)

			Szeregi Taylora są używane do uproszczenia obliczeń, ponieważ gdy x ≪ 1, szereg można z dobrym przybliżeniem ograniczyć do jednego lub dwóch wyrazów. Wtedy, gdy x ≪ 1, możemy przyjąć
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    (PM1.8a)
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    (PM1.8b)
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    (PM1.8c)

			Szereg nazywany zbieżnym, jeśli przy n dążącym do nieskończoności suma wyrazów zbliża się do określonej skończonej wartości. Jeśli suma nie ma określonej skończonej wartości, szereg nazywamy rozbieżnym. Szereg (PM1.7a) jest zbieżny dla x < 1, a rozbieżny, jeśli x  ≥ 1. Są różne metody badania zbieżności szeregów, są one przedstawione w podręcznikach matematyki.

			PM1.4 Całkowanie: definicje

			Całkowanie (które formalnie jest operacją odwrotną do różniczkowania) jest związane z polem powierzchni pod krzywą. Całkę funkcji f(x), zapisywaną symbolem ∫fdx (symbol całki ∫ jest wydłużoną literą S oznaczającą sumowanie) dla wartości x pomiędzy x = a i x = b można zdefiniować przez wyobrażenie sobie osi x podzielonej na paski o szerokości δx i obliczenie następującej sumy:

			[image: ]    definicja     całkowanie     

    (PM1.9)
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Rys. PM1.3 Całkę oznaczoną oblicza się przez wyznaczenie iloczynów wartości funkcji w każdym punkcie i zmiany δx(dla δx → 0), a następnie zsumowanie tych iloczynów f(x)δx dla wszystkich wartości x między granicami a i b. Dlatego wartość całki jest równa polu powierzchni pod krzywą wykresu funkcji w podanych granicach

					

					
				

			

			Jak można zauważyć na rys. PM1.3, całka ma wartość pola powierzchni pod krzywą w granicach od a do b. Funkcja, która jest poddawana całkowaniu, nazywa się funkcją podcałkową. Dość zadziwiający jest fakt, że całka jest odwrotnością różniczki w tym sensie, że jeśli zróżniczkujemy f, a następnie funkcję będącą wynikiem różniczkowania scałkujemy, to otrzymamy wyjściową funkcję f (z dokładnością do stałej). Funkcja w równaniu (PM1.9) w podanych granicach jest zwana całką oznaczoną. Jeśli jest ona zapisana bez podanych granic całkowania, to mamy do czynienia z całką nieoznaczoną. Jeśli wynikiem całkowania jest całka nieoznaczona g(x) + C, gdzie C jest stałą, to odpowiednią całkę oznaczoną obliczamy w następujący sposób:

			[image: ]	      całka oznaczona     

    (PM1.10)

			Należy zwrócić uwagę, że stała C znika z całki. Całki oznaczone i nieoznaczone spotykane w tym podręczniku są zebrane w Uzupełnieniach.

			PM1.5 Całkowanie: podstawowe wzory

			Jeśli całka nieoznaczona nie jest zapisana w jednej z postaci przedstawionych w Uzupełnieniach, to można czasem ją przekształcić do tych postaci, wykorzystując metody całkowania, takie jak:

			Podstawienie. Wprowadź zmienną u powiązaną ze zmienną niezależną x (np. relacją algebraiczną taką jak u = x2 – 1 lub trygonometryczną u = sin x). Wyraź różniczkę dx w funkcji du (dla tych podstawień du = 2x dx i du = cos x dx). Następnie przekształć oryginalną całkę wyrażoną w funkcji x w całkę w funkcji u. Po tych przekształceniach, w niektórych przypadkach, można skorzystać ze standardowych wyrażeń podanych w Uzupełnieniach.

			
				
					Krótkie objaśnienie PM1.4 Całkowanie przez podstawienie

					Aby obliczyć całkę nieoznaczoną ∫cos2x sin x dx, stosujemy podstawienie u = cos x. Wtedy du/dx = –sin x i sin x dx = –du. Całka dana jest zatem wzorem
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					Aby obliczyć odpowiednią całkę oznaczoną, musimy zmienić granice całkowania wyrażone dla x na granice dla u. Jeśli granice wynoszą x = 0 i x = π, to zmieniają się one na u = cos 0 = 1 and u = cos π = –1:
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			Całkowanie przez części. Dla dwóch funkcji f(x) i g(x):

			[image: ]	

    (PM1.11a)

			
				
					całkowanie przez części

				

			

			co można zapisać w skrócie
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    (PM1.11b)

			
				
					Krótkie objaśnienie PM1.5 Całkowanie przez części

					Całki funkcji xe−ax oraz podobnych pojawiają się często w rozważaniu struktur atomowych i widm. Mogą one być scałkowane przez części w następujący sposób:
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			PM1.6 Całki wielokrotne

			Funkcja może zależeć od więcej niż jednej zmiennej i w takim przypadku możemy potrzebować wykonać całkowanie po obu zmiennych:
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    (PM1.12)

			Przyjmujemy tutaj konwencję, że a i b są granicami zmiennej x (na czerwono w równaniu), natomiast c i d zmiennej y. Ta procedura jest prosta, jeśli funkcja jest iloczynem innych funkcji tylko jednej zmiennej w postaci f(x,y) = X(x)Y(y). W tym przypadku całka podwójna jest prostym iloczynem całek:

			
				
					Krótkie objaśnienie PM1.6 Całka podwójna

					Całka podwójna w postaci
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					pojawia się często w opisie ruchu translacyjnego cząstki w dwóch wymiarach, gdzie L1 i L2 są maksymalnym zasięgiem ruchu wzdłuż osi x i y. Aby obliczyć I, korzystamy z równ. (PM1.13) i całki podanej w Uzupełnieniach:
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    (PM1.13)

			
				
					* Nazwa pochodzi od łacińskiego słowa siła. Współczynniki są cza­­sem oznaczane jako B2, B3 itd.

				

				
					** Te problemy zostały opracowane przez Charlesa Trappa i Carmen Giunta.

				

			


		
						Rozdział 2.

Pierwsza zasada termodynamiki

			Energia może być uwalniana i wykorzystywana na wiele sposobów, na przykład jako ciepło uzyskane przez spalanie paliwa w piecu, jako praca mechaniczna wykonana przez silnik napędzany paliwem lub jako prąd elektryczny wytwarzany w reakcji chemicznej, powodującej przepływ elektronów w obwodzie elektrycznym. W chemii spotykamy różnego rodzaju reakcje, które mogą być wykorzystane do dostarczenia ciepła i/lub pracy, reakcje uwalniające energię oraz reakcje zachodzące w organizmach żywych. Termodynamika, czyli nauka o przemianach energii, pozwala nam rozważać ilościowo związane z nimi zagadnienia i formułować użyteczne przewidywania.

			2A Energia wewnętrzna

			Najpierw omówimy sposoby wymiany energii między układem i jego otoczeniem. Może to być praca, którą układ może wykonać lub która może być wykonana na nim, bądź też ciepło, które układ może wydzielać lub pochłaniać. Rozważania te prowadzą do definicji „energii wewnętrznej”, czyli całkowitej energii układu, i do sformułowania „pierwszej zasady termodynamiki”, która mówi, że energia wewnętrzna układu izolowanego jest stała.

			2B Entalpia

			Drugim ważnym pojęciem wprowadzonym w tym rozdziale jest „entalpia”, która jest wielkością bardzo wygodną do obliczania ciepła wydzielonego lub pochłoniętego podczas procesów fizycznych i reakcji chemicznych zachodzących pod stałym ciśnieniem. Zmiany energii wewnętrznej lub entalpii mogą być eksperymentalnie mierzone technikami określanymi łącznie jako „kalorymetria”.

			2C Termochemia

			Termochemia jest nauką o przepływie ciepła podczas reakcji chemicznych. Opiszemy metody zarówno obliczeniowe, jak i eksperymentalne wyznaczania zmian entalpii związanych z przemianami fizycznymi i chemicznymi.

			2D Funkcje stanu i różniczki zupełne

			Zaczniemy również odkrywać potęgę termodynamiki, pokazując, jak można ustalić zależności pomiędzy różnymi właściwościami układu, a także jak wyznaczać pośrednio różne wielkości przez pomiar innych wielkości. Zależności, które wyprowadzimy, pozwolą nam również omówić procesy skraplania gazów i określić związek pomiędzy pojemnościami cieplnymi danej substancji, zmierzonymi w różnych warunkach.

			2E Przemiany adiabatyczne

			Procesy „adiabatyczne” zachodzą bez przekazywania energii w formie ciepła. Skupimy się na przemianach adiabatycznych w gazie doskonałym, ponieważ odgrywają one kluczową rolę w naszym wykładzie termodynamiki.

			Dlaczego ta tematyka jest ważna?

			Pojęcia termochemiczne stosują się do zachodzących w organizmach żywych reakcji chemicznych związanych z przekształcaniem składników pokarmowych w energię, dlatego stanowią podstawę rozważań bioenergetycznych. W sekcji Impact I2.1 (na naszej stronie internetowej) zanalizujemy niektóre obliczenia termochemiczne związane z metabolizmem tłuszczów, węglowodanów i białek.

			
				
					
				

			

			[image: ]Aby znaleźć więcej informacji o znaczeniu tego zagadnienia dla innych dziedzin wiedzy, zeskanuj kod QR lub odwiedź stronę internetową: bcs.whfreeman.com/webpub/chemistry/pchem10e/impact/pchem-2-1.html

			2A Energia wewnętrzna

			
			
					➤ Dlaczego należy zapoznać się z tym materiałem?

			

			Pierwsza zasada termodynamiki stanowi podstawę dalszych rozważań nad rolą, jaką odgrywa energia w chemii. W przypadku każdej przemiany fizycznej lub reakcji chemicznej, w której interesuje nas wytwarzanie lub wykorzystywanie energii, opieramy się na pojęciach wprowadzonych przez pierwszą zasadę termodynamiki.

			
					➤ Jaka jest myśl przewodnia?

			

			Całkowita energia układu izolowanego jest stała.

			
					➤ Co już należy wiedzieć?

			

			W tym rozdziale wykorzystane są wiadomości zawarte w omówieniu właściwości gazów w podrozdziale 1A, w szczególności równanie stanu gazu doskonałego. W tym podrozdziale korzystamy również z definicji pracy podanej w Podstawach B.

		

			Do celów rozważań termodynamicznych wszechświat dzielimy na dwie części, tj. układ i jego otoczenie. Układ jest tą częścią świata, która szczególnie nas interesuje. Może nią być na przykład naczynie reakcyjne, silnik, ogniwo elektrochemiczne lub komórka żywego organizmu. Otoczenie to przestrzeń, która znajduje się poza układem i w której prowadzimy obserwacje. Typ układu zależy od właściwości granicy, która oddziela go od otoczenia (rys. 2A.1). Jeżeli materia może być przenoszona przez granicę pomiędzy układem a jego otoczeniem, układ jest określany jako otwarty. Jeżeli materia nie może przechodzić przez tę granicę, układ jest określany jako zamknięty. Zarówno układ otwarty, jak i zamknięty mogą wymieniać energię ze swoim otoczeniem. Na przykład zwiększając swoją objętość, układ zamknięty może unieść jakiś ciężar znajdujący się w otoczeniu. Układ zamknięty może również przekazać energię do otoczenia, jeżeli ma ono niższą temperaturę. Układ izolowany jest układem zamkniętym, który nie ma z otoczeniem ani kontaktu mechanicznego, ani termicznego.
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Rys. 2A.1 (a) Układ otwarty może wymieniać zarówno materię jak i energię ze swoim otoczeniem. (b) Układ zamknięty może wymieniać energię z otoczeniem, ale nie może wymieniać materii. (c) Układ izolowany nie może wymieniać z otoczeniem ani energii, ani materii

					

					
				

			

			2A.1 Praca, ciepło i energia

			Chociaż termodynamika zajmuje się obserwacjami układów makroskopowych, niezmiernie zyskuje dzięki zrozumieniu molekularnych podstaw tych obserwacji. W każdym przypadku rozpoczniemy od prezentacji obserwacji makroskopowych, na których oparte zostaną rozważania termodynamiczne, po czym opiszemy ich interpretację molekularną.

			(a) Podstawowe definicje

			Fundamentalną wielkością fizyczną w termodynamice jest praca. Pracę wykonujemy, gdy wymuszamy ruch, pokonując hamującą go siłę, na przykład podczas podnoszenia ciężaru przeciwko sile grawitacji. Podczas procesu wykonywana jest praca, jeżeli, przynajmniej teoretycznie, może on być wykorzystany do podniesienia ciężaru gdziekolwiek w otoczeniu. Przykładem wykonywania pracy jest wypychanie tłoka przez rozprężający się gaz, ponieważ ruch tłoka potencjalnie może zostać wykorzystany do podniesienia ciężaru. Podczas reakcji chemicznej, która wywołuje przepływ prądu elektrycznego przez układ elektryczny stawiający pewien opór, również wykonywana jest praca, ponieważ ten sam prąd mógłby równie dobrze napędzać silnik i w ten sposób zostać wykorzystany do podniesienia ciężaru.

			Energia układu jest wielkością określającą jego zdolność wykonania pracy. Jeśli na układzie zamkniętym zostanie wykonana praca (na przykład przez sprężenie gazu lub naciągnięcie sprężyny), zdolność tego układu wykonania pracy wzrasta, czyli, innymi słowy, wzrasta jego energia. I na odwrót, jeśli układ wykonuje pracę (na przykład przez wprawienie w ruch tłoka lub rozwinięcie sprężyny), energia układu zmniejsza się, dlatego po jej wykonaniu może on wykonać mniejszą pracę niż wcześniej.

			Jak wykazały eksperymenty, energia układu może się zmienić nie tylko w wyniku wykonania pracy. Jeśli energia układu zmienia się w wyniku występowania różnicy temperatur pomiędzy nim a otoczeniem, mówimy, że energia została przekazana w postaci ciepła. Jeśli grzałka zanurzona w zlewce z wodą ogrzewa ją, to zdolność takiego układu wykonania pracy wzrasta, ponieważ gorąca woda może być wykorzystana do wykonania większej pracy niż taka sama ilość wody zimnej. Nie wszystkie rodzaje granic umożliwiają przepływ energii, nawet jeśli pomiędzy układem a jego otoczeniem występuje różnica temperatur. Granice, które umożliwiają przepływ energii w formie ciepła, określane są jako diatermiczne, natomiast te, które na to nie pozwalają, nazywane są adiabatycznymi.
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						Rys. 2A.2 (a) W układzie adiabatycznym, w którym zachodzi proces endotermiczny, temperatura się obniża; (b) natomiast jeśli proces jest egzotermiczny, temperatura wzrasta. (c) Jeśli w zbiorniku diatermicznym zachodzi proces endotermiczny, z otoczenia przepływa do niego energia w formie ciepła, temperatura w układzie się nie zmienia. (d) Jeżeli proces jest egzotermiczny, to energia wypływa z układu w formie ciepła, proces jest więc również izotermiczny

					

				

			

			W procesie egzotermicznym układ przekazuje do otoczenia energię w formie ciepła. Na przykład wszystkie reakcje spalania są procesami egzotermicznymi. Natomiast w procesie endotermicznym układ pochłania z otoczenia energię w formie ciepła. Przykładem procesu endotermicznego jest parowanie wody. Choć dla uproszczenia mówimy, że podczas procesu egzotermicznego energia jest przekazywana „jako ciepło” z układu do otoczenia, a podczas procesu endotermicznego „jako ciepło” przekazywana z otoczenia do układu, nie należy zapominać, że ciepło jest procesem (przepływem energii spowodowanym różnicą temperatur), a nie jakimś niezależnym bytem. Proces endotermiczny zachodzący w zbiorniku diatermicznym powoduje przepływ energii w postaci ciepła z otoczenia do układu, zrównujący jego temperaturę z temperaturą otoczenia, natomiast proces egzotermiczny w takim zbiorniku powoduje przepływ energii w formie ciepła z układu do otoczenia. Jeśli w zbiorniku adiabatycznym zachodzi proces endotermiczny, następuje obniżenie temperatury układu, podczas gdy zajście procesu egzotermicznego powoduje wzrost temperatury. Zależności te podsumowano na rys.2A.2.




			Krótkie objaśnienie 2A.1 Spalanie w zbiornikach adiabatycznym i diatermicznym

			Spalanie jest reakcją chemiczną, podczas której substancja reaguje z tlenem, czemu zwykle towarzyszy pojawienie się płomieni. Przykładem jest spalanie gazowego metanu, CH4 (g):

			CH4(g) + 2O2(g) → CO2(g) + 2H2O(c)

			Wszystkie procesy spalania są egzotermiczne. Chociaż podczas spalania temperatura zwykle wzrasta, w ciągu dostatecznie długiego czasu układ wraca do temperatury otoczenia, możemy więc mówić o spalaniu, na przykład, „w temperaturze 25°C”. Jeżeli spalanie zachodzi w zbiorniku adiabatycznym, energia uwolniona w postaci ciepła zostaje w nim uwięziona, powodując trwały wzrost temperatury.

			Zadanie kontrolne 2A.1 Jak można przeprowadzić izotermiczne rozprężanie gazu?

			Odpowiedź: Zanurzyć układ w łaźni wodnej

		


			(b) Molekularna interpretacja ciepła i pracy

			W ujęciu molekularnym ciepło to przepływ energii zachodzący wskutek bezładnego, przypadkowego ruchu cząsteczek w otoczeniu. Ten bezładny ruch cząsteczek jest okreś­lany jako ruchy termiczne. Ruchy termiczne cząsteczek w otoczeniu, w którym panuje wysoka temperatura, wymuszają szybszy ruch cząsteczek w układzie, w którym panuje niższa temperatura, co w konsekwencji powoduje wzrost energii układu. Z kolei gdy układ ogrzewa swoje otoczenie, cząsteczki układu przyspieszają termiczny ruch cząsteczek w otoczeniu (rys. 2A.3).
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	Rys. 2A.3 Przepływ energii w formie ciepła z układu do otoczenia przyspiesza bezładne ruchy atomów w otoczeniu. Przepływ energii z otoczenia do układu jest spowodowany przypadkowymi ruchami (ruchami termicznymi) atomów w otoczeniu

					

					
				

			

			W przeciwieństwie do ciepła, praca jest przepływem energii związanym z uporządkowanym ruchem w otoczeniu (rys. 2A.4). Na przykład podczas podnoszenia lub opuszczania ciężaru jego atomy poruszają się w górę lub w dół w uporządkowany sposób, atomy sprężyny podczas jej naciągania poruszają się w sposób uporządkowany, a ruch elektronów stanowiący prąd elektryczny zachodzi w tym samym kierunku. Wykonywanie przez układ pracy wywołuje zorganizowany ruch atomów lub elektronów w otoczeniu. Analogicznie, gdy praca jest wykonywana na układzie, cząsteczki w otoczeniu w sposób zorganizowany przekazują energię do układu, jak w przypadku atomów opuszczanego ciężaru lub elektronów w przepływającym prądzie elektrycznym.
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	Rys. 2A.4 Wykonując pracę, układ przyspiesza uporządkowane ruchy w otoczeniu. Na przykład pokazane na rysunku atomy mogą być częścią podnoszonego ciężaru. Z kolei uporządkowany ruch atomów w opuszczanym ciężarze wykonuje pracę na układzie

					

					
				

			

			O rozróżnieniu, czy mamy do czynienia z pracą czy z ciepłem, decydują procesy zachodzące w otoczeniu. Fakt, że opuszczany ciężar może stymulować ruchy termiczne w układzie, nie ma wpływu na rozróżnienie pomiędzy pracą a ciepłem: praca jest definiowana jako przepływ energii, podczas którego zachodzi uporządkowany ruch atomów w otoczeniu, a ciepło jako przepływ energii następujący pod wpływem ruchów termicznych w otoczeniu. Na przykład podczas adiabatycznego sprężania gazu praca jest wykonana na układzie, ponieważ atomy ciężaru, który wywołuje to sprężanie, poruszają się w dół w uporządkowany sposób. Pod wpływem obniżającego się tłoka cząsteczki gazu zwiększają swoją średnią prędkość. Ponieważ kierunki zderzeń pomiędzy cząsteczkami szybko stają się losowe, uporządkowany ruch atomów ciężaru powoduje przyspieszone ruchy termiczne cząsteczek gazu. Obserwując zatem zorganizowany ruch w dół atomów opuszczanego ciężaru, stwierdzamy, że wykonana została praca, mimo że przyspieszyła ona bezładne ruchy termiczne.

			2A.2 Definicja energii wewnętrznej

			W termodynamice całkowita energia układu nazywana jest jego energią wewnętrzną, U. Energia wewnętrzna układu jest sumą energii kinetycznej i potencjalnej wszystkich składników układu (atomów, jonów lub cząsteczek). Nie obejmuje ona energii kinetycznej wynikającej z ruchu układu jako całości, np. energii kinetycznej wynikającej z orbitalnego ruchu Ziemi wokół Słońca. Energią wewnętrzną jest zatem energia znajdująca się „wewnątrz” układu. Symbolem ΔU oznaczamy zmianę energii wewnętrznej, gdy układ zmienia swój stan początkowy o energii wewnętrznej Up na stan końcowy o energii wewnętrznej Uk:

			ΔU = Uk – Up		

(2A.1)

			W termodynamice powszechnie stosowana jest konwencja: ΔX = Xk – Xp, gdzie X jest pewną wielkością (funkcją stanu) charakteryzującą układ.

			Energia wewnętrzna jest funkcją stanu w tym sensie, że jej wartość zależy tylko od stanu układu w danym momencie, natomiast nie zależy od tego, na jakiej drodze układ ten stan osiągnął. Innymi słowy energia wewnętrzna jest funkcją wielkości, które determinują stan układu w danym momencie. Modyfikacja którejkolwiek zmiennej stanu, na przykład ciśnienia, powoduje zmianę energii wewnętrznej. Fakt, że energia wewnętrzna jest funkcją stanu ma bardzo istotne konsekwencje, o czym przekonamy się w podrozdziale 2D.

			Energia wewnętrzna jest wielkością ekstensywną układu (tj. wielkością, która zależy od masy substancji tworzących układ, Podstawy A) i jest mierzona w dżulach (1 J = = 1 kg . m2 . s–2)· molowa energia wewnętrzna substancji, Um, jest energią wewnętrzną podzieloną przez liczność tej substancji w układzie, Um = U/n. Jest to wielkość intensywna (czyli niezależna od ilości substancji), zwykle podawana w kilodżulach na mol (kJ . mol–1).

			(a) Molekularna interpretacja energii wewnętrznej

			Cząsteczka ma pewną liczbę stopni swobody związanych z ruchem, takim jak translacja (przemieszczanie się jej środka ciężkości w przestrzeni), rotacja wokół środka ciężkości lub oscylacja (związana ze zmianą długości wiązań i kątów pomiędzy nimi, lecz niepowodująca ruchu środka ciężkości cząsteczki). Od energii związanej z każdym z tych rodzajów ruchu zależy wiele wielkości fizycznych i chemicznych. Na przykład wiązanie chemiczne może zostać zerwane, jeżeli zostanie w nim skupiona dostatecznie duża energia, na przykład w formie silnych oscylacji.

			W celu oszacowania wkładu, który do całkowitej energii zbioru nieoddziałujących ze sobą cząsteczek (takich jak cząsteczki gazu doskonałego i przy założeniu, że można zaniedbać efekty kwantowe) wnosi każdy z rodzajów ich ruchu, można zastosować „zasadę ekwipartycji energii” mechaniki klasycznej, wyjaśnioną w Podstawach B. Wkład takich rodzajów ruchu jak translacja i rotacja do energii całkowitej jest proporcjonalny do temperatury, energia wewnętrzna próbki zwiększa się zatem, w miarę jak rośnie jej temperatura.

			Energia wewnętrzna zbioru cząsteczek gazu doskonałego jest niezależna od objętości przez nie zajmowanej, ponieważ w gazie doskonałym nie występują oddziaływania międzycząsteczkowe, odległość pomiędzy cząsteczkami nie ma więc wpływu na ich energię. Oznacza to, że energia wewnętrzna gazu doskonałego jest niezależna od objętości, którą on zajmuje.

			
				
					Krótkie objaśnienie 2A.2 Energia wewnętrzna gazu doskonałego

					W Podstawach B wykazano, że średnia energia cząsteczki wynikająca z jej ruchu translacyjnego wynosi [image: ]kT, dlatego wkład energii translacyjnej do molowej energii wewnętrznej wynosi [image: ]RT. Dlatego rozważając jedynie wkład ruchu translacyjnego do energii wewnętrznej, otrzymujemy

					[image: ]

					gdzie Um(0) to energia wewnętrzna w temperaturze T = 0, która może być większa niż zero (zobacz na przykład rozdział 8). W temperaturze 25°C RT = 2,48 kJ · mol–1, w tej temperaturze zatem ruch translacyjny wnosi 3,72 kJ . mol–1 do molowej energii wewnętrznej gazów.

					Zadanie kontrolne 2A.2 Oblicz molową energię wewnętrzną ditlenku węgla w temperaturze 25°C, uwzględniając translacyjne i rotacyjne stopnie swobody jego cząsteczek.

					Odpowiedź: [image: ]

				

			

			W przypadku faz skondensowanych energia wewnętrzna oddziałujących ze sobą cząsteczek zawiera też wkład od energii potencjalnej związanej z oddziaływaniami pomiędzy cząsteczkami, z reguły nie można jednak wyprowadzić prostych równań opisujących te oddziaływania. Niemniej jednak i w tym wypadku przyrost temperatury powoduje, że energia wewnętrzna się zwiększa, gdyż poszczególne rodzaje ruchu cząsteczek ulegają wzbudzeniu.

			(b) Sformułowanie pierwszej zasady termodynamiki

			Eksperymentalnie wykazano, że energia wewnętrzna układu może zmienić się wskutek wykonania pracy na układzie lub ogrzania go. Choć wiadomo, w jaki sposób nastąpił przepływ energii (na przykład, że w otoczeniu został podniesiony lub opuszczony ciężar, co oznacza przepływ energii w formie pracy, lub że w otoczeniu stopniał lód, co oznacza przepływ energii w formie ciepła), układ nie rozróżnia sposobu, w jaki dostarczona mu została energia. Ciepło i praca są równoważnymi sposobami zmiany energii wewnętrznej układu. Układ zachowuje się jak bank, który przyjmuje lokaty w różnych walutach, lecz przechowuje swoje rezerwy w jednej formie – jako energię wewnętrzną. Eksperymentalnie stwierdzono również, że gdy układ jest odizolowany od otoczenia, nie zmienia energii wewnętrznej. Podsumowaniem tych obserwacji jest pierwsza zasada termodynamiki, sformułowana następująco:

			Energia wewnętrzna układu izolowanego jest stała.

			 pierwsza zasada termodynamiki 

			Nie można się więc spodziewać, że układ, który wykonał pracę, a następnie został odizolowany, wróci do swojego początkowego stanu i będzie miał taką samą zdolność wykonania pracy. Eksperymentalnym tego dowodem jest obserwacja, że nigdy dotąd nie zbudowano „perpetuum mobile”, tj. maszyny, która wykonuje pracę, nie wykorzystując jakiegoś paliwa lub innego źródła energii.

			Powyższe uwagi można podsumować następująco. Jeżeli pracę wykonaną na układzie oznaczymy jako w, energię która została przekazana do układu w formie ciepła jako q, to zmiana energii wewnętrznej układu, ΔU, jest równa

			ΔU = q + w 	

(2A.2)

			
				
					ilościowe sformułowanie pierwszej zasady termodynamiki 

				

			

			
				
					Krótkie objaśnienie 2A.3 Zmiany energii wewnętrznej

					Jeżeli silnik elektryczny produkuje w ciągu sekundy 15 kJ energii w formie pracy mechanicznej, tracąc jednocześnie 2 kJ energii w formie ciepła przepływającego do otoczenia, to zmiana energii wewnętrznej silnika wynosi w ciągu każdej sekundy ΔU = –15 kJ – 2 kJ = –17 kJ. Załóżmy, że przy naciąganiu sprężyny wykonano pracę 100 J, przy czym 15 J energii zostało utracone jako ciepło, które przepłynęło do otoczenia. Zmiana energii wewnętrznej sprężyny wynosi zatem ΔU = 100 J – 15 J = +85 J.

					Uwaga praktyczna Zawsze należy podawać znak ΔU (i ogólnie znak ΔX), nawet jeśli jest on dodatni.

					Zadanie kontrolne 2A.3 Prądnica wykonuje pracę, wytwarzając prąd, który przepływa przez grzejnik elektryczny. Załóżmy, że na grzejniku została wykonana praca 1 kJ, a grzejnik jednocześnie ogrzał otoczenie ciepłem 1 kJ. Jaka jest zmiana energii wewnętrznej grzejnika?

					Odpowiedź: 0

				

			

			Równanie (2A.2) podkreśla równoważność ciepła i pracy oraz fakt, że energia wewnętrzna jest stała w układzie izolowanym (ponieważ w takim układzie q = 0 i w = 0). Równanie to mówi, że zmiana energii wewnętrznej układu zamkniętego jest równa energii, która przepływa przez jego granice w postaci ciepła i/lub pracy. Przyjęto w nim konwencję, która zakłada, że układ „chce mieć jak najwięcej” i która oznacza, że w i q są dodatnie wtedy, gdy energia jest przekazywana do układu jako praca lub ciepło, są natomiast ujemne, jeżeli układ traci energię. Innymi słowy przepływ energii w formie pracy lub ciepła należy analizować z punktu widzenia układu.

			2A.3 Praca objętościowa

			Uwzględnienie nieskończenie małych, tj. infinitezymalnych, zmian stanu układu (np. nieskończenie małych zmian temperatury) i wynikających stąd nieskończenie małych zmian energii wewnętrznej, dU, otwiera możliwość zastosowania bardzo skutecznych metod obliczeniowych. Na przykład jeżeli praca wykonana na układzie wynosi dw, a energia która została do niego dostarczona w formie ciepła wynosi dq, równanie (2A.2) możemy zastąpić równaniem

			dU = dq + dw		

(2A.3)

			Aby skorzystać z tego równania, musimy podać wyrażenia wiążące dq i dw z procesami zachodzącymi w otoczeniu.

			Rozważania zaczniemy od pracy objętościowej, tj. pracy wynikającej ze zmiany objętości. Ten rodzaj pracy wykonuje gaz, gdy rozprężając się wypiera inny gaz. Wiele reakcji chemicznych przebiega z wydzielaniem się gazu (na przykład termiczny rozkład węglanu wapnia lub spalanie oktanu), dlatego wielkości termodynamiczne je charakteryzujące zależą od pracy, która została wykonana podczas zajmowania określonej przestrzeni przez powstający gaz. Termin „praca objętościowa” obejmuje również pracę związaną z ujemną zmianą objętości, czyli kompresją.

			(a) Ogólne równanie opisujące pracę

			Obliczanie pracy objętościowej należy zacząć od jej definicji fizycznej, zgodnie z którą praca konieczna do przesunięcia jakiegoś obiektu na odległość dz przeciwko przeciwstawnej sile |F|, wynosi

			dw = –|F|dz	definicja     wykonana praca 

    (2A.4)

			Ujemny znak oznacza, że jeśli obiekt wprawiany przez układ w ruch porusza się w kierunku przeciwnym do przeciwstawiającej się temu ruchowi sile o wielkości |F|, to, o ile nie zaszły inne procesy, zmniejsza się energia wewnętrzna wykonującego pracę układu. Jeżeli zatem wartość dz jest dodatnia (czyli jeśli ruch następuje w stronę rosnących wartości z), to wartość dw jest ujemna, a energia wewnętrzna układu się zmniejsza [wartość dU w równ. (2A.3) jest wtedy ujemna, o ile dq = 0].
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Rys. 2A.5 Gdy tłok o powierzchni czynnej A przesuwa się o odległość dz, wypycha gaz zewnętrzny o objętości dV = Adz. Ciśnienie zewnętrzne pzewn jest równoważne ciężarowi naciskającemu na tłok, a wartość siły przeciwdziałającej rozprężaniu się gazu wynosi |F| = pzewnA

					

					
				

			

			Zastanówmy się teraz nad układem pokazanym na rys.2A.5, w którym jedną z granic stanowi nieskończenie lekki, poruszający się bez tarcia, sztywny i doskonale dopasowany tłok o polu czynnej powierzchni A. Jeżeli ciśnienie zewnętrzne wynosi pzewn, wartość siły działającej na powierzchnię czynną tłoka wynosi |F| = pzewnA. Gdy układ, rozprężając się, przesuwa tłok o odległość dz i pokonuje zewnętrzne ciśnienie pzewn, wykonuje pracę dw = pzewnAdz. Iloczyn Adz jest równy zmianie objętości dV zachodzącej podczas rozprężania, dlatego praca wykonana przez układ, który zwiększa swoją objętość o dV, pokonując zewnętrzne ciśnienie pzewn, wynosi

			dw = –pzewndV	 praca objętościowa 

    (2A.5a)

			Aby obliczyć całkowitą pracę wykonaną podczas zmiany objętości od wartości początkowej Vp do wartości końcowej Vk, należy scałkować to równanie w granicach od objętości początkowej do końcowej:

			[image: ]	

(2A.5b)

			Siła działająca na tłok, pzewnA, jest równoznaczna z ciężarem podnoszonym podczas rozprężania układu. Natomiast gdy układ jest sprężany, taki sam ciężar w otoczeniu jest opuszczany. Równanie (2A.5b) można wtedy nadal stosować, lecz wówczas Vk < Vp. Należy zauważyć, że to ciś­nienie zewnętrzne determinuje wielkość wykonanej pracy. Ten nieco zaskakujący wniosek wydaje się być sprzeczny z faktem, że to właśnie gaz wewnątrz pojemnika stawia opór sprężaniu. Jednakże podczas sprężania gazu zdolność otoczenia wykonania pracy zmniejsza się o wartość energii wynikającą z wielkości opuszczanego ciężaru i to właśnie ta energia jest przekazywana układowi.

			
				
					
						
						

					

					
						Krótkie objaśnienie 2A.4 Praca związana z rozciąganiem

						Aby wyprowadzić wyrażenie określające pracę wykonaną przy rozciąganiu elastomeru (czyli polimeru, który może się rozciągać i kurczyć) o długość l, załóżmy, że siła przeciwstawiająca się rozciąganiu jest proporcjonalna do odkształcenia od stanu równowagi elastomeru i można ją zapisać w postaci: |F| = kfx, gdzie kf jest pewną stałą, a x jest odkształceniem. Z równania (2A.4) wynika, że dla nieskończenie małego odkształcenia od wartości x do wartości x + dx dostajemy dw = –kfxdx. Dla całkowitej pracy związanej z odkształceniem od wartości x = 0 do wartości końcowej l otrzymujemy

						[image: ]

						Zadanie kontrolne 2A.4 Załóżmy, że siła przeciwstawiająca się rozciąganiu maleje w miarę rozciągania elastomeru i że kf(x) = a – bx1/2. Oszacuj pracę związaną z rozciągnięciem elastomeru o wartość l.

						Odpowiedź: [image: ]

					

				

			

			
				
					
						
							
							
							
							
						
						
							
									
									Tabela 2A.1 Rodzaje pracy*

								
							

							
									
									Typ pracy

								
									
									dw

								
									
									Komentarz

								
									
									Jednostki**

								
							

						
						
							
									
									Objętościowa

								
									
									–pzewndV

								
									
									pzewn jest ciśnieniem zewnętrznym

									dV jest zmianą objętości

								
									
									Pa . m3

								
							

							
									
									Powierzchniowa

								
									
									γ dσ

								
									
									γ jest napięciem powierzchniowym

									dσ jest zmianą pola powierzchni

								
									
									N . m–1 . m2

								
							

							
									
									Rozciągania

								
									
									fdl

								
									
									f jest naprężeniem

									dl jest zmianą długości

								
									
									N . m

								
							

							
									
									Elektryczna

								
									
									ϕdQ

								
									
									φ jest potencjałem elektrycznym

									dQ jest zmianą ładunku

								
									
									V . C

								
							

							
									
									
									Qdϕ

								
									
									dφ jest różnicą potencjałów

									dQ jest przenoszonym ładunkiem

								
									
									V . C

								
							

							
									
									* W ogólnym przypadku praca wykonana na układzie może być wyrażona w formie dw = –|F|dz, gdzie |F| jest wartością siły uogólnionej a dz jest przesunięciem uogólnionym.

									** W przypadku gdy praca wyrażona jest w dżulach (J). Należy zwrócić uwagę, że 1 N . m = 1 J, a 1 V . C = 1 J.

								
							

						
					

				

			

			Inne typy pracy (na przykład praca elektryczna), które są łącznie określane jako praca nieobjętościowa lub praca dodatkowa, są definiowane analogicznymi wyrażeniami, z których każde jest iloczynem wielkości intensywnej (na przykład ciśnienia) i wielkości ekstensywnej (na przykład zmiany objętości). Niektóre z nich zebrano w tab. 2A.1. Tymczasem nadal będziemy się zajmować pracą związaną ze zmianą objętości, tj. pracą objętościową, i zobaczymy, jakie wnioski możemy wyciągnąć z równ. (2A.5b).

			(b) Rozprężanie gazu pod stałym ciśnieniem zewnętrznym

			Załóżmy, że podczas rozprężania ciśnienie zewnętrzne się nie zmienia, jak na przykład wtedy, gdy na tłok nacisk wywiera powietrze atmosferyczne, którego ciśnienie podczas rozprężania jest stałe. Chemicznym przykładem takich warunków jest rozprężanie się gazu powstającego podczas reakcji chemicznej w pojemniku, który może zwiększać swoją obję­tość. Możemy wtedy obliczyć wartość pracy na podstawie równ. (2A.5b), wyciągając pzewn o stałej wartości przed całkę:

			[image: ]

			Zapisując zatem zmianę objętości jako ΔV = Vk – Vp, otrzymujemy

			w = –pzewnΔV	

(2A.6)

			
				
					
						stałe ciśnienie zewnętrzne

					

					
						praca objętościowa 
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					Rys. 2A.6 Na tym przykładowym wykresie indykatorowym praca wykonana przez rozprężający się gaz, pokonujący stałe ciśnienie zewnętrzne, pzewn, jest równa zacieniowanemu polu

				

			

			Wynik ten graficznie przedstawiono na rys. 2A.6, odzwierciedlającym fakt, że całka może być interpretowana jako pole powierzchni. Bezwzględna wartość w, oznaczana jako |w|, jest równa polu powierzchni pod poziomą linią oznaczającą p = pzewn, pomiędzy początkową a końcową wartością objętości. Wykres zależności p od V, używany do przedstawiania pracy objętościowej, nazywany jest wykresem indykatorowym. Po raz pierwszy zastosował go James Watt w celu wyjaśnienia działania skonstruowanej przez siebie maszyny parowej.

			Rozprężanie swobodne to takie rozprężanie gazu, podczas którego siła mu przeciwdziałająca wynosi zero. Występuje więc ono wtedy, gdy pzewn = 0, a więc zgodnie z równ. 

(2A.6)

			w = 0	

(2A.7)

			
				
					praca objętościowa podczas rozprężania swobodnego

				

			

			Układ rozprężający się swobodnie nie wykonuje zatem żadnej pracy. Rozprężanie tego rodzaju występuje wtedy, gdy gaz rozpręża się do otaczającej go próżni.




			Przykład 2A.1 Obliczanie pracy związanej z powstawaniem gazu

			Oblicz pracę wykonaną podczas reakcji 50 g żelaza z kwasem chlorowodorowym, podczas której powstaje FeCl2(aq) i wodór w (a) zamkniętym naczyniu o stałej objętości, (b) otwartej zlewce w temperaturze 25°C.

			Sposób rozwiązania Musimy określić wartość zmiany objętości układu oraz to, w jaki sposób zachodzi proces. Jeżeli nie następuje zmiana objętości, to układ nie wykonuje pracy objętościowej, mimo że proces zachodzi. Jeżeli układ rozszerza się, pokonując stałe ciśnienie zewnętrzne, wykonaną pracę można obliczyć na podstawie równ. (2A.6). Ogólną cechą procesów, w których faza skondensowana ulega przemianie w fazę gazową jest to, że objętość fazy skondensowanej jest zwykle zaniedbywalna w porównaniu z objętością powstałego gazu.

			Odpowiedź W przykładzie (a) objętość nie może się zmieniać, nie zostaje więc wykonana praca objętościowa, a zatem w = 0. W przykładzie (b) gaz wypiera powietrze atmosferyczne i dlatego w = –pzewnΔV. Można zaniedbać objętość początkową ze względu na to, że objętość końcowa (po zakończeniu wydzielenia się gazu) jest znacznie większa od początkowej, a ponieważ ΔV = Vk – Vp = nRT/pzewn, gdzie n jest licznością (liczbą moli) powstałego H2, 

			[image: ]

			Z równania reakcji: Fe(s) + 2HCl(aq) → FeCl2(aq) + H2(g) wynika, że reakcja 1 mola Fe powoduje powstanie 1 mola H2, a n jest równe liczności atomów Fe, które biorą udział w reakcji. Masa molowa Fe wynosi 55,85 g . mol–1, a więc

			[image: ]

			Układ (mieszanina reakcyjna) wykonuje pracę 2,2 kJ, wypychając powietrze atmosferyczne. Należy zauważyć, że w przypadku tego układu, którym jest gaz dokonały, wielkość ciśnienia zewnętrznego nie wpływa na ostateczny wynik: im niższe jest ciśnienie, tym większa jest objętość zajmowana przez gaz, a zatem obydwa te czynniki wzajemnie się znoszą.

			Zadanie kontrolne 2A.5 Oblicz pracę objętościową wykonaną podczas elektrolizy 50 g wody pod stałym ciśnieniem w temperaturze 25°C.

			Odpowiedź: –10 kJ

		



			(c) Odwracalne rozprężanie gazu

			Przez przemianę odwracalną w termodynamice rozumie się przemianę, której przebieg może zostać odwrócony w wyniku nieskończenie małej zmiany jakiejś zmiennej. Termin „nieskończenie mała” (infinitezymalna) zawęża potoczne znaczenie słowa „odwracalna” – tj. taka, która może zmienić kierunek na przeciwny. Jednym z przykładów odwracalności, z którym się już zetknęliśmy, jest równowaga termiczna dwóch układów o takiej samej temperaturze. Przepływ energii w postaci ciepła pomiędzy nimi jest odwracalny, ponieważ, jeżeli temperatura któregokolwiek z nich zostanie infinitezymalnie obniżona, to następuje przepływ energii do tego układu o niższej temperaturze. Jeżeli temperatura któregoś z układów znajdujących się w równowadze termicznej zostanie infinitezymalnie podwyższona, to energia wypływa z cieplejszego układu. Istnieje oczywisty ścisły związek pomiędzy odwracalnością i równowagą: układy w równowadze mogą ulegać przemianom odwracalnym.

			Załóżmy, że gaz został zamknięty tłokiem i że ciśnienie zewnętrzne, pzewn, jest równe ciśnieniu p zamkniętego gazu. Taki układ znajduje się w równowadze mechanicznej ze swoim otoczeniem, ponieważ nieskończenie mała zmiana ciśnienia zewnętrznego w dowolnym kierunku powoduje zmiany o przeciwnym znaku w objętości gazu. Jeżeli ciśnienie zewnętrzne zostaje infinitezymalnie zmniejszone, gaz nieco się rozpręża, natomiast jeśli ciśnienie zewnętrzne zostaje infinitezymalnie zwiększone, gaz ulega minimalnemu sprężeniu. W obydwu przypadkach przemiana jest odwracalna w sensie termodynamicznym. Z drugiej strony jeżeli ciśnienie zewnętrzne jest mierzalnie większe od ciśnienia wewnętrznego, to infinitezymalna zmiana pzewn nie zmniejszy go na tyle, by stało się mniejsze od ciśnienia zamkniętego gazu, a zatem nie odwróci kierunku procesu. Taki układ nie znajduje się w równowadze mechanicznej ze swoim otoczeniem, a jego rozprężanie się jest termodynamicznie nieodwracalne.

			Aby możliwe było odwracalne rozprężanie gazu, pzewn musi być równe p na każdym etapie rozprężania. W praktyce tę równość można osiągnąć przez stopniowe zmniejszanie obciążenia tłoka, tak aby obciążająca go siła była zawsze równa stopniowo zmniejszającej się sile działającej do góry, spowodowanej ciśnieniem gazu. Jeśli założymy, że pzewn = p, to równ. (2A.5a) przyjmie postać
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(2A.8a)

			
				
					praca odwracalnej zmiany objętości

				

			

			Choć w tym równaniu opisującym pracę występuje ciś­nienie panujące wewnątrz układu, jest tak tylko dlatego, że pzewn jest równe p, by zapewnić odwracalność procesu. Dlatego całkowita praca rozprężania odwracalnego od początkowej objętości Vp do objętości końcowej Vk wynosi

			[image: ]	

(2A.8b)

			Całka ta może zostać obliczona, jeśli wiemy, w jaki sposób ciśnienie zamkniętego gazu zależy od jego objętości. Równanie (2A.8b) łączy ten rozdział z materiałem omówionym w podrozdziałach rozdziału 1, ponieważ, znając równanie stanu gazu, możemy wyrazić p jako funkcję V i obliczyć powyższą całkę.

			(d) Izotermiczne odwracalne rozprężanie gazu

			Rozważmy izotermiczne, odwracalne rozprężanie gazu doskonałego. Rozprężanie tego układu przebiega izotermicznie dzięki temu, że jest on utrzymywany w kontakcie termicznym ze swoim otoczeniem (którym może być np. łaźnia wodna o stałej temperaturze). Zgodnie z równaniem stanu pV = nRT, wiadomo zatem, że na każdym etapie rozprężania p = nRT/V, gdzie V jest objętością gazu na danym etapie rozprężania. Temperatura T jest stała w rozprężaniu izotermicznym (podobnie jak n i R), może więc zostać wyciągnięta przed całkę. Praca w izotermicznym odwracalnym rozprężaniu gazu doskonałego od objętości Vp do objętości Vk w temperaturze T wynosi zatem
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						gaz doskonały, odwracalny proces izotermiczny 

					

					
						pracaobjętościowa 

					

				

			

			

(2A.9)

			Jeśli objętość końcowa jest większa niż objętość początkowa, jak to ma miejsce w przypadku rozprężania, wartość logarytmu w równ. (2A.9) jest dodatnia i stąd w < 0. W takim przypadku układ wykonuje pracę na otoczeniu, która wnosi odpowiedni ujemny wkład do jego energii wewnętrznej (należy zwrócić uwagę na stosowany tu staranny dobór słów – zobaczymy później, że ten spadek energii wewnętrznej jest kompensowany przypływem energii do układu w formie ciepła, wskutek czego energia wewnętrzna gazu doskonałego podczas izotermicznego rozprężania pozostaje stała). Równanie to pokazuje również, że przy danej zmianie objętości więcej pracy może wykonać gaz, jeśli jego temperatura jest wyższa: w wyższej temperaturze zrównoważenie większego ciśnienia zamkniętego gazu, by przemiana była odwracalna, wymaga większego ciśnienia zewnętrznego, a więc wykonana praca jest większa.

			
				
					Krótkie objaśnienie 2A.5 Praca izotermicznego odwracalnego rozprężania gazu

					Kiedy próbka zawierająca 1,00 mol Ar, traktowanego jak gaz doskonały, ulega izotermicznemu odwracalnemu rozprężaniu w temperaturze 20,0°C od objętości 10,0 dm3 do 30,0 dm3, wykonana praca wynosi
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					Zadanie kontrolne 2A.6 Załóżmy sytuację, w której przyciąganie pomiędzy cząsteczkami odgrywa istotną rolę, a równaniem stanu jest p = nRT/V – n2a/V2. Wyprowadź równanie na pracę w procesie izotermicznego odwracalnego rozprężania tego gazu. Czy w porównaniu z gazem doskonałym praca wykonana na otoczeniu podczas jego rozprężania jest mniejsza czy większa?

					Odpowiedź: w = –nRT ln(Vk/Vp) – n2a(1/Vk – 1/Vp); mniejsza

				

			

			Wynik obliczeń można przedstawić w formie wykresu indykatorowego, ponieważ wartość wykonanej pracy jest równa polu powierzchni pod izotermą p = nRT/V (rys. 2A.7). Na wykresie został przedstawiony prostokątny obszar otrzymany dla nieodwracalnego rozprężania pod stałym ciśnieniem zewnętrznym o takiej samej wartości, jaka się ustala na końcu rozprężania odwracalnego. Układ wykonuje większą pracę, jeśli rozprężanie jest odwracalne (pole powierzchni pod odpowiednim wykresem jest większe), ponieważ identyczność ciśnienia zewnętrznego i wewnętrznego na każdym etapie procesu zapewnia, że nie następuje strata energii mechanicznej układu. Nie można uzyskać więcej pracy niż ta wykonana podczas procesu odwracalnego, ponieważ zwiększenie ciśnienia zewnętrznego na dowolnym etapie, nawet infinitezymalne, powoduje sprężenie gazu. Na podstawie powyższej dyskusji można wywnioskować, że ponieważ pewna część zdolności układu do wykonania pracy pozostaje niewykorzystana przy p > pzewn, maksymalna praca, którą może wykonać układ przechodzący po zadanej drodze od określonego stanu początkowego do określonego stanu końcowego, jest uzyskiwana, jeśli przemiana przebiega w sposób odwracalny.
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					Rys. 2A.7 Praca wykonana przez gaz doskonały podczas izotermicznego odwracalnego rozprężania jest równa polu powierzchni pod izotermą p = nRT/V. Praca wykonana podczas nieodwracalnego rozprężania pod takim samym ciśnieniem końcowym jest równa prostokątnemu obszarowi o nieco ciemniejszym kolorze. Należy zwrócić uwagę, że praca wykonana podczas przemiany odwracalnej jest większa niż wykonana podczas przemiany nieodwracalnej

				

			

			Wykazaliśmy związek pomiędzy odwracalnością i maksymalną pracą dla szczególnego przypadku rozprężającego się gazu doskonałego. W podrozdziale 3A zobaczymy, że taki związek istnieje w przypadku wszystkich substancji i wszystkich rodzajów pracy.

			2A.4 Przemiany cieplne

			Zmianę energii wewnętrznej układu można przedstawić następującym ogólnym równaniem:

			[image: ]	

(2A.10)

			gdzie dwe jest pracą inną (dodatkową, ekstra) niż praca objętościowa dwobj. Na przykład dwe może być pracą elektryczną związaną z przepływem prądu przez obwód elektryczny. Układ o stałej objętości nie może wykonać pracy objętościowej, w jego zatem przypadku dwobj = 0. Ponadto jeżeli układ nie może wykonać pracy żadnego innego rodzaju (na przykład w przeciwieństwie do ogniwa chemicznego połączonego z silnikiem elektrycznym), to również dwe = 0. W takich warunkach

			 dU = dq	 ciepło wymienione w stałej objętości 

    (2A.11a)

			Związek ten zapisujemy w formie równania dU = dqV, w którym indeks V oznacza przemianę zachodzącą w stałej objętości. Dla mierzalnej przemiany zachodzącej po danej drodze ze stałą objętością pomiędzy stanami p i k:
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			co można podsumować jako

			ΔU = qV	

(2A.11b)

			Należy zwrócić uwagę, że wyniku całkowania dq nie zapisujemy jako Δq, ponieważ q, w przeciwieństwie do U, nie jest funkcją stanu. Wynika stąd, że mierząc energię dostarczoną jako ciepło do układu, którego objętość jest stała (qV > 0), lub uwolnioną z niego w formie ciepła (qV < 0) podczas przemiany stanu, mierzymy jednocześnie zmianę jego energii wewnętrznej.

			(a) Kalorymetria

			Kalorymetria jest nauką o przepływie energii w postaci ciepła podczas procesów fizycznych i chemicznych. Kalorymetr jest urządzeniem mierzącym energię przekazaną w formie ciepła. Najczęściej spotykanym urządzeniem do pomiaru qV (a zatem i ΔU) jest bomba kalorymetryczna (rys. 2A.8). Proces, który chcemy badać, np. reakcja chemiczna, zachodzi wewnątrz pojemnika o stałej objętości (bombie kalorymetrycznej). Bomba kalorymetryczna jest zanurzona w łaźni, w której woda jest mieszana. Kaloryme­­trem jest cały ten układ. Kalorymetr jest dodatkowo zanurzony w zewnętrznej łaźni wodnej. Temperatura wody w kalorymetrze i temperatura zewnętrznej łaźni są stale mierzone i wyrównywane. Taki układ zapobiega wypadkowemu przepływowi ciepła z kalorymetru do otoczenia (tj. łaźni), dlatego taki kalorymetr nazywany jest adiabatycznym.

			Zmiana temperatury kalorymetru, ΔT, jest proporcjonalna do energii uwalnianej lub pochłanianej w formie ciepła podczas reakcji. Dlatego, mierząc ΔT, możemy wyznaczyć qV, a przez to również ΔU. Przeliczenie ΔT na qV najdogodniej jest przeprowadzić przez kalibrację kalorymetru za pomocą procesu o znanym bilansie energetycznym i obliczenie stałej kalorymetru, C, zgodnie z równaniem

			q = CΔT	

(2A.12)
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Rys. 2A.8 Kalorymetr o stałej objętości. Bomba kalorymetryczna to znajdujący się w jego środku zbiornik o konstrukcji wystarczająco mocnej, by mógł wytrzymać wysokie ciśnienia. Kalorymetrem (którego pojemność cieplna jest znana) jest cały układ przedstawiony na rysunku. W celu zapewnienia adiabatyczności przemiany, kalorymetr jest zanurzony w łaźni wodnej o temperaturze w sposób ciągły wyrównywanej z temperaturą kalorymetru na każdym etapie spalania

					

					
				

			

			Stała kalorymetru może być wyznaczona metodą elektryczną. W tym celu przez grzejnik przepuszcza się przez określony czas, t, prąd o stałym natężeniu, I, ze źródła o znanej różnicy potencjałów, Δϕ; wtedy

			q = It Δφ	

(2A.13)

			Ładunek elektryczny jest mierzony w kulombach, C. Prąd elektryczny wynikający z ruchu ładunków ma natężenie I mierzone w kulombach na sekundę, czyli amperach, przy czym 1 A = 1 C . s–1. Jeżeli prąd o stałym natężeniu przepływa pomiędzy różnicą potencjałów Δϕ (mierzoną w woltach, V), to całkowita energia, której dostarcza on w przeciągu czasu t, wynosi ItΔϕ. Ponieważ 1 A . V . s = 1 (C . s–1) . V . s = 1 C . V = 1 J, wyrażając natężenie prądu w amperach, różnicę potencjałów w woltach, a czas w sekundach, otrzymujemy energię wyrażoną w dżulach.


			Krótkie objaśnienie 2A.6 Ogrzewanie elektryczne

			Jeżeli prąd o natężeniu 10,0 A płynący ze źródła o napięciu 12 V jest przepuszczany przez 300 s, to, zgodnie z równ. (2A.13), energia dostarczona w postaci ciepła wynosi

			[image: ]

			ponieważ 1 A . V . s = 1 J. Jeżeli obserwowany jest wzrost temperatury o 5,5 K, to stała kalorymetru wynosi C = (36 kJ)/(5,5 K) = 6,5 kJ . K–1.

			Zadanie kontrolne 2A.7 Jaka jest wartość stałej kalorymetru, jeżeli podczas przepuszczania prądu o natężeniu 8,6 A ze źródła o napięciu 11 V przez 280 s temperatura wzrasta o 4,8°C?

			Odpowiedź: 5,5 kJ . K–1

		

			Stałą kalorymetru C można również zmierzyć przez spalenie znanej masy substancji o znanym cieple spalania (często do tego celu używany jest kwas benzoesowy). Jeśli C jest znane, łatwo jest przeliczyć obserwowany wzrost temperatury na wartość uwolnionego ciepła.

			(b) Pojemność cieplna

			Energia wewnętrzna układu się zwiększa, w miarę jak jego temperatura rośnie. Wzrost ten zależy od warunków, w jakich przebiega ogrzewanie. Na potrzeby bieżącej dyskusji załóżmy, że układ ma stałą objętość. Na przykład może nim być gaz zamknięty w zbiorniku o stałej objętości. Sporządzając wykres zależności energii wewnętrznej od temperatury, można otrzymać krzywą podobną do przedstawionej na rys. 2A.9. Współczynnik nachylenia stycznej do krzywej w danej temperaturze nazywany jest pojemnoś­cią cieplną układu w tej temperaturze. Pojemność cieplna w stałej objętości oznaczana jest symbolem CV i definiowana jako
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(2A.14)

			
				
					
						definicja 

					

					
						pojemność cieplna w stałej objętości 
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	Rys. 2A.9 Energia wewnętrzna układu zwiększa się, w miarę jak jego temperatura rośnie. Na rysunku przedstawiono zmiany podczas ogrzewania układu w stałej objętości. Współczynnik nachylenia stycznej do krzywej w danej temperaturze jest pojemnością cieplną w stałej objętości w tej temperaturze. Należy zwrócić uwagę, że pojemność cieplna tego układu w temperaturze B jest większa niż w temperaturze A

					

					
				

			

			Pochodne cząstkowe zostały omówione w Podstawach matematycznych 2 na końcu tego rozdziału. Energia wewnętrzna zmienia się zarówno z temperaturą, jak i z objętością próbki, lecz obecnie będziemy zainteresowani jedynie jej zmianami z temperaturą przy stałej objętości (rys. 2A.10).

			
				
					Krótkie objaśnienie 2A.7 Pojemność cieplna

					Pojemność cieplną jednoatomowego gazu doskonałego można obliczyć, wykorzystując wyrażenie na energię wewnętrzną wyprowadzone w Krótkim objaśnieniu 2A.2, według którego [image: ]. Po podstawieniu go do równ. (2A.14) otrzymujemy
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					Wartość liczbowa tego wyrażenia wynosi 12,47 J . K–1 . mol–1.

					Zadanie kontrolne 2A.8 Oblicz molową pojemność cieplną w stałej objętości ditlenku węgla.

					Odpowiedź: [image: ]
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						Rys. 2A.10 Energia wewnętrzna układu zależy od jego temperatury i objętości, na przykład w sposób odpowiadający powierzchni na rysunku. Zależność energii wewnętrznej od temperatury dla wybranej stałej objętości obrazuje krzywa, której rzut na płaszczyznę TV jest równoległy do osi temperatury. Nachylenie stycznej do tej krzywej w dowolnym punkcie jest równe wartości pochodnej cząstkowej (∂U/∂T)V w tym punkcie

					

				

			

			Pojemności cieplne są wielkościami ekstensywnymi. Na przykład 100 g wody ma 100 razy większą pojemność cieplną niż 1 g wody (a więc wymaga 100-krotnie większej energii w formie ciepła do uzyskania określonego wzrostu temperatury). Molowa pojemność cieplna w stałej objętości, CV,m = CV/n, jest pojemnością cieplną jednego mola cząsteczek substancji. Jest ona wielkością intensywną, podobnie jak wszystkie inne wielkości molowe. Typowe wartości CV,m w przypadku gazów wieloatomowych wynoszą około 25 J . K–1 · mol–1. W niektórych zastosowaniach użyteczną wielkością jest właściwa pojemność cieplna (lub bardziej potocznie „ciepło właściwe”) substancji, która jest pojemnością cieplną próbki podzieloną przez jej masę, zwykle wyrażoną w gramach: CV,s = CV/m. Właściwa pojemność cieplna wody w temperaturze pokojowej jest bliska 4,2 J . K–1 . g–1. W ogólnym przypadku pojemności cieplne zależą od temperatury i maleją z jej spadkiem. Jednak w wąskich zakresach temperatur bliskich temperatury pokojowej lub od niej wyższych ta zależność jest słaba. W przypadku szacunkowych obliczeń można więc założyć, że pojemności cieplne nie zależą od temperatury.

			Pojemność cieplna w stałej objętości wiąże zmianę energii wewnętrznej ze zmianą temperatury układu, którego objętość jest stała. Z równania (2A.14) wynika, że

			dU = CVdT		stała objętość

    (2A.15a)

			czyli że w przypadku układu o stałej objętości nieskończenie mała zmiana temperatury powoduje nieskończenie małą zmianę energii wewnętrznej ze stałą proporcjonalności równą CV. Jeżeli pojemność cieplna jest niezależna od temperatury w rozpatrywanym zakresie temperatur, to

			[image: ]

			a zatem skończona zmiana temperatury, ΔT, powoduje skończoną zmianę energii wewnętrznej, ΔU, zgodnie z równaniem

			ΔU = CVΔT		stała objętość

    (2A.15b)

			Ponieważ zmiana energii wewnętrznej może być utożsamiana z ciepłem dostarczonym przy stałej objętości [równ. (2A.11b)], ostatnie równanie można również napisać w postaci

			qV = CVΔT	

(2A.16)

			Równanie to pozwala w prosty sposób obliczyć pojemność cieplną próbki: energia o znanej wielkości jest przekazywana próbce jako ciepło (na przykład elektrycznie), po czym mierzony jest wynikający stąd wzrost temperatury próbki. Stosunek energii przekazanej jako ciepło do wzrostu temperatury, który ono powoduje (qV/ΔT), jest pojemnością cieplną w stałej objętości próbki.




			Krótkie objaśnienie 2A.8 Wyznaczanie pojemności cieplnej w stałej objętości

			Grzałkę elektryczną o mocy 55 W umieszczono na 120 s w wypełnionym gazem adiabatycznym pojemniku o stałej objętości. Stwierdzono, że temperatura gazu wzrosła o 5,0°C (wzrost równoważny 5,0 K). Dostarczone ciepło wynosi (55 W) · (120 s) = 6,6 kJ (zastosowaliśmy tu zależność 1 J = 1 W . s), a zatem pojemność cieplna próbki wynosi

			[image: ]

			Zadanie kontrolne 2A.9 W wyniku pochłonięcia 229 J energii w formie ciepła przez 3,0 mole cząsteczek gazu o stałej objętości jego temperatura wzrosła o 2,55°C. Oblicz CV i molową pojemność cieplną w stałej objętości tego gazu.

			Odpowiedź: 89,7 J . K–1; 29,9 J . K1 · mol–1

		


			Duża pojemność cieplna oznacza, że przekazanie danej ilości energii jako ciepła powoduje jedynie niewielki wzrost temperatury (próbka może pochłonąć dużą ilość ciepła). Nieskończenie wielka pojemność cieplna układu oznacza, że bez względu na to, jak dużo energii w formie ciepła jest mu dostarczane, jego temperatura nie wzrasta. W temperaturze przejścia fazowego, np. w temperaturze wrzenia wody, jej temperatura nie wzrasta mimo dostarczania jej energii w formie ciepła, ponieważ energia ta zostaje wykorzystana na endotermiczne przejście fazowe, w tym wypadku parowanie wody, a nie na wzrost temperatury. Dlatego w temperaturze przejścia fazowego pojemność cieplna próbki jest nieskończenie wielka. Właściwości pojemności cieplnych w temperaturach bliskich temperatur przejścia fazowego są omówione bardziej szczegółowo w podrozdziale 4B.

			Lista pojęć kluczowych

			☐	1.	Praca jest wykonywana, by wymusić ruch przez pokonanie przeciwstawnej siły.

			☐	2.	Energia jest zdolnością wykonania pracy.

			☐	3.	Ciepło jest procesem przekazywania energii związanym z bezładnym ruchem cząsteczek.

			☐	4.	Praca jest procesem przekazywania energii związanym z zorganizowanym ruchem cząsteczek.

			☐	5.	Energia wewnętrzna, czyli całkowita energia układu, jest funkcją stanu.

			☐	6.	Zasada ekwipartycji energii może być zastosowa­na do oceny wkładu, jaki wnoszą klasyczne rodzaje ruchu, do energii wewnętrznej układu.

			☐	7.	Pierwsza zasada termodynamiki stwierdza, że energia wewnętrzna układu izolowanego jest stała.

			☐	8.	Praca wykonana podczas swobodnego rozprężania gazu (rozprężania przy zerowym ciśnieniu zewnętrznym) wynosi zero.

			☐	9.	Aby uzyskać warunki odwracalnego rozprężania, ciśnienie zewnętrzne musi być zrównane z ciśnieniem w układzie na każdym etapie tego procesu.

			☐	10.	Kalorymetria zajmuje się pomiarami przepływu ciepła między układem i jego otoczeniem.
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			2B Entalpia

				

			
				
					
					
						
								➤ Dlaczego należy zapoznać się z tym materiałem?

						

						Pojęcie entalpii jest kluczowe w wielu rozważaniach termodynamicznych dotyczących procesów zachodzących pod stałym ciśnieniem, na przykład w rozważaniach poświęconych ciepłu pochłanianemu lub wydzielanemu podczas przemian fizycznych lub reakcji chemicznych.

						
								➤ Jaka jest myśl przewodnia?

						

						Zmiana entalpii jest równa energii, która jest przekazywana w formie ciepła pod stałym ciśnieniem.

						
								➤ Co już należy wiedzieć?

						

						W tym podrozdziale wykorzystywane są wcześniejsze rozważania dotyczące energii wewnętrznej (podrozdział 2A) i niektóre aspekty dotyczące gazów doskonałych (podrozdział 1A).

					

				

			

			Zmiana energii wewnętrznej nie jest równa energii przekazywanej w formie ciepła, jeśli układ może swobodnie zmieniać swoją objętość, na przykład wtedy, gdy może się rozprężać lub kurczyć pod stałym ciśnieniem. W takich warunkach część energii dostarczonej do układu w formie ciepła wraca do otoczenia w postaci pracy objętościowej (rys. 2B.1), a zatem dU jest mniejsze od dq. W tym przypadku energia dostarczona pod stałym ciśnieniem jako ciepło jest równa zmianie innej termodynamicznej właściwości układu – entalpii.
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Rys. 2B.1 Gdy układ jest poddany działaniu stałego ciśnienia i może swobodnie zmieniać swoją objętość, pewna część energii dostarczonej do niego w formie ciepła może powrócić do otoczenia w formie pracy. W takim przypadku zmiana energii wewnętrznej jest mniejsza niż energia dostarczona do układu w formie ciepła

					

					
				

			

			2B.1 Definicja entalpii

			Entalpię, H, definiujemy następująco:

			H = U + pV		definicja      entalpia 

     (2B.1)

			przy czym p jest ciśnieniem w układzie, a V – jego objętoś­cią. Ponieważ U, p i V są funkcjami stanu, entalpia również jest funkcją stanu. Podobnie jak w przypadku każdej funkcji stanu, zmiana entalpii, ΔH, pomiędzy dowolnymi stanami początkowym i końcowym jest niezależna od drogi, na której zachodzi.

			(a) Zmiana entalpii i przepływ ciepła

			Chociaż definicja entalpii może wydawać się nieco sztuczna, ma ona duże znaczenie w termochemii. Na przykład, w Uzasadnieniu 2B.1 wykażemy, że z równ. (2B.1) wynika, że zmiana entalpii jest równa energii dostarczonej w postaci ciepła pod stałym ciśnieniem (pod warunkiem, że układ nie wykonuje pracy nieobjętościowej):

			dH = dqp	

(2B.2a)

			
				
					ciepło wymienione przez układ pod stałym ciśnieniem

				

			

			Dla mierzalnej zmiany pomiędzy stanami początkowym i końcowym, następującej po określonej drodze pod stałym ciśnieniem mamy

			[image: ]

			i podsumowując ten wynik

			ΔH = qp	

(2B.2b)

			Należy zwrócić uwagę, że wyniku całkowania po dq nie zapisujemy jako Δq, ponieważ q, w przeciwieństwie do H, nie jest funkcją stanu.

			
				
					Krótkie objaśnienie 2B.1 Zmiana entalpii

					Wodę ogrzano do wrzenia pod ciśnieniem 1,0 atm. Po przepuszczeniu w ciągu 300 s prądu o natężeniu 0,50 A ze źródła o różnicy potencjałów 12 V przez opór będący w kontakcie termicznym z wodą stwierdzono, że 0,798 g wody uległo odparowaniu. Zmiana entalpii wynosi

					[image: ]Wykorzystaliśmy tutaj zależność 1 A . V . s = 1 J. Ponieważ 0,798 g wody stanowi (0,798 g)/(18,02 g . mol–1) = (0,798/18,02) moli, entalpia parowania jednego mola H2O wynosi

					[image: ]

					Zadanie kontrolne 2B.1 Molowa entalpia parowania benzenu w temperaturze wrzenia (353,25 K) wynosi 30,8 kJ · mol–1. Przez jak długi czas powinien płynąć prąd o natężeniu 0,5 A wytwarzany przez to samo źródło o napięciu 12 V, aby odparowało 10 g benzenu?

					Odpowiedź: 6,6 · 102 s

				

			

			
				
					
					

					
							Uzasadnienie 2B.1 Zależność ΔH = qp

					

				

			

			W ogólnym przypadku nieskończenie małej zmiany stanu układu U zmienia się do U + dU, p zmienia się do p + dp, a V zmienia się do V + dV, a zatem, zgodnie z definicją w równ. (2B.1), H zmienia się z U+pV do

			H + dH = (U + dU) + (p + dp)(V + dV) = U + dU + pV + pdV + Vdp + dpdV

			Ostatni człon równania jest iloczynem dwóch nieskończenie małych wielkości, dlatego może być zaniedbany. Podstawiając zatem U + pV = H po prawej stronie równania (zaznaczone na niebiesko), stwierdzamy, że H zmienia się do

			H + dH = H + dU + pdV + Vdp

			a stąd

			dH = dU + pdV + Vdp

			Jeżeli do tego równania podstawimy teraz dU = dq + dw, otrzymamy

			dH = dq + dw + pdV + Vdp

			Jeżeli pod ciśnieniem p układ jest w stanie mechanicznej równowagi ze swoim otoczeniem i wykonuje jedynie pracę objętościową, to dw = – pdV i otrzymujemy

			dH = dq + Vdp

			Uwzględniając warunek, że ogrzewanie odbywa się pod stałym ciśnieniem, czyli że dp = 0, otrzymujemy

			dH = dq (pod stałym ciśnieniem i przy braku pracy nie­­objętoś­ciowej)

			jak w równ. (2B.2a), z którego, jak wyjaśniono w tekście, wynika równ. (2B.2b).

			(b) Kalorymetria

			Pomiarami przepływu ciepła pomiędzy układem a jego otoczeniem zajmuje się kalorymetria. Zmianę entalpii można wyznaczyć kalorymetrycznie, mierząc zmianę temperatury towarzyszącą przemianie fizycznej lub chemicznej zachodzącej pod stałym ciśnieniem. Kalorymetr służący do badania procesów zachodzących pod stałym ciśnieniem nazywany jest kalorymetrem izobarycznym. Prostym jego przykładem jest termicznie izolowane, lecz będące w kontakcie z powietrzem naczynie. Ciepło uwolnione w reakcji, która w nim przebiega, jest obliczane na podstawie pomiaru zmiany temperatury jego zawartości. W przypadku reakcji spalania do pomiaru ΔT można użyć adiabatycznego kalorymetru płomieniowego, w którym określona ilość substancji jest spalana w tlenie (rys. 2B.2).
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Rys. 2B.2 Izobaryczny kalorymetr płomieniowy składa się z pokazanego na rysunku urządzenia zanurzonego w łaźni wodnej. Pomiar polega na spaleniu znanej masy substancji i wyznaczeniu wywołanego nim wzrostu temperatury

					

					
				

			

			Inną metodą wyznaczenia ΔH jest pomiar zmiany energii wewnętrznej przez użycie bomby kalorymetrycznej, a następnie przeliczenie ΔU na ΔH. Ponieważ ciała stałe i ciecze mają niewielkie objętości molowe, w ich wypadku iloczyn pVm ma na tyle niewielką wartość, że molowa entalpia i molowa energia wewnętrzna są prawie identyczne (Hm = Um + pVm ≈ Um). Dlatego, jeżeli w danym procesie uczestniczą wyłącznie ciała stałe lub ciecze, wartości ΔH i ΔU są bardzo zbliżone. Od strony fizycznej procesy tego typu są związane z bardzo małą zmianą objętości układu podczas zachodzenia procesu. Podczas procesu układ wykonuje więc na otoczeniu zaniedbywalnie małą pracę, dlatego energia, którą pochłania on w formie ciepła, w całości pozostaje w tym układzie. Jednakże najbardziej zaawansowanym sposobem mierzenia zmian entalpii jest zastosowanie skaningowego kalorymetru różnicowego (DSC), opisanego w podrozdziale 2C. Zmiany entalpii i energii wewnętrznej można również mierzyć metodami niekalorymetrycznymi (zobacz podrozdział 6C).






			W przeciwieństwie do procesów przebiegających w fazach skondensowanych, w procesach, w których uczestniczą gazy, wartości zmiany energii wewnętrznej i zmiany entalpii mogą się znacznie różnić. Entalpię gazu doskonałego można powiązać z jego energią wewnętrzną, używając równania pV = nRT w definicji H:

			H = U + pV = U + nRT	

(2B.3)

			Z zależności tej wynika, że w warunkach izotermicznych zmiana entalpii reakcji, w której produkowany lub zużywany jest gaz, wynosi

			ΔH = ΔU + ΔngRT	

(2B.4)

			
				
					
						gaz doskonały 

					

					
						związek pomiędzy ΔH a ΔU 

					

				

			

			przy czym Δng jest zmianą liczności gazu (według miary molowej) podczas reakcji.

			
				
					Krótkie objaśnienie 2B.2 Procesy z udziałem gazów

					W reakcji 2H2(g) + O2(g) → 2H2O(c) 3 mole cząsteczek znajdujących się w fazie gazowej są zastępowane 2 molami cząsteczek, znajdujących się w fazie ciekłej, a zatem Δng = –3 mol. Ponieważ w temperaturze 298 K wartość iloczynu RT wynosi 2,5 kJ · mol–1, zmiana entalpii i zmiana energii wewnętrznej w czasie reakcji w układzie są związane relacją

					ΔH – ΔU = (–3 mol) . RT ≈ –7,5 kJ

					Należy zauważyć, że różnica ta wyrażona jest w kilodżulach, a nie w dżulach, jak w Przykładzie 2B.1. Zmiana entalpii jest mniejsza (w tym przypadku bardziej ujemna) niż zmiana energii wewnętrznej, ponieważ, mimo odpływu ciepła z układu do otoczenia, podczas reakcji kurczy się on w miarę powstawania cieczy, przez co odzyskuje energię z otoczenia.

					Zadanie kontrolne 2B.3 Oblicz wartość ΔH – ΔU dla reakcji N2(g) + 3H2(g) → 2NH3(g).

					Odpowiedź: –5,0 kJ

				

			

			2B.2 Zależność entalpii od temperatury

			Entalpia substancji zwiększa się wraz ze wzrostem temperatury. Związek pomiędzy wzrostem entalpii a wzrostem temperatury zależy od warunków (np. stałości ciśnienia lub objętości).

			(a) Pojemność cieplna pod stałym ciśnieniem

			Najczęściej spotykanym, a przez to najważniejszym, warunkiem jest stałe ciśnienie. Wartość współczynnika nachylenia stycznej do wykresu zależności entalpii od temperatury pod stałym ciśnieniem w danej temperaturze jest nazywana pojemnością cieplną pod stałym ciśnieniem (lub izobaryczną pojemnością cieplną), Cp, w tej temperaturze (rys.2B.3). Formalna jej definicja to
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(2B.5)

			
				
					
						definicja

					

					
						pojemność cieplna pod stałym ciśnieniem 

					

				

			

			Pojemność cieplna pod stałym ciśnieniem jest analogiczna do pojemności cieplnej w stałej objętości (podrozdział 1A) i jest wielkością ekstensywną. Molowa pojemność cieplna pod stałym ciśnieniem, Cp,m, jest pojemnością cieplną jednego mola cząsteczek substancji, jest więc wielkością intensywną.

			Pojemność cieplna pod stałym ciśnieniem wiąże zmianę entalpii ze zmianą temperatury. W przypadku nieskończenie małej zmiany temperatury

			dH = CpdT    (pod stałym ciśnieniem)	

(2B.6a)

			
				
					
						
							
							
							
							
						
						
							
									
									Tabela 2B.1* Zależność molowych pojemności cieplnych pod stałym ciśnieniem od temperatury Cp,m/(J · K–1 · mol–1) = a + bT + c/T2 

								
							

							
									
									
									a

								
									
									b/(10−3 K−1)

								
									
									c/(105 K2)

								
							

						
						
							
									
									C (s, grafit)

								
									
									16,86

								
									
									4,77

								
									
									−8,54

								
							

							
									
									CO2(g)

								
									
									44,22

								
									
									8,79

								
									
									−8,62

								
							

							
									
									H2O(l)

								
									
									75,29

								
									
									0

								
									
									  0

								
							

							
									
									N2(g)

								
									
									28,58

								
									
									3,77

								
									
									−0,50

								
							

							
									
									* Więcej danych podano w Uzupełnieniach.
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Rys. 2B.3 Pojemność cieplna pod stałym ciśnieniem w danej temperaturze jest współczynnikiem nachylenia stycznej do wykresu zależności entalpii układu od temperatury (pod stałym ciśnieniem). W przypadku gazów w danej temperaturze nachylenie to jest większe niż nachylenie zależności energii wewnętrznej od temperatury, dlatego Cp,m jest większe niż CV,m

					

					
				

			

Jeżeli pojemność cieplna jest stała w interesującym nas zakresie temperatury, to dla skończonego wzrostu temperatury otrzymujemy

			
			[image: ]

			co możemy zapisać w skrócie

			ΔH = CpΔT    (pod stałym ciśnieniem)	

(2B.6b)

			Ponieważ zmiana entalpii jest jednoznaczna z energią dostarczoną w formie ciepła pod stałym ciśnieniem, praktyczną postacią tego ostatniego równania jest

			qp = CpΔT	

(2B.7)

			To wyrażenie wskazuje, jak można wyznaczyć pojemność cieplną próbki – w warunkach stałego ciśnienia do próbki dostarczana jest w formie ciepła znana ilość energii (na przykład w przypadku próbki otoczonej powietrzem atmo­sferycznym i mogącej swobodnie zmieniać objętość), po czym mierzony jest wzrost jej temperatury.

			Zmianę pojemności cieplnej z temperaturą można czasem zaniedbać, jeżeli rozpatrywany zakres temperatur jest wąski. To przybliżenie jest bardzo dokładne dla jednoatomowego gazu doskonałego (na przykład dla gazu szlachetnego pod niskim ciśnieniem). Jeżeli jednak istnieje konieczność uwzględnienia tej zmiany, można zastosować dogodne przybliżone równanie empiryczne
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(2B.8)

			Empiryczne parametry a, b i c są niezależne od temperatury (tab. 2B.1) i są obliczane przez dopasowanie tego równania do danych eksperymentalnych.





			Przykład 2B.2 Obliczanie wzrostu entalpii z temperaturą

			Ile wynosi zmiana entalpii molowej azotu (N2) następująca na skutek ogrzania go od temperatury 25°C do 100°C? Wykorzystaj wartości pojemności cieplnej podane w tab. 2B.1.

			Sposób rozwiązania Pojemność cieplna N2 zmienia się z temperaturą, nie możemy zatem zastosować równ. (2B.6b) (które zakłada, że pojemność cieplna substancji jest stała). Dlatego musimy zastosować równ. (2B.6a), podstawić do niego równ. (2B.8), określające zależność temperaturową pojemności cieplnej, i scałkować otrzymane wyrażenie w granicach od 25°C (298 K) do 100°C (373 K).

			Odpowiedź Dla wygody oznaczmy obie temperatury jako T1 (298 K) i T2 (373 K). Skorzystamy z następującego równania:

			[image: ]

			Stosujemy całkę A.1 podaną w Uzupełnieniach i otrzymujemy

			[image: ]

			Po podstawieniu danych liczbowych otrzymujemy

			Hm(373 K) = Hm(298 K) + 2,20 kJ · mol–1

			Przy założeniu stałej pojemności cieplnej 29,14 J . K–1 · mol–1 [wartości wynikającej z równ. (2B.8) dla T = 298 K] obliczylibyśmy, że obie entalpie różnią się o 2,19 kJ · mol–1.

			Zadanie kontrolne 2B.4 W bardzo niskich temperaturach pojemność cieplna ciała stałego jest proporcjonalna do T3, można więc napisać, że Cp,m = aT3. Jaka jest zmiana entalpii takiej substancji wskutek ogrzania od temperatury 0 do T (bliskiej zera)?

			Odpowiedź: [image: ]

		



			(b) Związek między pojemnościami cieplnymi

			Większość układów rozszerza się podczas ogrzewania pod stałym ciśnieniem. Takie układy wykonują pracę na otoczeniu i dlatego energia dostarczona do nich w formie ciepła wraca do otoczenia. W konsekwencji wzrost temperatury układu jest mniejszy niż w przypadku, gdy ogrzewanie zachodzi w stałej objętości. Mniejszy wzrost temperatury oznacza większą pojemność cieplną, a zatem w większości przypadków pojemność cieplna układu pod stałym ciśnieniem jest większa niż jego pojemność cieplna w stałej objętości. W podrozdziale 2D wykażemy, że występuje prosty związek między obiema pojemnościami cieplnymi gazu doskonałego:

			Cp – Cv = nR		

(2B.9)

			
				
					
						gaz doskonały 

					

					
						związek między pojemnościami cieplnymi 

					

				

			

			Molowa pojemność cieplna gazu doskonałego jest o około 8 J . K–1 · mol–1 większa pod stałym ciśnieniem niż w stałej objętości. Ponieważ molowa pojemność cieplna jednoatomowego gazu w stałej objętości wynosi około [image: ], różnica ta jest znaczna i należy ją uwzględniać.

			Lista pojęć kluczowych

			☐	1.	Energia przekazywana jako ciepło do układu pod stałym ciśnieniem jest równa zmianie jego entalpii.

			☐	2.	Zmiany entalpii można mierzyć kalorymetrem izobarycznym.

			☐	3.	Pojemność cieplna pod stałym ciśnieniem jest równa współczynnikowi nachylenia wykresu zależności entalpii od temperatury.
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			2C Termochemia

			
			
					➤ Dlaczego należy zapoznać się z tym materiałem?

			

			Termochemia jest jednym z głównych zastosowań termodynamiki w chemii, ponieważ dane termochemiczne mogą być wykorzystywane do obliczania efektu cieplnego reakcji chemicznych, w tym reakcji, w których zużywane jest paliwo i substancje pokarmowe. Dane te są również powszechnie wykorzystywane w innych zastosowaniach chemicznych termodynamiki.

			
					➤ Jaka jest myśl przewodnia?

			

			Entalpie jednych reakcji można wykorzystać do obliczenia danych dotyczących innych reakcji.

			
					➤ Co już należy wiedzieć?

			

			Należy znać definicję entalpii i jej znaczenie jako funkcji stanu (podrozdział 2B). Przy omawianiu zależności entalpii reakcji od temperatury korzystamy z informacji o pojemności cieplnej (podrozdział 2B).

		

Nauka o przepływie energii w formie ciepła podczas reakcji chemicznych nazywana jest termochemią. Termochemia jest działem termodynamiki, ponieważ naczynie reakcyjne i jego zawartość stanowią układ, a w wyniku reakcji chemicznych następuje wymiana energii pomiędzy układem a otoczeniem. Możemy więc wykorzystać kalorymetrię do obliczenia energii dostarczonej lub pochłoniętej w formie ciepła przez reakcję i obliczyć ciepło q jako zmianę energii wewnętrznej, jeżeli reakcja zachodzi w stałej objętości, lub jako zmianę entalpii, jeżeli reakcja zachodzi pod stałym ciśnieniem. I na odwrót, jeżeli znamy ΔU lub ΔH reakcji, możemy przewidzieć wartość ciepła wydzielonego podczas reakcji.

			Zgodnie z podrozdziałem 2A proces, podczas którego energia w formie ciepła uwalniana jest do otoczenia, jest okreś­lany jako egzotermiczny, a proces, podczas którego energia pochłaniana jest z otoczenia w formie ciepła, jest definiowany jako endotermiczny. Ponieważ uwolnienie ciepła pod stałym ciśnieniem oznacza zmniejszenie się entalpii układu, proces egzotermiczny to taki, podczas którego ΔH < 0. I na odwrót, ponieważ pochłonięcie ciepła powoduje wzrost entalpii, w procesie endotermicznym ΔH > 0:

			proces egzotermiczny: ΔH < 0  proces endotermiczny: ΔH > 0

			2C.1 Zmiany entalpii standardowej

			Zmiany entalpii zwykle podaje się dla procesów przebiegających w warunkach standardowych. W większości naszych rozważań będziemy stosowali pojęcie zmiany entalpii standardowej, ΔH[image: 2], czyli zmianę entalpii w procesie, w którym początkowe i końcowe substancje znajdują się w stanie standardowym:

			
				
					określenie stanu standardowego

				

			

			Stan standardowy substancji w danej temperaturze to czysta substancja pod ciśnieniem 1 bar.

			Na przykład, stan standardowy ciekłego etanolu w temperaturze 298 K to czysty ciekły etanol w temperaturze 298 K i pod ciśnieniem 1 bar. Stan standardowy stałego żelaza w temperaturze 500 K to czyste stałe żelazo w temperaturze 500 K i pod ciśnieniem 1 bar. Definicja stanu standardowego jest bardziej złożona w przypadku roztworów (podrozdział 5E). Zmiana standardowej entalpii reakcji lub procesu fizycznego jest różnicą entalpii produktów w ich stanach standardowych i entalpii substratów w ich stanach standardowych, w tej samej zadanej temperaturze..

			Przykładem zmiany entalpii standardowej jest standardowa entalpia parowania, ΔparH[image: 2], która jest zmianą entalpii, zachodzącą gdy jeden mol cząsteczek czystej cieczy pod ciśnieniem 1 bar ulega odparowaniu i przechodzi do fazy gazowej pod ciśnieniem 1 bar, jak w przypadku wody:

			H2O(c) → H2O(g)    ΔparH[image: 2](373 K) = +40,66 kJ . mol–1

			Jak wynika z podanych przykładów, entalpie standardowe mogą być podawane dla dowolnej temperatury. Jednakże temperaturą, dla której podaje się dane termodynamiczne, jest zwyczajowo 298,15 K. Wszystkie dane termodynamiczne w tym podręczniku odnoszą się do tej temperatury, o ile nie podano inaczej przez wskazanie danej temperatury przy wartości ΔH[image: 2].

			Uwaga praktyczna W obecnej notacji nazwa procesu następuje po symbolu Δ, np. ΔparH, jednakże nadal szeroko stosowana jest poprzednia notacja, np. ΔHpar. Obecna konwencja jest jednak bardziej logiczna, ponieważ indeks dolny określa typ przemiany, a nie wielkość fizyczną związaną z tą przemianą.

			(a) Entalpie przemian fizycznych

			Zmiana entalpii standardowej towarzysząca zmianie stanu fizycznego nazywana jest standardową entalpią przemiany fazowej i oznaczana symbolem ΔpfH[image: 2] (tab. 2C.1). Przykładem takiej wielkości jest standardowa entalpia parowania, ΔparH[image: 2]. Innym przykładem jest standardowa ental­pia topnienia, ΔtopH[image: 2], czyli zmiana entalpii standardowej towarzysząca przemianie ciała stałego w ciecz, na przykład

			H2O(s) → H2O(c)    ΔtopH[image: 2](273 K) = +6,01 kJ . mol–1

			Czasami przydatna jest znajomość zmiany entalpii standardowej w temperaturze przemiany oraz w temperaturze 298 K. W tabeli 2C.2 zestawiono różne rodzaje entalpii spotykane w termochemii. Spotkamy się z nimi w różnych miejscach tego podręcznika.

			
				
					
						
							
							
							
							
							
						
						
							
									
									Tabela 2C.1* Standardowe entalpie topnienia i parowania w temperaturze przemiany, ΔpfH[image: 2]/(kJ · mol–1)

								
							

							
									
									
									Ttop/K

								
									
									Topnienie

								
									
									Twrz/K

								
									
									Parowanie

								
							

						
						
							
									
									Ar

								
									
									  83,81

								
									
									  1,188

								
									
									  87,29

								
									
									  6,506

								
							

							
									
									C6H6

								
									
									278,61

								
									
									10,59

								
									
									353,2

								
									
									30,8

								
							

							
									
									H2O

								
									
									273,15

								
									
									  6,008

								
									
									373,15

								
									
									40,656 (44,016 w temp. 298 K)

								
							

							
									
									He

								
									
									    3,5

								
									
									  0,021

								
									
									    4,22

								
									
									  0,084

								
							

							
									
									* Więcej danych podano w Uzupełnieniach.

								
							

						
					

				

			


				
					
						
							
							
							
						
						
							
									
									Tabela 2C.2 Entalpie przemian

								
							

							
									
									Przemiana

								
									
									Proces

								
									
									Symbol*

								
							

						
						
							
									
									Przemiana

								
									
									faza α → faza β

								
									
									ΔpfH[image: 2]

								
							

							
									
									Topnienie

								
									
									s → c

								
									
									ΔtopH[image: 2]

								
							

							
									
									Parowanie

								
									
									c → g

								
									
									ΔparH[image: 2]

								
							

							
									
									Sublimacja

								
									
									s → g

								
									
									ΔsubH[image: 2]

								
							

							
									
									Mieszanie

								
									
									substancje czyste → mieszanina

								
									
									Δmiesz.H[image: 2]

								
							

							
									
									Rozpuszczanie

								
									
									substancja rozpuszczana → roztwór

								
									
									Δrozp.H[image: 2]

								
							

							
									
									Hydratacja

								
									
									X±(g) → X±(aq)

								
									
									ΔhydrH[image: 2]

								
							

							
									
									Atomizacja

								
									
									cząsteczki (s,c,g) → atomy(g)

								
									
									ΔatomH[image: 2]

								
							

							
									
									Jonizacja

								
									
									X(g) → X+(g) + e–(g)

								
									
									ΔjonH[image: 2]

								
							

							
									
									Przyłączenie elektronu

								
									
									X(g) + e–(g) → X–(g)

								
									
									ΔpeH[image: 2]

								
							

							
									
									Reakcja

								
									
									substraty → produkty

								
									
									ΔrH[image: 2]

								
							

							
									
									Spalanie

								
									
									związki (s,c,g) + O2(g) → CO2(g), H2O(c,g)

								
									
									ΔspalH[image: 2]

								
							

							
									
									Tworzenie

								
									
									pierwiastki → związek

								
									
									ΔtwH[image: 2]

								
							

							
									
									Aktywacja

								
									
									substraty → kompleks aktywny

								
									
									Δ‡H[image: 2]

								
							

							
									
									* Sposób zapisu zgodny z zaleceniami IUPAC. Zwyczajowo indeks dolny oznaczający przemianę jest umieszczany po symbolu ΔH, np. ΔHp.f...

								
							

						
					

				

			

			
			Entalpia jest funkcją stanu, dlatego wartość jej zmiany jest niezależna od drogi przebytej przez układ pomiędzy dwoma stanami. Ta jej cecha jest bardzo ważna, ponieważ wynika z niej, że bez względu na to, w jaki sposób zaszła przemiana pomiędzy określonymi stanem początkowym i stanem końcowym, wynikiem obliczeń będzie zawsze ta sama wartość ΔH[image: 2]. Na przykład możemy przedstawić przemianę ciała stałego w gaz albo jako sublimację (bezpośrednią przemianę ciała stałego w gaz)

			H2O(s) → H2O(g)	ΔsubH[image: 2]	

			albo jako proces dwuetapowy, w którym najpierw następuje topnienie ciała stałego, a później parowanie powstałej cieczy:

				H2O(s) → H2O(c)	ΔtopH[image: 2]

				H2O(c) → H2O(g)	ΔparH[image: 2]

			Ogólnie:	H2O(s) → H2O(g)	ΔtopH[image: 2] + ΔparH[image: 2]

			Końcowy wynik uzyskany na drodze pośredniej jest taki sam, jak otrzymany na drodze bezpośredniej, dlatego całkowita zmiana entalpii jest taka sama w obu przypadkach (1). Możemy więc wnioskować, że w przypadku procesów zachodzących w tej samej temperaturze

			ΔsubH[image: 2] = ΔtopH[image: 2] + ΔparH[image: 2]	

(2C.1)

			Ponieważ entalpie topnienia są zawsze dodatnie, można bezpośrednio wnioskować, że w danej temperaturze entalpia sublimacji danej substancji jest większa niż jej entalpia parowania.

			
				
					[image: ]
				

			

			Kolejną konsekwencją faktu, że H jest funkcją stanu, jest to, że zmiany entalpii standardowej danego procesu i procesu odwrotnego mają przeciwne znaki (2):

			ΔH[image: 2](A → B) = –ΔH[image: 2](B → A)	

(2C.2)

			Na przykład entalpia parowania wody wynosi +44 kJ · mol–1 w temperaturze 298 K, a zatem entalpia jej skraplania w tej temperaturze wynosi –44 kJ · mol–1.

			
				
					[image: ]
				

			

			Odparowanie ciała stałego często wiąże się z dużym wkładem energii, ponieważ wymaga pokonania silnych oddziaływań kulombowskich występujących pomiędzy jonami, gdy ciało stałe jest jonowe, np. w procesie

			MX → M+(g) + X–(g)

			Entalpia sieci, ΔHL, jest zmianą standardowej molowej entalpii tego procesu. Entalpia sieci jest równa energii wewnętrznej sieci w temperaturze T = 0. W temperaturach zbliżonych do pokojowej entalpia i energia różni się zaledwie o kilka kilodżuli na mol, dlatego też różnica ta jest zwykle zaniedbywana.

			Eksperymentalne wartości entalpii sieci otrzymuje się przez zastosowanie cyklu Borna–Habera. Jest to zamknięta sekwencja procesów, zaczynająca się i kończąca tym samym stanem, w której jednym z etapów jest powstawanie stałego związku z odseparowanych od siebie (nieoddziałujących ze sobą) jonów w fazie gazowej.


			Krótkie objaśnienie 2C.1 Cykl Borna–Habera

			Typowy cykl Borna–Habera dla chlorku potasu przedstawiony jest na rys. 2C.1.

			
				
					[image: ]
				

			

			Rys. 2C.1 Cykl Borna–Habera dla KCl w temperaturze 298 K. Zmiany entalpii podane są w kilodżulach na mol

			Składa się on z następujących etapów (dla wygody rozpoczynamy od pierwiastków):

			
				
					
					
					
				
				
					
							
							ΔH[image: 2]/(kJ· mol−1)

						
					

				
				
					
							
							1. Sublimacja K(s)

						
							
							+89

						
							
							[entalpia dysocjacji K(s)]

						
					

					
							
							2. Dysocjacja [image: ]Cl2(g)

						
							
							+122

						
							
							[[image: ] entalpii dysocjacji Cl2(g)]

						
					

					
							
							3. Jonizacja K(g)

						
							
							+418

						
							
							[entalpia jonizacji K(g)]

						
					

					
							
							4. Przyłączenie elektronu do Cl(g)

						
							
							–349

						
							
							[entalpia przyłączenia elektronu przez Cl(g)]

						
					

					
							
							5. Tworzenie ciała stałego z gazu

						
							
							–ΔHL/(kJ . mol−1)

						
							
					

					
							
							6. Rozkład związku

						
							
							+437

						
							
							[ujemna entalpia tworzenia KCl(s)]

						
					

				
			

			Ponieważ suma tych zmian entalpii jest równa zeru, z bilansu

			89 + 122 + 418 – 349 – ΔHL/(kJ . mol–1) + 437 = 0

			wynika, że ΔHL = +717 kJ · mol–1.

			Zadanie kontrolne 2C.1 Skonstruuj podobny cykl, pozwalający obliczyć entalpię sieci chlorku magnezu.

			Odpowiedź: 2523 kJ . mol–1

		




			Entalpie sieci otrzymane w sposób przedstawiony w Krót­kim objaśnieniu 2C.1 są zawarte w tab. 2C.3. Są one duże, w przypadku gdy jony mają jednocześnie duży ładunek i są małe, ponieważ wtedy znajdują się blisko siebie i silnie się przyciągają. Ilościową zależność pomiędzy entalpią sieci a strukturą zanalizujemy w podroz­­dziale 18B.

			
				
						
						
							
							
						
						
							
									
									Tabela 2C.3* Entalpie sieci w temperaturze 298 K, ΔHL/(kJ . mol–1)

								
							

							
									
									NaF

								
									
									787

								
							

							
									
									NaBr

								
									
									751

								
							

							
									
									MgO

								
									
									3850

								
							

							
									
									MgS

								
									
									3406

								
							

							
									
									* Więcej danych podano w Uzupełnieniach.

								
							

						
					

				

			

			(b) Entalpie przemian chemicznych

			Rozważmy teraz zmiany entalpii, które towarzyszą reakcjom chemicznym. Istnieją dwie metody przedstawiania zmiany entalpii towarzyszącej reakcji chemicznej. Jedną z nich jest równanie termochemiczne, które jest połączeniem równania reakcji i wartości odpowiedniej zmiany entalpii standardowej:

			CH4(g) + 2O2(g) → CO2(g) + 2H2O(g)     ΔH[image: 2] = –890 kJ

			ΔH[image: 2] jest zmianą entalpii, następującą w wyniku przemiany substratów, znajdujących się w stanie standardowym, w produkty, również znajdujące się w stanie standardowym:

			czyste, oddzielone od siebie substraty 

			w stanie standardowym 

			→ czyste, oddzielone od siebie produkty 

			w stanie standardowym

			Z wyjątkiem reakcji jonowych w roztworze zmiany entalpii towarzyszące mieszaniu i rozdzielaniu są nieznaczne w porównaniu ze zmianą entalpii, która następuje w wyniku samej reakcji. W przypadku spalania metanu wartość standardowej entalpii odnosi się do reakcji przebiegającej w temperaturze 298,15 K, w której 1 mol CH4 w postaci czystego gazowego metanu pod ciśnieniem 1 bar reaguje całkowicie z 2 molami O2 w postaci czystego tlenu i powstaje 1 mol CO2 w postaci czystego gazowego dilenku węgla pod ciśnieniem 1 bar oraz 2 mole H2O w postaci czystej ciekłej wody pod ciśnieniem 1 bar.

			Drugą metodą jest zapisanie reakcji chemicznej, a następnie podanie standardowej entalpii reakcji, ΔrH[image: 2], na przykład dla reakcji spalania metanu

			CH4(g) + 2O2(g) → CO2(g) + 2H2O(g)

			ΔrH[image: 2] = –890 kJ . mol–1

			Dla reakcji w postaci 2A + B → 3C + D standardowa entalpia reakcji wynosi

			[image: ]

			gdzie Hm[image: 2](J) jest standardową molową entalpią substancji J w danej temperaturze. Należy zwrócić uwagę, że obecność jednostki mol w wartości ΔrH[image: 2] wynika bezpośrednio z faktu, że w równaniu tym występują entalpie molowe. Wartość ΔrH[image: 2] przeliczona „na mol” jest otrzymywana przez uwzględnienie współczynników stechiometrycznych w równaniu chemicznym. W tym przypadku przeliczenie ΔrH[image: 2] „na mol” oznacza „na 2 mole A”, „na mol B”, „na 3 mole C” i „na mol D”. W ogólnym przypadku	

			
			[image: ]	

(2C.3)

			
				
					
						definicja

					

					
						standardowa entalpia reakcji

					

				

			

			W tym równaniu molowa entalpia każdego z reagentów pomnożona jest przez jego bezwymiarowy i dodatni współczynnik stechiometryczny, ν. Ta formalna definicja jest mało praktyczna, ponieważ bezwzględne wartości standardowych molowych entalpii nie są znane. W sekcji 2C.2a zobaczymy, jak można rozwiązać ten problem.

			
				
					Krótkie objaśnienie 2C.2 Entalpia spalania

					Reakcja spalania glukozy jest następująca

					C6H12O6(s) + 6O2(g) → 6CO2(g) + H2O(c)

					ΔspalH[image: 2] = –2808 kJ . mol–1

					Podana wartość oznacza, że podczas spalania w warunkach standardowych (w temp. 298 K) 1 mola C6H12O6 wydziela się 2808 kJ ciepła. Więcej tego typu danych zawiera tab. 2C.4.

					Zadanie kontrolne 2C.2 Oblicz efekt cieplny spalania 1,0 dm3 oktanu o gęstości 0,703 g . cm3 w temp. 298 K.

					Odpowiedź: 34 MJ

				

			

			Standardowe entalpie niektórych reakcji mają odrębne nazwy ze względu na swoje szczególne znaczenie. Na przykład standardowa entalpia spalania, ΔspalH[image: 2], jest standardową entalpią reakcji całkowitego utlenienia związku orga­nicznego do gazowego CO2 i ciekłej H2O, jeżeli związek ten zawiera C, H i O, oraz dodatkowo do N2, jeżeli zawiera również N.

			
				
					
						
							
							
							
						
						
							
									
									Tabela 2C.4* Standardowe entalpie tworzenia (ΔtwH[image: 2]) i spalania (ΔspalH[image: 2]) niektórych związków organicznych w temperaturze 298 K

								
							

							
									
									
									ΔtwH[image: 2]/(kJ ··mol−1)

								
									
									ΔspalH[image: 2]/(kJ ··mol−1)

								
							

						
						
							
									
									Benzen, C6H6(c)

								
									
									+49,0

								
									
									−3268

								
							

							
									
									Etan, C2H6(g)

								
									
									−84,7

								
									
									−1560

								
							

							
									
									Glukoza, C6H12O6(s)

								
									
									−1274

								
									
									−2808

								
							

							
									
									Metan, CH4(g)

								
									
									−74,8

								
									
									−890

								
							

							
									
									Metanol, CH3OH(c)

								
									
									−238,7

								
									
									−721

								
							

							
									
									* Więcej danych zawierają Uzupełnienia.

								
							

						
					

				

			

			(c) Prawo Hessa

			Wartości standardowych entalpii jednych reakcji można wykorzystać do obliczenia nieznanej wartości entalpii innej reakcji. Wyrażona w ten sposób pierwsza zasada termodynamiki nosi nazwę prawa Hessa:

			
				
					prawo Hessa

				

			

			Standardowa entalpia danej reakcji jest sumą algebraiczną standardowych entalpii pojedynczych reakcji, na które można tę reakcję podzielić.

			Poszczególne reakcje niekoniecznie muszą być możliwe do zrealizowania w praktyce, mogą to być reakcje hipotetyczne. Jedynym wymogiem, jaki muszą spełniać, jest to, by ich równania odpowiednio się bilansowały. Termodynamiczną podstawą tego prawa jest niezależność wartości ΔrH[image: 2] od drogi. Wynika z niej, że wychodząc z określonych substratów i poddając je dowolnej sekwencji reakcji (w tym również jedynie hipotetycznych) w celu otrzymania określonych produktów, otrzymujemy tę samą zmianę entalpii. Znaczenie prawa Hessa polega na tym, że pozwala ono otrzymać dane dotyczące interesującej nas reakcji, które mogą być trudne do uzyskania bezpośrednio na drodze eksperymentu, przez wykorzystanie danych dotyczących innych reakcji.

			
				
					Przykład 2C.1 Zastosowanie prawa Hessa

					Standardowa entalpia reakcji uwodornienia propenu

					CH2=CHCH3(g) + H2(g) → CH3CH2CH3(g)

					wynosi –124 kJ · mol–1. Standardowa entalpia reakcji spalania propanu

					CH3CH2CH3(g) + 5O2(g) → 3CO2(g) + 4H2O(c)

					wynosi –2220 kJ · mol–1. Standardowa entalpia reakcji tworzenia wody

					H2(g) + [image: ]O2(g) → H2O(c)

					wynosi –286 kJ . mol–1. Oblicz standardową entalpię spalania propenu.

					Sposób rozwiązania Umiejętnością, którą należy rozwinąć, jest otrzymywanie konkretnego równania termochemicznego przez odpowiednią kombinację innych równań. Należy tak dodawać lub odejmować reakcje, aby uzyskać wymaganą reakcję. Następnie w ten sam sposób należy dodawać lub odejmować entalpie tych reakcji.

					Odpowiedź Interesująca nas reakcja spalania to

					C3H6(g) + [image: ]O2(g) → 3CO2(g) + 3H2O(c)

					Reakcję tę można uzyskać jako sumę następujących reakcji:

					
						
							
							
						
						
							
									
									
									ΔrH[image: 2]/(kJ ··mol−1)

								
							

						
						
							
									
									C3H6(g) + H2(g) → C3H8(g)

								
									
									−124

								
							

							
									
									C3H8(g) + 5 O2(g) → 3 CO2(g) + 4 H2O(c)

								
									
									−2220

								
							

							
									
									[image: ]

								
									
									+286

								
							

							
									
									[image: ]

								
									
									−2058

								
							

						
					

					Zadanie kontrolne 2C.3 Oblicz entalpię uwodornienia benzenu, wykorzystując jego entalpię spalania i entalpię spalania cykloheksanu.

					Odpowiedź: –206 kJ . mol–1

				

			

			2C.2 Standardowe entalpie tworzenia

			Standardowa entalpia tworzenia substancji, ΔtwH[image: 2], jest standardową entalpią reakcji tworzenia tego związku z pierwiastków znajdujących się w odpowiednich dla nich stanach odniesienia.

			
				
					definicja stanu odniesienia

				

			

			Stanem odniesienia pierwiastka jest jego stan najbardziej stabilny w danej temperaturzei pod ciśnieniem 1 bar.

			Na przykład w temperaturze 298 K stanem odniesienia dla azotu jest gazowy azot, dla rtęci jest nim ciekła rtęć, dla węgla jest to grafit, a dla cyny jest jej biała (metaliczna) odmiana. Istnieje jeden wyjątek od zasady dotyczącej stanów odniesienia, mianowicie w przypadku fosforu stanem odniesienia jest fosfor biały – odmiana alotropowa tego pierwiastka, która nie jest najbardziej stabilna, natomiast jest ona najłatwiej odtwarzalną jego postacią. Standardowe entalpie tworzenia są wyrażane w przeliczeniu na mol cząsteczek lub, w przypadku substancji jonowych, mol jednostek formalnych występujących we wzorze chemicznym związku. Na przykład standardowa entalpia tworzenia ciekłego benzenu w temperaturze 298 K dotyczy reakcji

			6C(s, grafit) + 3H2(g) → C6H6(c)

			i wynosi +49,0 kJ . mol–1. Standardowe entalpie tworzenia pierwiastków w ich stanach odniesienia wynoszą zero we wszystkich temperaturach, ponieważ można je uważać za entalpie wirtualnych reakcji, na przykład N2(g) → N2(g). Wartości niektórych entalpii tworzenia są przedstawione w tab. 2C.5 i 2C.6.

			Definicja standardowej entalpii tworzenia jonów w roztworze sprawia pewien problem, ponieważ nie jest możliwe otrzymanie roztworu zawierającego wyłącznie kationy albo wyłącznie aniony.

			
				
						
						
							
							
						
						
							
									
									Tabela 2C.5* Standardowe entalpie tworzenia związków nieorganicznych w temperaturze 298 K, ΔtwH[image: 2]/(kJ · mol–1)

								
							

							
									
									
									ΔtwH[image: 2]/(kJ . mol–1)

								
							

						
						
							
									
									H2O(c)

								
									
									−285,83

								
							

							
									
									H2O(g)

								
									
									−241,82

								
							

							
									
									NH3(g)

								
									
									−46,11

								
							

							
									
									N2H4(c)

								
									
									+50,63

								
							

							
									
									NO2(g)

								
									
									+33,18

								
							

							
									
									N2O4(g)

								
									
									+9,16

								
							

							
									
									NaCl(s)

								
									
									−411,15

								
							

							
									
									KCl(s)

								
									
									−436,75

								
							

							
									
									* Więcej danych zawierają Uzupełnienia.

								
							

						
					

				

			

			Problem ten rozwiązano, ustalając, że jeden z jonów, zgodnie z konwencją jest nim jon wodorowy, ma zerową standardową entalpię tworzenia we wszystkich tempe­raturach:

			
				
					
						
							
							
						
						
							
									
									Tabela 2C.6* Standardowe entalpie tworzenia związków organicznych w temperaturze 298 K, ΔtwH[image: 2]/(kJ · mol–1)

								
							

							
									
									
									ΔtwH[image: 2]/(kJ . mol–1)

								
							

						
						
							
									
									CH4(g)

								
									
									–74,81

								
							

							
									
									C6H6(c)

								
									
									+49,0

								
							

							
									
									C6H12(c)

								
									
									–156

								
							

							
									
									CH3OH(c)

								
									
									–238,66

								
							

							
									
									CH3CH2OH(c)

								
									
									–277,69

								
							

							
									
									* Więcej danych zawierają Uzupełnienia.

								
							

						
					

				

			

			ΔtwH[image: 2] (H+,aq) = 0           konwencja     jony w roztworze     

(2C.4)

			
				
					Krótkie objaśnienie 2C.3 Entalpie tworzenia jonów w roztworze

					Entalpia tworzenia HBr(aq) wynosi –122 kJ · mol–1. Całą tę wartość można przypisać powstawaniu jonów Br-(aq), możemy więc przyjąć, że ΔtwH[image: 2] (Br-,aq) = –122 kJ . mol–1. Wartość ta może następnie być zestawiona na przykład z entalpią tworzenia AgBr(aq) w celu wyznaczenia wartości ΔtwH[image: 2] (Ag+,aq) itd. W wyniku przyjęcia takiej definicji rzeczywiste wartości entalpii tworzenia jonów są zmienione o stałą wartość, dobraną tak, by standardowa entalpia tworzenia jednego z nich, tj. H+(aq), miała zerową wartość.

					Zadanie kontrolne 2C.4 Oblicz wartość ΔtwH[image: 2] (Ag+,aq) wiedząc, że standardowa entalpia tworzenia AgBr(aq) wynosi –17 kJ . mol–1.

					Odpowiedź: +105 kJ · mol–1

				

			

			(a) Entalpia reakcji wyrażona przez entalpie tworzenia

			Hipotetycznie możemy uważać reakcję za proces, który przebiega najpierw przez rozkład substratów na pierwiastki, po którym następuje powstawanie produktów z tych pierwiastków. Wartość ΔrH[image: 2] sumarycznej reakcji jest sumą entalpii tych reakcji rozkładu i tworzenia. Ponieważ rozkład jest procesem odwrotnym do tworzenia, entalpia etapu rozkładu ma znak przeciwny do znaku entalpii tworzenia (3).

			
				
					[image: ]
				

			

			Znajomość entalpii tworzenia odpowiednich substancji jest zatem wystarczająca, by obliczyć entalpię dowolnej reakcji zgodnie z równaniem

				

			[image: ]

			postać praktyczna     standardowa entalpia reakcji 

    (2C.5a)

			
				
					
					

				

			

			w którym entalpie tworzenia wszystkich substancji pomnożone są przez ich współczynniki stechiometryczne. To równanie jest praktyczną wersją formalnej definicji entalpii reakcji danej równaniem (2C.3). Bardziej skomplikowana wersja tego wyrażenia zawiera liczby stechiometryczne νJ, które należy odróżnić od współczynników stechiometrycznych. Liczby stechiometryczne są dodatnie dla produktów i ujemne dla substratów. Możemy więc napisać

			[image: ]	

(2C.5b)

			Liczby stechiometryczne, które mają znak dodatni lub ujemny, są oznaczane jako νJ lub ν(J). Współczynniki stechiometryczne, które są zawsze dodatnie, są oznaczane po prostu jako ν (bez indeksu dolnego).

			
				
					Krótkie objaśnienie 2C.4 Entalpie tworzenia

					Zgodnie z równaniem (2C.5a) standardową entalpię reakcji 2HN3(c) + 2NO(g) → H2O2(c) + 4N2(g) można obliczyć w następujący sposób:

					ΔrH[image: 2] = {ΔtwH[image: 2](H2O2,c) + 4ΔtwH[image: 2](N2,g)}     – {2ΔtwH[image: 2](HN3,c) + 2ΔtwH[image: 2](NO,g)} = {187,78 + 4 . (0)}kJ . mol–1 – {2 . (264,0)     + 2 . (90,25)} kJ . mol–1 = –896,3 kJ . mol–1

					Aby zastosować równ. (2C.5b) ustalamy, że ν(HN3) = –2, ν(NO) = –2, ν(H2O2) = +1 i ν(N2) = +4, a następnie możemy napisać

					ΔrH[image: 2] = ΔtwH[image: 2](H2O2,c) + 4ΔtwH[image: 2](N2,g) – 2ΔtwH[image: 2](HN3,c) – 2ΔtwH[image: 2](NO,g)

					i otrzymujemy taki sam wynik.

					Zadanie kontrolne 2C.5 Oblicz standardową entalpię reakcji C(grafit) + H2O(g) → CO(g) + H2(g)

					Odpowiedź: +131,29 kJ . mol–1

				

			

			(b) Entalpie tworzenia a modelowanie molekularne

			Wiemy już, jak obliczać standardowe entalpie reakcji, korzystając ze standardowych entalpii tworzenia. Powstaje teraz pytanie, czy możemy obliczać standardowe entalpie tworzenia na podstawie znajomości chemicznej struktury substancji. Odpowiadając krótko, należy stwierdzić, że nie ma termodynamicznie ścisłej metody wyrażania entalpii tworzenia za pomocą wkładów pochodzących od pojedynczych atomów i wiązań. W przeszłości stosowano przybliżone metody jej obliczania oparte na średnich entalpiach wiązań, ΔH(A–B), czyli średniej zmianie entalpii spowodowanej zerwaniem wiązania A–B:

			A–B(g) → A(g) + B(g)	ΔH(A–B)

			Jednakże ta metoda jest znana ze swojej zawodności, co w pewnym stopniu wynika z faktu, że ΔH(A–B) są wartościami średnimi dla szeregu podobnych związków. Ta metoda nie rozróżnia również izomerów geometrycznych, w których obecne są te same atomy i wiązania, a mimo to ich eksperymentalnie wyznaczone entalpie tworzenia mogą się znacznie różnić.

			
				
					
					

				

			

			Ta dość prymitywna metoda została w znacznym stopniu zastąpiona przez wspomagane komputerowo modelowanie molekularne. W komercyjnie dostępnym oprogramowaniu wykorzystuje się przedstawione w podrozdziale 10E reguły obliczania standardowej entalpii tworzenia cząsteczki narysowanej na ekranie komputerowym. Techniki te mogą uwzględniać różne konformacje tej samej cząsteczki. Na przykład w przypadku metylocykloheksanu obliczona różnica pomiędzy energiami różnych konformacji waha się od 5,9 do 7,9 kJ · mol–1, a konformer ekwatorialny ma niższą standardową entalpię tworzenia. Szacunki te są zbieżne z wartością eksperymentalną wynoszącą 7,5 kJ · mol–1. Jednakże dobra zgodność między wynikami teoretycznymi i eksperymentalnymi jest stosunkowo rzadka. Metody obliczeniowe umożliwiają prawie zawsze prawidłową ocenę, który konformer jest bardziej stabilny, ale nie zawsze pozwalają poprawnie obliczyć wartość różnicy energii konformacji. Najbardziej wiarygodną metodą wyznaczania entalpii tworzenia pozostaje kalorymetria, najczęściej przez wyznaczanie za jej pomocą entalpii spalania.

			
				
					
						
						[image: ]
					

Rys. 2C.2 Jeśli temperatura wzrasta, entalpia zarówno substratów jak i produktów zwiększa się, ale niekoniecznie w takim samym stopniu. W obu przypadkach zmiana entalpii zależy od pojemności cieplnych tych substancji. Zmiana entalpii reakcji odzwierciedla różnicę w zmianach ich entalpii

					

					
				

			

			
				
					Krótkie objaśnienie 2C.5 Modelowanie molekularne

					W każdym oprogramowaniu stosowane są właściwe mu metody, jednakże w większości przypadków ogólne zasady są te same: należy określić strukturę cząsteczki i wybrać metodę obliczeniową. Gdy procedurę zastosuje się do aksjalnych i ekwatorialnych izomerów metylocykloheksanu, uzyskana typowa wartość standardowej entalpii tworzenia, obliczona dla izomeru ekwatorialnego w fazie gazowej, wynosi –183 kJ · mol–1 (przy zastosowaniu pół­emiprycznej metody AM1), natomiast dla izomeru aksjalnego wynosi –177 kJ · mol–1, co oznacza różnicę 6 kJ · mol–1. Różnica entalpii wyznaczona eksperymentalnie wynosi 7,5 kJ · mol–1.

					Zadanie kontrolne 2C.6 Jeżeli masz możliwość skorzystania z oprogramowania do modelowania, wykonaj analogiczne obliczenia dla obu izomerów cykloheksanolu.

					Odpowiedź: Metoda AM1: izomer ekw. –345 kJ . mol–1; izomer aks. –349 kJ . mol–1

				

			

			2C.3 Zależność entalpii reakcji od temperatury

			
				
					
					

				

			

			Standardowe entalpie wielu ważnych reakcji zostały zmierzone w różnych temperaturach. Jednakże nawet nie znając entalpii reakcji w danej temperaturze, można ją obliczyć, znając pojemności cieplne i entalpię reakcji w jakiejś innej temperaturze (rys. 2C.2). W wielu przypadkach pojemności cieplne są wyznaczone z większą dokładnością niż entalpie reakcji, dlatego metoda, którą teraz opiszemy, jest bardziej dokładna niż bezpośredni pomiar entalpii reakcji w podwyższonej temperaturze, o ile dysponujemy odpowiednimi danymi.

			Z równania (2B.6a) (dH = CpdT) wynika, że gdy temperatura substancji rośnie od T1 do T2, jej entalpia zmienia się od H(T1) do

			[image: ]	

(2C.6)

			przy założeniu, że w tym zakresie temperatur nie zachodzi żadna przemiana fazowa. Ponieważ równanie to odnosi się do każdej substancji biorącej udział w reakcji, standardowa entalpia reakcji zmienia się z ΔrH[image: 2](T1) do
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(2C.7a)

			
				
					prawo Kirchhoffa

				

			

			gdzie ΔrCp[image: 2] jest różnicą molowych pojemności cieplnych produktów i substratów w warunkach standardowych z wagami równymi współczynnikom stechiometrycznym występującym w równaniu reakcji:
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(2C.7b)

			lub w notacji zastosowanej w równaniu (2C.5b):
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(2C.7c)

			Równanie (2C.7a) jest znane jako prawo Kirchhoffa. Zwykle założenie, że ΔrCp[image: 2] jest niezależne od temperatury, jest dobrym przybliżeniem, przynajmniej w odpowiednio wąskim zakresie temperatury. Chociaż poszczególne pojemności cieplne mogą się zmieniać, ich różnica zmienia się w mniejszym stopniu. W niektórych przypadkach uwzględnić można zależność temperaturową pojemności cieplnych, stosując równ. (2B.8).

			
				
					Przykład 2C.2 Zastosowanie prawa Kirchhoffa

					Standardowa entalpia tworzenia H2O(g) w temperaturze 298 K wynosi –241,82 kJ . mol–1. Oblicz jej wartośćw temperaturze 100°C, jeśli molowe pojemności cieplne pod stałym ciśnieniem wynoszą: H2O(g): 33,58 J . K–1 . mol–1; H2(g): 28,84 J . K–1 . mol–1; O2(g): 29,37 J . K–1 . mol–1. Załóż, że pojemności cieplne nie zależą od temperatury.

					Sposób rozwiązania Gdy ΔrCp[image: 2] jest niezależne od temperatury w zakresie od T1 do T2, całka w równaniu (2C.7a) wynosi (T2 – T1)ΔrCp[image: 2]. Dlatego

					ΔrH[image: 2](T2) = ΔrH[image: 2](T1) + (T2 – T1)ΔrCp[image: 2]

					Aby dokończyć zadanie, napisz równanie reakcji, ustal współczynniki stechiometryczne i oblicz ΔrCp[image: 2] na podstawie danych.

					Odpowiedź Równaniem reakcji jest: H2(g) + [image: ]O2(g) → H2O(g), a więc

					ΔrCp[image: 2] = Cp[image: 2],m(H2O,g) – {Cp[image: 2],m(H2,g) +  [image: ]Cp[image: 2],m(O2,g)} = 9,94 J . K–1 . mol–1

					Wynika stąd, że

					ΔrH[image: 2](373 K) = –241,82 kJ . mol–1 + (75 K) . (–9,94 J . K–1 . mol–1) = –242,6 kJ . mol–1

					Zadanie kontrolne 2C.7 Oblicz standardową entalpię tworzenia cykloheksanu, C6H12(c), w temperaturze 400 K na podstawie danych zebranych w tab. 2C.6.

					Odpowiedź: –163 kJ . mol–1

				

			

			2C.4 Techniki eksperymentalne

			Jak opisano w podrozdziale 2B, klasycznym narzędziem termochemii jest kalorymetr. Jednakże dzięki postępowi technologicznemu możliwe stały się pomiary przy użyciu próbek o masie wynoszącej zaledwie kilka miligramów. Dalej opisano dwie techniki o takich możliwościach.

			
				
					
						
						[image: ]
					

Rys. 2C.3 Różnicowy kalorymetr skaningowy. Materiały próbki i odnośnika są ogrzewane w oddzielnych, lecz identycznych metalowych komorach. Rejestruje się różnicę mocy, niezbędną do utrzymania jednakowej temperatury komór, gdy temperatura wzrasta

					

					
				

			

			(a) Różnicowa kalorymetria skaningowa

			Różnicowy kalorymetr skaningowy (DSC, ang. differential scanning calorimeter) mierzy energię przeniesioną w formie ciepła na próbkę lub z próbki podczas przemiany fizycznej lub chemicznej zachodzącej pod stałym ciśnieniem. Termin „różnicowy” nawiązuje do faktu, że zachowanie próbki jest porównywane z zachowaniem odnośnika, który nie ulega przemianie fizycznej ani chemicznej podczas analizy. Termin „skaningowy” jest związany z tym, że temperatury próbki i odnośnika są stopniowo zwiększane („skanowane”) podczas analizy.

			DSC składa się z dwóch małych komór, które podczas pomiaru są elektrycznie ogrzewane ze stałą szybkością. Podczas liniowego skanowania temperatura T po czasie t wynosi T = T0 + αt, gdzie T0 jest temperaturą początkową, a α – szybkością skanowania. Moc prądu elektrycznego zasilającego grzejniki podczas analizy tak, aby utrzymać tę samą temperaturę w komorach próbki i odnośnika, jest kontrolowana komputerowo (rys. 2C.3).

			Jeżeli w temperaturze T w próbce nie zachodzi żadna fizyczna ani chemiczna przemiana, możemy wyrazić ciepło przekazane próbce jako qp = CpΔT, gdzie ΔT = T – T0, a Cp nie zależy od temperatury. Ponieważ T = T0 + αt, ΔT = αt. Zajście procesu chemicznego lub fizycznego wymaga przekazania ciepła qp + qp,nadm, gdzie qp,nadm jest dodatkową energią przekazaną próbce w formie ciepła, by uzyskać tę samą zmianę temperatury próbki i odnośnika. Wielkość qp,nadm jest interpretowana jako wynikająca z pozornej zmiany pojemności cieplnej próbki pod stałym ciśnieniem, Cp, podczas skanowania temperatury:
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(2C.8)

				

			gdzie Pnadm = qp,nadm/t jest dodatkową mocą elektryczną konieczną do wyrównania temperatury komór próbki i odnoś­nika. Wynik pomiaru DSC, zwany również termogramem, jest wykresem zależności Cp,nadm od T (rys. 2C.4). Zmiana entalpii związana z tym procesem wynosi
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(2C.9)

			przy czym T1 i T2 są odpowiednio temperaturami na początku i końcu procesu. Z zależności tej wynika, że zmiana entalpii jest równa polu powierzchni pod wykresem zależności Cp,nadm od T.
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Rys. 2C.4 Termogram białka ubikwityny przy pH = 2,45. Białko zachowuje swoją natywną strukturę do temperatury około 45°C, po czym ulega endotermicznej zmianie konformacji [B. Chowdhry, S.LeHarne, J.Chem.Ed., 74, 236 (1997)]

					

					
				

			

			Technika ta jest stosowana na przykład do oceny trwałości białek, kwasów nukleinowych i błon. Z termogramu przedstawionego na rys. 2C.4 wynika, że konformacja białka ubikwityny ulega endotermicznej zmianie, podczas której jednoczesnemu zerwaniu ulega duża liczba niekowalencyjnych wiązań (np. wiązań wodorowych), wskutek czego następuje denaturacja białka związana ze zmianą jego trójwymiarowej struktury. Pole powierzchni pod krzywą jest miarą ciepła pochłoniętego w tym procesie i może być utożsamione ze zmianą entalpii. Termogram wskazuje również na powstanie nowych oddziaływań międzycząsteczkowych w zdenaturowanym białku. Wzrost pojemności cieplnej towarzyszący przejściu formy natywnej w zdenaturowaną odzwierciedla zmianę zwartej konformacji natywnej na zdenaturowaną, w której większa liczba aminokwasowych łańcuchów bocznych oddziałuje z otaczającymi je cząsteczkami wody.

			
				
					
					

				

			

			(b) Izotermiczna kalorymetria miareczkowa

			Izotermiczna kalorymetria miareczkowa (ITC, ang. isothermal titration calorimetry) jest również „różnicową” techniką, w której termiczne właściwości próbki są porównywane z właściwościami odnośnika. Urządzenie ITC przedstawione jest na rys. 2C.5. Jedno z termicznie przewodzących naczyń o objętości kilku mililitrów (10–6 m3) zawiera odnośnik (np. wodę) i grzejnik o mocy kilku miliwatów. Drugie naczynie zawiera jeden z reagentów, np. roztwór makrocząsteczek zawierających miejsca wiążące. Naczynie to również zawiera grzejnik. Na początku eksperymentu włączane są obydwa grzejniki i ściśle oznaczone ilości (o objętości około mikrolitra, 10–9 m3) drugiego reagenta dodawane są do komory reakcyjnej. Mierzona jest moc potrzebna do utrzymania tej samej różnicy temperatur względem komory odnośnika. Jeżeli reakcja jest egzotermiczna, mniejsza moc jest potrzebna, jeżeli zaś jest endotermiczna, konieczne jest dostarczenie większej mocy.
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Rys. 2C.6 (a) Wykres mocy użytej po każdym dodaniu reagenta, (b) suma kolejnych zmian entalpii podczas miareczkowania
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	Rys. 2C.5 Schemat aparatury stosowanej w izotermicznej kalorymetrii miareczkowej

					

					
				

			

			Typowy wynik pomiaru ITC przedstawiony jest na rys. 2C.6, który zawiera wykres mocy potrzebnej do utrzymania stałej różnicy temperatury. Na podstawie wartości mocy i czasu, δt, przez jaki jest dostarczana, i w oparciu o zależność δqi = Piδt obliczane jest ciepło dostarczone w i-tym dodaniu reagenta. Jeżeli objętość roztworu wynosi V, a stężenie molowe reagenta A, który nie przereagował podczas i-tego wtrysku, wynosi ci, to zmiana jego stężenia podczas tego wtrysku wynosi δci, a ciepło wydzielone (lub pochłonięte) w reakcji wynosi VΔrHδci = δqi. Suma wszystkich wartości δqi, przy założeniu, że suma δci jest znanym stężeniem początkowym reagenta, może być interpretowana jako wartość ΔrH reakcji.

			Lista pojęć kluczowych

			☐	1.	Standardowa entalpia przemiany jest równa energii przekazanej w formie ciepła podczas przemiany zachodzącej pod stałym ciśnieniem.

			☐	2.	Równanie termochemiczne jest równaniem reakcji chemicznej połączonym z wartością związanej z nią zmianą entalpii.

			☐	3.	Prawo Hessa stwierdza, że standardowa entalpia reakcji jest sumą standardowych entalpii pojedynczych reakcji składowych, na które można podzielić daną reakcję.

			☐	4.	Standardowe entalpie tworzenia są definiowane za pomocą stanów odniesienia pierwiastków.

			☐	5.	Standardowa entalpia reakcji jest wyrażana za pomocą różnicy standardowych entalpii tworzenia produktów i substratów.

			Zestawienie równań

			
				
					
					
					
					
				
				
					
							
							Właściwość

						
							
							Równanie

						
							
							Komentarz

						
							
							Numer równania

						
					

				
				
					
							
							Standardowa entalpia reakcji

						
							
							[image: ]

						
							
							ν – współczynniki stechiometryczne

							νJ – liczby stechiometryczne

						
							
							2C.5

						
					

					
							
							Prawo Kirchhoffa

						
							
							[image: ]

						
							
							
							2C.7a

						
					

					
							
							
							[image: ]

						
							
							
							2C.7c

						
					

					
							
							
							[image: ]

						
							
							jeśli ΔrCp[image: 2] jest niezależne od temperatury

						
							
					

				
			

			2D Funkcje stanu i różniczki zupełne

			
				
					
					
						
								➤ Dlaczego należy zapoznać się z tym materiałem?

						

						Termodynamika daje nam możliwość ustalenia zależności pomiędzy wieloma właściwościami. Ten podrozdział stanowi wprowadzenie do posługiwania się równaniami zawierającymi funkcje stanu. Otrzymamy w nim ważne zależności, takie jak związek między pojemnościami cieplnymi. Zostanie tu również omówiony efekt Joule’a–Thomsona dotyczący ochładzania gazów i mający ważne konsekwencje technologiczne.

						
								➤ Jaka jest myśl przewodnia?

						

						Fakt, że energia wewnętrzna i entalpia są funkcjami stanu, pozwala wyprowadzić związki między właściwościami termodynamicznymi.

						
								➤ Co już należy wiedzieć?

						

						Należy wiedzieć, że energia wewnętrzna i entalpia są funkcjami stanu (podrozdziały 2B i 2C) i znać pojęcie pojemności cieplnej. Należy umieć skorzystać z kilku prostych równań dotyczących pochodnych cząstkowych (Podstawy matematyczne 2).

					

				

			

			Funkcja stanu jest wielkością, która zależy jedynie od obecnego stanu układu, natomiast nie zależy od tego, w jakich stanach znajdował się wcześniej. Przykładami funkcji stanu są energia wewnętrzna i entalpia. Natomiast wielkości fizyczne, które zależą od drogi, przez którą przechodzi układ pomiędzy dwoma stanami, nazywamy funkcjami procesu (funkcjami drogi). Przykładami funkcji procesu są praca i ciepło, dostarczone do układu przed osiągnięciem danego stanu. Nie możemy powiedzieć, że w danym stanie układ ma pracę lub ciepło. W każdym przypadku energia przekazana w formie pracy lub ciepła zależy od drogi, przez którą układ przechodzi pomiędzy stanami, a nie od jego obecnego stanu.

			Potęga termodynamiki wynika w części z faktu, że wykorzystuje ona matematyczne właściwości funkcji stanu do wyciągania ważnych wniosków dotyczących związków między właściwościami fizycznymi i w ten sposób odkrywa często zupełnie niespodziewane zależności. W praktyce możliwości te są wykorzystywane do obliczania wartości interesującej nas wielkości na podstawie różnych innych zmierzonych wielkości.

			2D.1 Różniczki zupełne i niezupełne

			Rozważmy układ ulegający zmianom przedstawionym na rys. 2D.1. Początkowy stan układu jest oznaczany jako p, a energia wewnętrzna układu w tym stanie jako Up. Układ wykonuje pracę podczas adiabatycznego rozprężania do stanu końcowego k. Układ ma w tym stanie energię wewnętrzną Uk, a praca wykonana przez układ przechodzący od stanu p do stanu k po drodze 1 wynosi w. Należy zwrócić uwagę na stosowaną tu terminologię: U jest właściwością stanu, a w jest właściwością związaną z drogą. Rozważmy teraz inny proces zachodzący po drodze 2, w którym stany początkowy i końcowy są te same, jak w przypadku procesu zachodzącego po drodze 1, ale w którym rozprężanie nie jest adiabatyczne. Energia wewnętrzna zarówno stanu początkowego, jak i końcowego, jest taka sama jak w poprzednim przypadku (ponieważ U jest funkcją stanu). Jednakże w przypadku drogi 2 układ pochłania w formie ciepła energię q', a praca w' nie jest równa pracy w. Dlatego mówimy, że praca i ciepło są funkcjami drogi.
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						Rys. 2D.1 Energia wewnętrzna układu zmienia się, w miarę jak zmieniają się jego objętość i temperatura. Jako droga 1 i droga 2 oznaczone są odpowiednio adiabatyczna i nieadiabatyczna droga przemiany. Są one związane z różnymi wartościami q i w, ale z tą samą wartością ΔU

					

				

			

			Jeżeli układ przechodzi zmiany na jakiejś drodze (na przykład jest ogrzewany), U zmienia się z Up do Uk, a całkowita zmiana energii wewnętrznej jest sumą (całką) wszystkich nieskończenie małych jej zmian zachodzących wzdłuż tej drogi:
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(2D.1)

			Wartość ΔU zależy od początkowego i końcowego stanu układu, natomiast jest niezależna od drogi, jaką układ przeszedł pomiędzy nimi. Niezależność od drogi tej całki wyraża określenie dU jako „różniczki zupełnej”. Mówiąc ogólnie, różniczka zupełna jest nieskończenie małą wielkością, która po scałkowaniu daje wynik, który jest niezależny od drogi pomiędzy stanem początkowym i końcowym.

			Kiedy układ jest ogrzewany, całkowita energia przekazywana mu w formie ciepła jest sumą wszystkich pojedynczych porcji ciepła przekazywanych mu na każdym odcinku drogi:
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(2D.2)

			Należy zwrócić uwagę na różnicę pomiędzy tym równaniem a równaniem (2D.1). Po pierwsze, nie zastosowano w nim oznaczenia Δq, ponieważ q nie jest funkcją stanu, dostarczona energia nie może być więc wyrażona jako qk – qp. Po drugie, musi ono zawierać drogę całkowania, ponieważ q zależy od wybranej drogi (na przykład na drodze adiabatycznej q = 0, podczas gdy na drodze nieadiabatycznej pomiędzy tymi samymi dwoma stanami q ≠ 0). Ta zależność od drogi jest wyrażona określeniem dq jako „różniczki niezupełnej”. Różniczka niezupełna jest nieskończenie małą wielkością, która po scałkowaniu daje wynik, który jest zależny od drogi pomiędzy stanem początkowym i końcowym. Często dq jest zapisywane jako đq w celu podkreślenia, że jest to różniczka niezupełna i wymaga podania drogi.

			Praca wykonana na układzie w celu przeprowadzenia go z jednego stanu do drugiego zależy od wybranej drogi pomiędzy tymi stanami, na przykład praca wykonana podczas przemiany adiabatycznej i nieadiabatycznej na ogół jest różna. Oznacza to, że dw jest różniczką niezupełną, dlatego często jest zapisywana jako đw.

			
				
					
					

				

			

			
				
					Przykład 2D.1 Obliczanie pracy, ciepła i zmian energii wewnętrznej

					Rozważmy gaz doskonały w cylindrze zamkniętym tłokiem. Załóżmy, że stan początkowy układu charakteryzują parametry T i Vp, a stan końcowy parametry T i Vk. Zmiana stanu może być przeprowadzona na wiele sposobów, spośród których najprostsze to droga 1, na której gaz rozpręża się swobodnie przy zerowym ciśnieniu zewnętrznym, oraz droga 2, na której następuje izotermiczne odwracalne rozprężanie. Oblicz w, q i ΔU dla obu tych procesów.

					Sposób rozwiązania W ustaleniu punktu wyjścia do obliczeń termodynamicznych często pomocne jest przypomnienie sobie podstawowych równań oraz znalezienie sposobu wyrażenia wielkości, którą chcemy obliczyć za pomocą innych wielkości, które jest łatwiej obliczyć. W podrozdziale 2B dowiedziono, że energia wewnętrzna gazu doskonałego zależy wyłącznie od temperatury, a niezależna jest od objętości, którą jego cząsteczki zajmują, a zatem dla każdej izotermicznej przemiany gazu doskonałego ΔU = 0. Wiemy również, że ΔU = q + w. Zadanie może być rozwiązane przez połączenie tych dwóch wyrażeń. W podrozdziale 2A przedstawiono wiele wyrażeń na pracę wykonaną podczas różnych procesów, z których należy wybrać te właściwe.

					Odpowiedź Ponieważ dla obu dróg ΔU = 0 i ΔU = q + w, w obu wypadkach q = –w. Praca swobodnego rozprężania wynosi zero [równ. (2A.7) w podrozdziale 2A, w = 0], a więc dla drogi 1 w = 0, a zatem również q = 0. Dla drogi 2 wykonana praca dana jest równ. (2A.9) z podrozdziału 2A [w = –nRT ln(Vk/Vp)], więc q = nRT ln(Vk/Vp).

					Zadanie kontrolne 2D.1 Oblicz wartości q, w i ΔU dla nieodwracalnego izotermicznego rozprężania gazu doskonałego pod stałym niezerowym ciśnieniem zewnętrznym.

					Odpowiedź: q = pzewnΔV, w = –pzewnΔV, ΔU = 0

				

			

			2D.2 Zmiany energii wewnętrznej

			Zaczniemy teraz poznawać konsekwencje faktu, że dU jest różniczką zupełną, rozważając układ zamknięty o stałym składzie (jest to jedyny typ układu rozważany do końca tego podrozdziału). Energia wewnętrzna U może być uważana za funkcję V, T i p, ale z faktu istnienia równania stanu (podrozdział 1A) wynika, że ustalenie wartości dwóch spośród tych zmiennych determinuje jednocześnie wartość trzeciej. Dlatego możliwe jest wyrażenie U jako funkcji jedynie dwóch zmiennych niezależnych: V i T, p i T lub p i V. Celem bieżących rozważań jest wyrażenie U jako funkcji objętości i temperatury.

			(a) Rozważania ogólne

			Energia wewnętrzna jest funkcją objętości i temperatury, jeżeli więc te dwie wielkości ulegają zmianie, energia wewnętrzna zmienia się o 
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(2D.3)

			
				
					ogólne wyrażenie na zmianę U ze zmianą T i V 

				

			

			Interpretacja tego równania prowadzi do wniosku, że w układzie zamkniętym o stałym składzie dowolna nieskończenie mała zmiana energii wewnętrznej jest proporcjonalna do nieskończenie małej zmiany objętości i temperatury, a współczynnikami proporcjonalności są odpowiednie pochodne cząstkowe (rys. 2D.2).


			
				
					[image: ]
				

				
					Rys. 2D.2 Zmiana U, oznaczana dU, następuje wtedy, gdy zmieniają się V i T. Jeżeli zaniedba się składniki drugiego rzędu, całkowita zmiana U jest sumą jej zmian spowodowanych niezależnymi zmianami każdej ze zmiennych

				

			

		

			W wielu przypadkach pochodne cząstkowe mają prostą interpretację fizyczną, a termodynamika staje się skomplikowana i trudna tylko wtedy, gdy zapominamy o tej interpretacji. W tym przypadku należy zauważyć, że spotkaliśmy się z pochodną (∂U/∂T)V już w podrozdziale 2A, w którym wykazano, że oznacza ona pojemność cieplną w stałej objętości, CV. Drugi współczynnik, (∂U/∂V)T, odgrywa w termodynamice istotną rolę, ponieważ jest miarą zmiany energii wewnętrznej substancji wskutek zmiany jej objętości w stałej temperaturze (rys. 2D.3). Oznaczymy go jako πT, a ponieważ ma ten sam wymiar co ciśnienie, lecz wynika z oddziaływań pomiędzy cząsteczkami próbki, nazywany jest ciśnieniem wewnętrznym:

			[image: ]	definicja     ciśnienie wewnętrzne     

(2D.4)

			Przez zastosowanie oznaczeń CV i πT równanie (2D.3) przybiera postać
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						Rys. 2D.3 Ciśnienie wewnętrzne, πT, jest współczynnikiem nachylenia wykresu zależności U od V przy stałej temperaturze T

					

				

			

			dU = πTdV + CVdT	

(2D.5)

			Jeśli nie ma oddziaływań pomiędzy cząsteczkami, energia wewnętrzna nie zależy od odległości pomiędzy nimi, a zatem jest niezależna od objętości próbki. Dlatego dla gazu doskonałego πT = 0. Jeżeli zachowanie gazu można opisać równaniem van der Waalsa, w którym a, parametr reprezentujący oddziaływania przyciągające, jest dominujący, to wzrost objętości powodujący wzrost średniej odległości pomiędzy cząsteczkami zwiększa energię wewnętrzną. W takim przypadku można oczekiwać, że πT > 0 (rys. 2D.4).

			Wyrażenie πT = 0 (oznaczające, że energia wewnętrzna jest niezależna od objętości zajmowanej przez próbkę) może być uważane za definicję gazu doskonałego, ponieważ w podrozdziale 3D przekonamy się, że z niego wynika równanie stanu pV ∝ T.
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Rys. 2D.4 W przypadku gazu doskonałego energia wewnętrzna nie zależy od jego objętości (w stałej temperaturze). W gazach rzeczywistych, jeżeli między cząsteczkami przeważają oddziaływania przyciągające, energia wewnętrzna rośnie z objętością, ponieważ cząsteczki oddalają się od siebie. Jeżeli przeważa odpychanie, energia wewnętrzna maleje podczas rozprężania gazu
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Rys. 2D.5 Schemat urządzenia zastosowanego przez Joule’a do zmierzenia zmiany energii wewnętrznej podczas izotermicznego rozprężania gazu. Ciepło zaabsorbowane przez gaz jest proporcjonalne do zmiany temperatury łaźni wodnej

					

					
				

			

			James Joule uważał, że można wyznaczyć πT mierząc zmianę temperatury gazu podczas jego rozprężania do próżni. W tym celu użył dwóch metalowych naczyń zanurzonych w łaźni wodnej (rys. 2D.5). Jedno z nich było wypełnione powietrzem pod ciśnieniem około 22 atm, a w drugim była próżnia. Następnie próbował zmierzyć zmianę temperatury wody w łaźni po otworzeniu kranu i rozprężeniu powietrza do próżni. Nie zaobserwował wtedy żadnej zmiany temperatury.

			Termodynamiczne wnioski z tego eksperymentu są następujące. Podczas rozprężania gazu do próżni nie została wykonana żadna praca, dlatego w = 0. Nie nastąpił przepływ energii w formie ciepła ani do, ani z układu (gazu), ponieważ temperatura łaźni nie zmieniła się, a zatem q = 0. W rezultacie, w granicach dokładności eksperymentu, ΔU = 0. Joule doszedł do wniosku, że U nie zmienia się podczas izotermicznego rozprężania gazu i w rezultacie, że πT = 0. Jednakże jego eksperyment był niedokładny. W szczególności pojemność cieplna tego urządzenia była tak duża, że zmiana temperatury, którą gazy w rzeczywistości jednak wywołują, była zbyt mała, by mogła zostać zmierzona. Niemniej jednak na podstawie tego eksperymentu, który nie wykrył niewielkich odchyleń charakterystycznych dla gazów rzeczywistych, Joule odkrył ważną właściwość graniczną gazu, tj. przypadek gazu doskonałego.

			(b) Zmiany energii wewnętrznej pod stałym ciśnieniem

			Pochodne cząstkowe mają wiele użytecznych właściwości, a te z nich, do których będziemy często się odwoływać, zostały zestawione w Podstawach matematycznych 2. Sprawne posługiwanie się nimi może często przekształcić nieznaną wielkość w taką, którą można rozpoznać, zinterpretować lub zmierzyć.

			Na przykład załóżmy, że chcemy się dowiedzieć, jak energia wewnętrzna zmienia się z temperaturą, kiedy to ciśnienie, a nie objętość, jest stałe. Jeżeli podzielimy obie strony równ. (2D.5) przez dT i narzucimy warunek stałego ciśnienia na powstałe różniczki, przez co dU/dT po lewej stronie równania zamienia się w (∂U/∂T)p, otrzymamy

			[image: ]

			W termodynamice często uzasadnione jest sprawdzenie, czy przekształcenia tego typu powodują pojawienie się jakiejś znanej wielkości fizycznej. Cząstkowa pochodna po prawej stronie równania jest współczynnikiem nachylenia stycznej do wykresu zależności objętości od temperatury (pod stałym ciśnieniem). Ta wielkość jest zazwyczaj podawana w tablicach jako współczynnik rozszerzalności substancji, α, definiowany jako
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(2D.6)

			
				
					
						definicja

					

					
						współczynnik rozszerzalności 

					

				

			

			Fizycznie oznacza on względną zmianę objętości substancji pod wpływem wzrostu temperatury. Duża wartość α oznacza, że objętość próbki zmienia się znacznie ze zmianą temperatury. W tabeli 2D.1 podano niektóre eksperymentalnie wyznaczone wartości α. Do wykorzystania w przyszłości zawiera ona również wartości współczynnika ściśliwości izotermicznej, κT, zdefiniowanego jako
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(2D.7)
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									Tabela 2D.1* Współczynniki rozszerzalności (α) i ściśliwości izotermicznej (κT) w temperaturze 298 K

								
							

							
									
									
									α/(10−4 K−1)

								
									
									κT/(10−6 bar−1)

								
							

						
						
							
									
									Benzen

								
									
									12,4

								
									
									90,9

								
							

							
									
									Diament

								
									
									  0,030

								
									
									  0,185

								
							

							
									
									Ołów

								
									
									  0,861

								
									
									  2,18

								
							

							
									
									Woda

								
									
									  2,1

								
									
									49,0

								
							

							
									
									* Więcej danych znajduje się w Uzupełnieniach.

								
							

						
					

				

			




			Przykład 2D.2 Obliczanie współczynnika rozszerzalności gazu

			Wyprowadź wyrażenie na współczynnik rozszerzalności gazu doskonałego.

			Sposób rozwiązania Współczynnik rozszerzalności został zdefiniowany równ. (2D.6). Aby wykorzystać to równanie, należy podstawić wyrażenie na V w funkcji T, otrzymane z równania stanu gazu. Jak wskazuje indeks dolny w równ. (2D.6), przyjęto, że ciśnienie p jest stałe.

			Odpowiedź pV = nRT, a zatem

			[image: ]

			Im wyższa temperatura, tym mniej wrażliwa jest objętość gazu doskonałego na zmianę temperatury.

			Zadanie kontrolne 2D.2 Wyprowadź wyrażenie na współczynnik ściśliwości izotermicznej gazu doskonałego.

			Odpowiedź: κT = 1/p

		



			Współczynnik ściśliwości izotermicznej jest ułamkiem, o jaki zmienia się objętość substancji pod wpływem niewielkiego wzrostu ciśnienia. Dzięki znakowi minus w definicji wartości współczynnika ściśliwości izotermicznej są dodatnie, ponieważ wzrost ciśnienia oznaczający dodatnią wartość dp powoduje zmniejszenie objętości, czyli ujemną wartość dV.

			Podstawiając wyrażenie definiujące α do równania opisującego (∂U/∂T)p, otrzymujemy

			[image: ]	

(2D.8)

			Równanie to jest całkowicie ogólne (pod warunkiem, że układ jest zamknięty, a jego skład jest stały). Wyraża ono zależność energii wewnętrznej od temperatury pod stałym ciśnieniem jako funkcję CV, którą można zmierzyć w jednym eksperymencie, jako funkcję α, którą można zmierzyć w innym eksperymencie, i jako funkcję πT. Dla gazu doskonałego πT = 0, a zatem
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(2D.9)

			Choć pojemność cieplna w stałej objętości gazu doskonałego zdefiniowana jest jako współczynnik nachylenia stycznej do wykresu energii wewnętrznej w funkcji temperatury w stałej objętości, dla gazu doskonałego CV jest również współczynnikiem nachylenia stycznej do wykresu energii wewnętrznej w funkcji temperatury pod stałym ciśnieniem.

			Równanie (2D.9) umożliwia wyprowadzenie w prosty sposób związku pomiędzy Cp a CV gazu doskonałego. Możemy go użyć, aby wyrazić obie pojemności cieplne jako pochodne pod stałym ciśnieniem:
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			Następnie wprowadzając H = U + pV = U + nRT do pierwszego członu, otrzymujemy
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(2D.10)

			Wykażemy w Uzasadnieniu 2D.1, że w ogólnym przypadku
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(2D.11)

			Równanie (2D.11) stosuje się do każdej substancji (jest zawsze prawdziwe). W przypadku gazu doskonałego redukuje się ono do równ. (2D.10), dla którego α = 1/T i κT = 1/p. Fakt, że współczynniki rozszerzalności cieczy i ciał stałych są małe, może skłaniać do wyciągnięcia z równ. (2D.11) wniosku, że w ich przypadku Cp ≈ CV. Ale nie zawsze tak jest, ponieważ współczynnik ściśliwości izotermicznej κT również może być mały i wtedy wyrażenie α2/κT może mieć dużą wartość. Choć zatem niewielka ilość pracy jest potrzebna, żeby wyprzeć powietrze atmosferyczne podczas rozszerzania się ciała stałego, bardzo duża ilość pracy może być wtedy potrzebna, żeby zwiększyć odległości pomiędzy jego atomami.

			
				
					Krótkie objaśnienie 2D.1 Związek pomiędzy pojemnościami cieplnymi

					Współczynnik rozszerzalności i współczynnik ściśliwości izotermicznej wody w temperaturze 25°C podane w tab. 2D.1 wynoszą odpowiednio 2,1 · 10–4 K–1 i 4,96 · 10–5 atm–1 (4,90 · 10–10 Pa–1)· molowa objętość wody w tej temperaturze, Vm = M/ρ (gdzie ρ jest gęstością wody), wynosi 18,1 cm3 · mol–1 (1,81 · 10–5 m3 · mol–1). Dlatego na podstawie równ. (2D.11) różnica pomiędzy molowymi pojemnościami cieplnymi (w której V została zastąpiona przez Vm) wynosi:

					[image: ]

					Dla wody Cp,m = 75,3 J · K–1 · mol–1, dlatego CV,m = 74,8 J · K–1 · mol–1. W niektórych przypadkach te dwie pojemności cieplne różnią się aż o 30%.

					Zadanie kontrolne 2D.3 Oblicz różnicę pomiędzy molowymi pojemnościami cieplnymi benzenu.

					Odpowiedź: 45 J . K–1 . mol–1

				

			

			
				
					
					

					
							Uzasadnienie 2D.1 Związek pomiędzy pojemnościami cieplnymi

					

				

			

			Podczas rozwiazywania zadań termodynamicznych pomocne jest powtórzenie podstawowych zasad. W przypadku tego problemu zrobimy to dwukrotnie – po raz pierwszy wyrażając Cp i CV za pomocą ich definicji, a potem wykorzystując definicję H = U + pV:

			[image: ]

			Zapiszmy różnicę pomiędzy wyrazem pierwszym i trzecim w równaniu (2D.8) [(∂U/∂T)p = απTV + CV] jako απTV. Możemy uprościć kolejny wyraz, korzystając z faktu, że p jest stałe:

			[image: ]

			Podstawiając obydwa wyrażenia, otrzymujemy

			[image: ]

			Pierwszy wyraz po prawej stronie równania, αpV, jest miarą pracy potrzebnej do wypchnięcia powietrza atmo­sferycznego, natomiast drugi wyraz, απTV, wyraża pracę potrzebną do zwiększenia odległości pomiędzy cząsteczkami tworzącymi układ.

			Aby prowadzić dalsze rozważania, wykorzystamy związaną z drugą zasadą termodynamiki zależność, podaną w podrozdziale 3D:

			[image: ]

			Po podstawieniu tego wyrażenia do ostatniego równania otrzymamy
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			Przekształćmy teraz występującą w nim pochodną cząstkową. Jeżeli założymy, że V jest funkcją p i T, to zmiana V następująca wskutek zmian tych dwóch zmiennych wynosi

			[image: ]

			Przy stałej objętości, dV = 0, mamy

			[image: ] dp  przy stałej objętości

			Po podzieleniu przez dT to równanie przechodzi w
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			a stąd
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			Podstawienie tej zależności do wyrażenia opisującego Cp – CV prowadzi do równ. (2D.11).

			2D.3 Efekt Joule’a–Thomsona

			Podobny ciąg operacji możemy przeprowadzić na entalpii, H = U + pV. Wielkości U, p i V są funkcjami stanu, dlatego H jest także funkcją stanu, a dH jest różniczką zupełną. H jest użyteczną funkcją termodynamiczną w warunkach, kiedy możemy kontrolować ciśnienie. Zapowiedzią tego faktu była zależność ΔH = qp [równ. (2B.2b) w podrozdziale 2B]. Dlatego będziemy rozważać H jako funkcję p i T i zastosujemy argumentację użytą w sekcji 2D.2 w przypadku zmian U w celu znalezienia wyrażenia, jak zmienia się H z temperaturą pod stałym ciśnieniem. Jak wykazano w Uzasadnieniu 2D.2, dla układu zamkniętego o stałym składzie mamy

			dH = –μCpdp + CpdT	

(2D.12)

			przy czym współczynnik Joule’a–Thomsona, μ, jest zdefiniowany w następujący sposób:
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(2D.13)
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			Związek ten okaże się użyteczny do ustalenia związku między pojemnościami cieplnymi pod stałym ciśnieniem i w stałej objętości oraz w rozważaniach dotyczących skraplania gazów.

			
				
					
					

					
							Uzasadnienie 2D.2 Zależność entalpii od ciśnienia i temperatury

					

				

			

			H jest funkcją p i T, gdy więc te dwie wielkości zmieniają się o nieskończenie małą wartość, entalpia zmienia się o

			[image: ]

			Drugą pochodną cząstkową w tym równaniu jest Cp, naszym obecnym zadaniem będzie zatem wyrażenie (∂H/∂p)T jako funkcji znanych wielkości. Jeśli entalpia jest stała, to dH = 0 i z powyższego równania wynika, że

			[image: ]  przy stałym H

			Podzielenie obydwu stron przez dp daje zależność
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			z której bezpośrednio wynika równ. (2D.13).

			(a) Obserwacja efektu Joule’a–Thomsona

			Analiza współczynnika Joule’a–Thomsona jest kluczowa podczas rozwiązywania problemów technologicznych związanych ze skraplaniem gazów, musimy więc znać jego interpretację fizyczną i umieć go zmierzyć. Jak wykazano w Uzasadnieniu 2D.3, pomysłową metodę pozwalającą na narzucenie układowi warunku stałej entalpii, by zachodzący w nim proces był izoentalpowy, zaproponowali James Joule i William Thomson (późniejszy Lord Kelvin). Skonstruowali oni aparat, w którym gaz znajdujący się pod stałym wyższym ciśnieniem rozprężał się, przechodząc przez porowatą przegrodę do komory pod stałym niższym ciśnieniem. Mierzona była różnica temperatur powstała w wyniku rozprężania (rys. 2D.6). Cały aparat był izolowany termicznie, przebiegający w nim proces był zatem adiabatyczny. Zaobserwowali, że niższą temperaturę ma gaz znajdujący się w komorze o niższym ciśnieniu i że różnica temperatur jest proporcjonalna do utrzymywanej przez nich różnicy ciśnień. Oziębienie gazu w wyniku izoentalpowego rozprężenia nazywane jest efektem Joule’a–Thomsona.
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Rys. 2D.6 Aparat do pomiaru efektu Joule’a–Thomsona. Gaz rozpręża się przez porowatą przegrodę, która działa jak zawór, a cały aparat jest izolowany termicznie. Jak wyjaśniono w tekście, taka konstrukcja zapewnia izoentalpowe rozprężanie (rozprężanie przy stałej entalpii). To, czy rozprężanie prowadzi do ogrzania, czy do oziębienia gazu, zależy od warunków prowadzenia eksperymentu

					

					
				

			

			
				
					
					

					
							Uzasadnienie 2D.3 Efekt Joule’a–Thomsona

					

				

			

			Pokażemy teraz, że urządzenie na rys. 2D.6 pozwala na uzyskanie rozprężania przy stałej entalpii. Wszystkie zmiany, którym ulega gaz, zachodzą adiabatycznie, a więc q = 0 oraz ΔU = w. Następnie rozważmy pracę wykonaną podczas przechodzenia gazu przez przegrodę. Skupmy się na przejściu określonej ilości gazu z komory o wysokim ciśnieniu, w której panuje ciśnienie pp, temperatura Tp, a gaz zajmuje objętość Vp, do komory o niskim ciśnieniu (rys. 2D.7).

			Gaz przechodzi do komory, w której panuje niskie ciśnienie, gdzie znajduje się pod ciśnieniem pk, w temperaturze Tk i zajmuje objętość Vk. Gaz po lewej stronie jest sprężany izotermicznie przez gaz o wyższym ciśnieniu naciskający na tłok. Gaz w komorze znajduje się pod ciśnieniem pp i zmienia swoją objętość od Vp do 0, dlatego praca wykonana na tym gazie wynosi

			w1 = –pp(0 – Vp) = ppVp
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Rysunek 2D.7 Termodynamiczne podstawy zjawiska Joule’a-Thomsona. Tłoki zamykające gaz utrzymują stałe ciśnienia po obu stronach zaworu. Kolejne schematy, analizowane od góry w dół, pokazują przejście przez zawór określonej ilości gazu, zachodzące bez zmiany entalpii

					

					
				

			

			Gaz rozpręża się izotermicznie po prawej stronie przegrody (lecz prawdopodobnie w innej stałej temperaturze) przeciwko ciśnieniu pk gazu działającemu na wypychany tłok. Objętość zmienia się od 0 do Vk, praca wykonana na gazie wynosi zatem

			w2 = –pk(Vk – 0) = –pkVk

			Całkowita praca wykonana na gazie jest sumą tych wielkości, czyli

			w1 + w2 = ppVp – pkVk

			Zmiana energii wewnętrznej gazu następująca w wyniku jego adiabatycznego przepływu z jednej strony przegrody na drugą wynosi

			Uk – Up = w = ppVp – pkVk

			Przekształcenie tego wyrażenia daje

			Uk + pkVk = Up + ppVp	czyli	Hk = Hp

			A więc rozprężanie następuje bez zmiany entalpii.

			Wielkością, którą mierzy się w tym eksperymencie, jest stosunek zmiany temperatury i zmiany ciśnienia, ΔT/Δp. Z warunku stałości entalpii, przy dostatecznie małych Δp, wynika, że mierzoną wielkością termodynamiczną jest (∂T/∂p)H, czyli współczynnik Joule’a–Thomsona, μ. Innymi słowy, μ jest stosunkiem zmiany temperatury do zmiany ciś­nienia podczas rozprężania gazu w warunkach, które zapewniają stałość entalpii gazu.

			Współczesna metoda mierzenia μ jest metodą pośrednią i pozwala na pomiar izotermicznego współczynnika Joule’a–Thomsona, wielkości definiowanej jako
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(2D.14)
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						Rys. 2D.8 Izotermiczny współczynnik Joule’a–Thomsonajest współczynnikiem nachylenia wykresu zależności entalpii od ciśnienia w stałej temperaturze

					

				

			

która jest współczynnikiem nachylenia wykresu zależności entalpii od ciśnienia w stałej temperaturze (rys. 2D.8). Porównując równ. (2D.13) i równ. (2D.14), można zauważyć (na podstawie ostatniego równania w Uzasadnieniu 2D.2), że obydwa te współczynniki są związane równaniem:

			
			μT = – Cpμ	

(2D.15)

			Podczas pomiaru μT gaz przepływa w sposób ciągły pod stałym ciśnieniem przez wymiennik ciepła, który nadaje mu odpowiednią temperaturę, a następnie przez porowatą przegrodę wewnątrz termicznie izolowanego zbiornika. Oziębienie gazu wynikające z nagłego spadku temperatury jest dokładnie kompensowane przez grzałkę elektryczną, umieszczoną zaraz za przegrodą (rys. 2D.9). Wydzielona przez grzałkę energia jest mierzona, a ponieważ ΔH = qp, może być ona zinterpretowana jako wartość ΔH. Zmiana ciśnienia Δp jest znana, a więc μT można obliczyć jako graniczną wartość ΔH/Δp przy Δp → 0, a następnie przekształcić w μ. W tabeli 2D.2 podano niektóre otrzymane w ten sposób wartości μ.
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						Rys. 2D.9 Schemat aparatury używanej do mierzenia
izotermicznego współczynnika Joule’a–Thomsona.
Ciepło dostarczone przez grzałkę elektryczną w celu
skompensowania oziębienia się gazu, spowodowanego jego
rozprężeniem, jest interpretowane jako ΔH i wykorzystywane
do obliczenia wartości wyrażenia (∂H/∂p)T, która jest następnie
używana do obliczenia μ, zgodnie z opisem w tekście


			

			
				
					
						
							
							
							
							
							
						
						
							
									
									Tabela 2D.2* Temperatury inwersji (TI), topnienia (Ttop), wrzenia (Twrz) i współczynnik Joule’a–Thomsona (μ) pod ciśnieniem 1 atm i w temperaturze 298 K

								
							

							
									
									
									TI/K

								
									
									Ttop/K

								
									
									Twrz/K

								
									
									μ/(K ··bar−1)

								
							

						
						
							
									
									Ar

								
									
									723

								
									
									83,8

								
									
									87,3

								
									
							

							
									
									CO2

								
									
									1500

								
									
									194,7

								
									
									
									+1,11

								
							

							
									
									He

								
									
									40

								
									
									
									    4,2

								
									
									−0,060

								
							

							
									
									N2

								
									
									621

								
									
									63,3

								
									
									77,4

								
									
									+0,25

								
							

							
									
									* Więcej danych zawierają Uzupełnienia.

								
							

						
					

				

			

			Rzeczywiste gazy mają niezerowe współczynniki Joule’a–Thomsona. Zależnie od natury gazu, ciśnienia, względnych wartości przyciągających i odpychających sił międzycząsteczkowych i temperatury znak współczynnika może być dodatni lub ujemny (rys. 2D.10). Znak dodatni oznacza, że dT jest ujemna, gdy dp jest ujemna, czyli że gaz oziębia się podczas rozprężania. Gazy, które ogrzewają się przy rozprężaniu (μ < 0) w danej temperaturze, oziębiają się (μ > 0), jeśli temperatura jest niższa niż ich górna temperatura inwersji, TI (tab. 2D.2, rys. 2D.11). Jak wynika z rys. 2D.11, gaz zwykle ma dwie temperatury inwersji.
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	Rys. 2D.10 Znak współczynnika Joule’a–Thomsona, μ, zależy od ciśnienia i temperatury. W obszarze zaznaczonym na niebiesko jest dodatni, na zewnątrz tego obszaru – ujemny. Temperatura na granicy tego obszaru przy danym ciśnieniu jest temperaturą inwersji tego gazu pod tym ciśnieniem. Aby pod danym ciśnieniem następowało oziębianie się gazu przy rozprężaniu, jego temperatura musi być niższa od określonej wartości, lecz jeśli jest zbyt niska (tj. poniżej wartości dolnej temperatury inwersji), przy rozprężaniu gaz się ogrzewa. Obniżenie ciśnienia w warunkach adiabatycznych przesuwa układ wzdłuż jednej z krzywych izoentalpowych, czyli krzywych oznaczających warunki stałej entalpii. Krzywa temperatury inwersji łączy punkty na krzywych izoentalpowych, w których ich współczynnik nachylenia zmienia się z ujemnego na dodatni
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Rys. 2D.11 Temperatury inwersji trzech gazów rzeczywistych, tj. azotu, wodoru i helu

					

				
				

			


			Krótkie objaśnienie 2D.2 Efekt Joule’a–Thomsona

			Współczynnik Joule’a–Thomsona dla azotu w temperaturze 298 K i pod ciśnieniem 1 atm (tab. 2D.2) wynosi +0,25 K . bar–1. Wynika stąd, że zmiana temperatury gazu następująca, gdy jego ciśnienie zmienia się o –10 bar w warunkach izoentalpowych, wynosi

			ΔT ≈ μΔp = +(0,25 K . bar–1) . (−10 bar) = −2,5 K

			Przy tej samej początkowej temperaturze i ciśnieniu molowy izotermiczny współczynnik Joule’a–Thomsona wynosi

			μT,m = –Cp,mμ = –(29,1 J . K–1 · mol–1) . (+0,25 K . bar–1) = –7,3 J . bar–1 · mol–1

			Należy zauważyć, że μ jest wielkością intensywną, natomiast μT jest wielkością ekstensywną (choć μT,m, podobnie jak wszystkie wielkości molowe, jest wielkością intensywną).

			Zadanie kontrolne 2D.4 Obliczyć zmianę temperatury podczas izoentalpowej zmiany ciśnienia ditlenku węgla o –10 bar w temperaturze 300 K i obliczyć jego molowy izotermiczny współczynnik Joule’a–Thomsona.

			Odpowiedź: –11 K, 41,2 J . bar–1 · mol–1

		

			W skraplarce Lindego wykorzystuje się efekt Joule’a––Thomsona do skraplania gazów (rys. 2D.12). Gaz pod wysokim ciśnieniem rozpręża się przez zawór, oziębia się i oziębia napływający gaz, który przy rozprężaniu oziębia się jeszcze bardziej. Oziębianie gazu postępuje do momentu, gdy staje się na tyle zimny, że ulega skropleniu.

			Dla gazu doskonałego μ = 0, dlatego jego temperatura nie zmienia się podczas rozprężania w warunkach eksperymentu Joule’a–Thomsona (choć zwykłe adiabatyczne rozprężanie powoduje ochłodzenie gazu doskonałego, ponieważ wykonuje on pracę, podrozdział 2E). Ta właściwość wskazuje wyraźnie na znaczenie siły oddziaływań międzycząsteczkowych dla wielkości efektu Joule’a–Thomsona. Jednakże współczynnik Joule’a–Thomsona dla gazów rzeczywistych niekoniecznie dąży do zera w miarę obniżania ciśnienia, mimo że równanie stanu tego gazu upodabnia się do równania stanu gazu doskonałego. Współczynnik Joule’a–Thomsona zachowuje się bowiem jak wielkości omówione w podrozdziale 1C, zależy nie od samych zmiennych p, V i T, lecz od związanych z nimi pochodnych.
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Rys. 2D.12 Schemat działania skraplarki Lindego. Gaz krąży w aparacie i dopóki jego temperatura jest niższa od temperatury inwersji, ochładza się przy rozprężaniu przez zawór. Ochłodzony gaz jest używany do chłodzenia gazu znajdującego się pod wysokim ciśnieniem, który ochładza się jeszcze bardziej przy rozprężaniu. W rezultacie krople skroplonego gazu zaczynają kapać z zaworu

					

					
				

			

			(b) Molekularna interpretacja efektu Joule’a–Thomsona

			Z kinetycznego modelu gazów (podrozdział 1B) połączonego z zasadą ekwipartycji energii (Podstawy B) wynika, że średnia energia kinetyczna cząsteczek gazu jest proporcjonalna do temperatury. Oznacza to, że zmniejszenie średniej prędkości cząsteczek jest równoznaczne z ochłodzeniem gazu. Jeżeli prędkość cząsteczek zostaje zmniejszona do takiej wartości, że sąsiadujące ze sobą cząsteczki mogą się przyciągać w wyniku oddziaływań międzycząsteczkowych, następuje skroplenie gazu i powstaje ciecz.

			Aby spowolnić cząsteczki gazu, możemy wykorzystać efekt podobny do zachowania się kuli podrzuconej w górę – w miarę jak się unosi, spowalnia swój ruch w odpowiedzi na grawitacyjne pole Ziemi, a jej energia kinetyczna przekształca się w energię potencjalną. W podrozdziale 1C stwierdziliśmy, że cząsteczki rzeczywistego gazu przyciągają się wzajemnie (nie jest to przyciąganie grawitacyjne, ale skutek jest taki sam). Można więc wnioskować, że jeżeli spowodowalibyśmy, by cząsteczki oddaliły się od siebie tak, jak podrzucona kula oddala się od Ziemi, to ich ruch uległ­by spowolnieniu. Bardzo łatwo jest odseparować od siebie cząsteczki gazu – po prostu wystarczy pozwolić mu się rozprężyć, co spowoduje zwiększenie średniej odległości pomiędzy cząsteczkami. Dlatego, aby ochłodzić gaz, pozwalamy mu się rozprężyć, jednocześnie nie pozwalając, by pochłonął z otoczenia energię w formie ciepła. W miarę jak gaz się rozpręża, cząsteczki oddalają się od siebie, wypełniając całą dostępną przestrzeń i pokonując przyciągające oddziaływania sąsiadujących cząsteczek. Ponieważ część energii kinetycznej zostaje przekształcona w energię potencjalną wskutek zwiększenia się odległości między cząsteczkami, poruszają się one coraz wolniej, w miarę jak rośnie odległość pomiędzy nimi. Ta sekwencja zjawisk molekularnych wyjaśnia efekt Joule’a–Thomsona – ochładzanie się gazu rzeczywistego podczas rozprężania adiabatycznego. Efekt ochładzania się gazu, zachodzący przy μ > 0, jest obserwowany w warunkach, w których dominują oddziaływania przyciągające [Z < 1, gdzie Z jest współczynnikiem ściśliwości gazu, zdefiniowanym w równ. (1C.1), Z = Vm/Vm°], ponieważ cząsteczki pokonują oddziaływania przyciągające kosztem energii kinetycznej, przez co poruszają się wolniej. W przypadku cząsteczek znajdujących się w warunkach, w których przewagę mają oddziaływania odpychające (Z > 1 i μ < 0), efekt Joule’a–Thomsona powoduje, że gaz się ogrzewa.

			Lista pojęć kluczowych

			☐	1.	Wielkość dU jest różniczką zupełną, w przeciwieństwie do dw i dq.

			☐	2.	Zmianę energii wewnętrznej można wyrazić jako funkcję zmian temperatury i ciśnienia.

			☐	3.	Ciśnienie wewnętrzne jest miarą zależności energii wewnętrznej od objętości w stałej temperaturze.

			☐	4.	Eksperyment Joule’a wykazał, że ciśnienie we­wnętrzne gazu doskonałego wynosi zero.

			☐	5.	Zależność energii wewnętrznej od ciśnienia i temperatury, wyrażana jako ciśnienie wewnętrzne i pojemność cieplna, prowadzi do ogólnego wyrażenia na związek pomiędzy pojemnościami ciepl­nymi.

			☐	6.	Efekt Joule’a–Thomsona polega na zmianie temperatury gazu podczas jego izoentalpowego rozprężania.
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			2E Przemiany adiabatyczne

			
				
					
					
						
								➤ Dlaczego należy zapoznać się z tym materiałem?

						

						Procesy adiabatyczne stanowią uzupełnienie procesów izotermicznych i są wykorzystane w rozważaniach dotyczących drugiej zasady termodynamiki.

						
								➤ Jaka jest myśl przewodnia?

						

						Temperatura gazu doskonałego obniża się, gdy wykonuje on pracę podczas rozprężania adiabatycznego.

						
								➤ Co już należy wiedzieć?

						

						W tym podrozdziale wykorzystujemy rozważania dotyczące właściwości gazów (podrozdział 1A), w szczególności równanie stanu gazu doskonałego. Korzystamy również z definicji pojemności cieplnej w stałej objętości (podrozdział 1B) i pod stałym ciśnieniem (podrozdział 2B) oraz związku pomiędzy nimi (podrozdział 2D).

					

				

			

			Jeśli gaz rozpręża się adiabatycznie (np. w termicznie izolowanym zbiorniku), jego temperatura się obniża. Wykonuje on pracę, a ponieważ ciepło nie jest przekazywane do układu, jego energia wewnętrzna maleje. Wskutek tego spada również temperatura gazu, który wykonał pracę. W molekularnym ujęciu energia kinetyczna cząsteczek maleje w wyniku wykonania pracy, dlatego zmniejsza się ich średnia prędkość, a w konsekwencji obniża się również temperatura.
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						Rysunek 2E.1 Zmianę stanu układu od jednej temperatury i objętości do innej temperatury i objętości możemy uważać za proces składający się z dwóch etapów. W pierwszym etapie układ zmienia objętość (w przypadku przestawionym na rysunku rozpręża się) w stałej temperaturze, czemu nie towarzyszy zmiana energii wewnętrznej, jeżeli układ składa się z gazu doskonałego. W drugim etapie temperatura układu się zmienia (w przypadku przedstawionym na rysunku obniża się) przy stałej objętości. Ogólna zmiana energii wewnętrznej jest sumą zmian, które zachodzą w obydwu etapach

					

				

			

			2E.1 Zmiana temperatury gazu

			Aby obliczyć zmianę temperatury gazu w wyniku jakiegoś procesu, skupmy się najpierw na zmianie energii wewnętrznej. Zmiana energii wewnętrznej gazu doskonałego, wynikająca ze zmiany jego temperatury z Tp do Tk i zmiany objętości z Vp do Vk, może być wyrażona jako suma dwóch etapów (rys. 2E.1). W pierwszym etapie zmienia się tylko objętość gazu, a jego temperatura ma stałą początkową wartość. Jednakże ponieważ energia wewnętrzna gazu doskonałego nie zależy od objętości, którą zajmują jego cząsteczki (podrozdział 2A), ogólna zmiana energii wewnętrznej wynika wyłącznie z drugiego etapu, w którym zmienia się temperatura przy stałej objętości. Przy założeniu, że pojemność cieplna nie zależy od temperatury, zmiana ta wynosi

			
				
					
					

				

			

			ΔU = (Tk – Tp)CV = CVΔT

			Rozprężanie jest adiabatyczne, a więc q = 0, a ponieważ ΔU = q + w, zatem ΔU = wad. Indeks dolny „ad” oznacza proces adiabatyczny. Dlatego, przyrównując obydwa wyrażenia na ΔU, otrzymujemy

			wad = CVΔT	

(2E.1)
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			Praca wykonana podczas adiabatycznego rozprężania gazu doskonałego jest więc proporcjonalna do różnicy temperatur między stanem początkowym a końcowym. Dokładnie takiego wyniku należało oczekiwać na podstawie rozważań na poziomie molekularnym, ponieważ średnia energia kinetyczna jest proporcjonalna do T, należy się zatem również spodziewać, że zmiana energii wewnętrznej, związana z temperaturą, jest proporcjonalna do ΔT.

			W Uzasadnieniu 2E.1 wykażemy, że na podstawie tego wyniku początkową i końcową temperaturę gazu doskonałego, który ulega odwracalnemu adiabatycznemu rozprężeniu (odwracalnemu rozprężeniu w termicznie izolowanym zbiorniku), można obliczyć z równania
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			c = CV,m/R	

(2E.2a)

			Podnosząc obie strony tego wyrażenia do potęgi c, otrzymujemy równoważne równanie

			VpTpc = VkTkc  	

(2E.2b)

			c = CV,m/R
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			Wynik ten jest często przedstawiany w postaci VTc = const.

			
				
					Krótkie objaśnienie 2E.1 Zmiana temperatury gazu podczas przemiany adiabatycznej

					Rozważmy adiabatyczne odwracalne rozprężanie 0,020 mola Ar, znajdującego się początkowo w temperaturze 25°C, od objętości 0,50 dm3 do 1,00 dm3· molowa pojemność cieplna argonu w stałej objętości wynosi 12,47 J . K–1 · mol–1, a zatem c = 1,501. Dlatego na podstawie równ. 

(2B.2a)
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					Ponieważ ΔT = –110 K, z równ. (2E.1) wynika, że

					w = {(0,020 mol) · (12,48 J · K–1 · mol–1)} · (−110 K) = −27 J

					Należy zwrócić uwagę, że zmiana temperatury jest niezależna od ilości gazu, w przeciwieństwie do pracy, która od niej zależy.

					Zadanie kontrolne 2E.1 Oblicz końcową temperaturę, wykonaną pracę i zmianę energii wewnętrznej podczas odwracalnego adiabatycznego rozprężania amoniaku od objętości 0,50 dm3 do 2,00 dm3 i pozostałych wielkościach takich samych, jak w poprzednim przypadku.

					Odpowiedź: 194 K, –56 J, –56 J

				

			

			
				
					
					

					
							Uzasadnienie 2E.1 Zmiana temperatury gazu podczas przemiany adiabatycznej

					

				

			

			Rozważmy etap podczas odwracalnego adiabatycznego rozprężania, kiedy ciśnienie wewnętrzne i zewnętrzne są równe p. Praca wykonana, gdy gaz rozpręża się o dV, wynosi dw = –pdV, jednakże dla gazu doskonałego dU = CVdT. Ponieważ w przemianie adiabatycznej dq = 0, więc dU = dw + dq = dw. Można połączyć te dwa wyrażenia na dU:

			CVdT = –pdV

			Ponieważ mamy do czynienia z gazem doskonałym, możemy zastąpić p przez nRT/V. Otrzymujemy wtedy
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			Aby scałkować to wyrażenie należy zauważyć, że T jest równe Tp, gdy V jest równe Vp, i jest równe Tk, gdy V jest równe Vk po zakończeniu rozprężania. Dlatego
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			Zakładamy tu, że CV jest niezależne od temperatury. Ponieważ ∫dx/x = ln x + const., otrzymujemy
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			Ponieważ ln(x/y) = –ln(y/x), równanie to można przekształcić do postaci
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			Podstawiamy c = CV/(nR) i ponieważ alnx = lnxa, otrzymujemy
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			co oznacza, że (Tk/Tp)c = (Vp/Vk), a po przekształceniu otrzymujemy równ. (2E.2).

			2E.2 Zmiana ciśnienia gazu

			W Uzasadnieniu 2E.2 wykażemy, że ciśnienie gazu doskonałego, ulegającego odwracalnej przemianie adiabatycznej od objętości Vp do objętości Vk, jest związane z początkowym ciśnieniem zależnością

			[image: ]	

(2E.3)
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			gdzie γ = Cp,m/CV,m. Wzór ten zazwyczaj jest przedstawiany w postaci pVγ = const.

			
				
					
					

					
							Uzasadnienie 2E.2 Związek pomiędzy ciśnieniem a objętością gazu w przemianie adiabatycznej

					

				

			

			Stan początkowy i końcowy gazu doskonałego spełniają równanie stanu gazu doskonałego bez względu na to, w jaki sposób zaszła przemiana. Możemy zatem użyć równania pV=nRT, aby otrzymać
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			Jednakże z równ. (2E.2) wynika, że Tp/Tk = (Vk/Vp)1/c. Dlatego
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			Możemy teraz wykorzystać otrzymany w podrozdziale 2B wynik Cp,m – CV,m = R, aby otrzymać:

			[image: ]

			Stąd też

			[image: ]

			po przekształceniu otrzymujemy równ. (2E.3).

			Dla jednoatomowego gazu doskonałego [image: ] (podrozdział 2A), a [image: ] (ponieważ Cp,m – CV,m = R), a zatem [image: ]. Dla gazu o wieloatomowych nieliniowych cząsteczkach (które mogą wykonywać ruch translacyjny i rotacyjny, natomiast ruch oscylacyjny w normalnych temperaturach ma niewielki wkład do ich energii) CV,m = 3R i Cp,m = 4R, a zatem [image: ]. Wykresy zależności ciśnienia od objętości dla przemian adiabatycznych nazywane są adiabatami. Jedna z takich adiabat dla procesu odwracalnego została przedstawiona na rys. 2E.2. Ponieważ γ >1, adiabata jest bardziej nachylona (p ∝ 1/Vγ) niż odpowiednia izoterma (p ∝ 1/V). Fizyczną przyczyną tej różnicy jest fakt, że podczas izotermicznego rozprężania układ pochłania energię w formie ciepła, utrzymując stałą temperaturę, w wyniku czego ciś­nienie nie obniża się tak silnie, jak podczas rozprężania adiabatycznego.
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Rys. 2E.2 Adiabata przedstawia zmiany ciśnienia spowodowane zmianami objętości gazu podczas przemiany adiabatycznej. Należy zwrócić uwagę, że ciśnienie maleje szybciej w przemianie adiabatycznej niż w izotermicznej, ponieważ podczas tej pierwszej obniża się również temperatura

					

					
				

			

			
				
					Krótkie objaśnienie 2E.2 Rozprężanie adiabatyczne gazu

					Kiedy próbka argonu (dla którego [image: ]) pod ciśnieniem 100 kPa rozpręża się odwracalnie i adiabatycznie do objętości dwa razy większej niż początkowa, końcowe ciśnienie wynosi
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					podczas gdy po izotermicznym podwojeniu objętości końcowe ciśnienie wynosiłoby 50 kPa.

					Zadanie kontrolne 2E.2 Jakie będzie końcowe ciśnienie, gdy próbka ditlenku węgla pod ciśnieniem początkowym 100 kPa rozpręży się odwracalnie i adiabatycznie do objętości pięciokrotnie większej niż początkowa?

					Odpowiedź: 13 kPa

				

			

			Lista pojęć kluczowych

			☐	1.	Temperatura gazu się obniża, gdy ulega on adiabatycznemu rozprężaniu, wykonując pracę.

			☐	2.	Adiabata jest krzywą obrazującą, jak zmienia się ciśnienie ze zmianą objętości podczas procesu adiabatycznego.
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			Rozdział 2 Pierwsza zasada termodynamiki

			We wszystkich zadaniach należy założyć, że wszystkie gazy są doskonałe, a dane termochemiczne odnoszą się do temperatury 298,15 K, o ile nie zaznaczono inaczej.

			Podrozdział 2A Energia wewnętrzna

			Zagadnienia

			2A.1 Podaj różne zastosowania pojęć „układ” i „stan” w chemii fizycznej i wyjaśnij różnice pomiędzy nimi.

			2A.2 Wyjaśnij różnice pomiędzy ciepłem a pracą w ujęciu termodynamicznym i molekularnym, w tym drugim przypadku nawiązując do obsadzenia poziomów energetycznych i ich energii.

			2A.3 Opisz rodzaje pracy dodatkowej.

			Ćwiczenia

			2A.1(a) Zastosuj zasadę ekwipartycji energii do obliczenia molowej energii wewnętrznej względem U(0) dla (i) I2, (ii) CH4, (iii) C6H6 w fazie gazowej w temp. 25°C.

			2A.1(b) Zastosuj zasadę ekwipartycji energii do obliczenia molowej energii wewnętrznej względem U(0) dla (i) O3, (ii) C2H6, (iii) SO2 w fazie gazowej w temp. 25°C.

			2A.2(a) Które z wielkości są funkcjami stanu: (i) ciśnienie, (ii) temperatura, (iii) praca, (iv) entalpia?

			2A.2(b) Które z wielkości są funkcjami stanu: (i) objętość, (ii) ciepło, (iii) energia wewnętrzna, (iv) gęstość?

			2A.3(a) Reakcja chemiczna zachodzi w zbiorniku o polu przekroju poprzecznego 50 cm2. W wyniku reakcji tłok zamykający ten zbiornik został wypchnięty na odległość 15 cm, pokonując zewnętrzne ciśnienie 1,0 atm. Oblicz pracę wykonaną przez ten układ.

			2A.3(b) Reakcja chemiczna zachodzi w zbiorniku o polu przekroju poprzecznego 75,0 cm2. W wyniku reakcji tłok zamykający ten zbiornik został wypchnięty na odległość 25,0 cm, pokonując zewnętrzne ciśnienie 150 kPa. Oblicz pracę wykonaną przez ten układ.

			2A.4(a) Próbka zawierająca 1,00 mol Ar rozpręża się izotermicznie w temp. 20°C z 10,0 dm3 do 30,0 dm3 (i) odwracalnie, (ii) pokonując stałe ciśnienie zewnętrzne równe końcowemu ciśnieniu gazu i (iii) swobodnie (tj. przy zerowym ciśnieniu zewnętrznym). Oblicz q, w i ΔU dla tych trzech przypadków.

			2A.4(b) Próbka zawierająca 2,00 mole He rozpręża się izotermicznie w temp. 0°C z 5,0 dm3 do 20,0 dm3 (i) odwracalnie, (ii) pokonując stałe ciśnienie zewnętrzne równe końcowemu ciśnieniu gazu i (iii) swobodnie (tj. przy zerowym ciśnieniu zewnętrznym). Oblicz q, w i ΔU dla tych trzech przypadków.

			2A.5(a) Próbka zawierająca 1,00 mol atomów gazu doskonałego, dla którego [image: ], znajdująca się pod ciśnieniem p1 = 1,00 atm i w temperaturze T1 = 300 K, została ogrzana w sposób odwracalny do temperatury 400 K w stałej objętości. Oblicz ciśnienie końcowe, ΔU, q i w.

			2A.5(b) Próbka zawierająca 2,00 mole atomów gazu doskonałego, dla którego [image: ], znajdująca się pod ciśnieniem p1 = 111 kPa i w temperaturze T1 = 277 K, została ogrzana w sposób odwracalny do temperatury 356 K w stałej objętości. Oblicz ciśnienie końcowe, ΔU, q i w.

			2A.6(a) Próbka zawierająca 4,50 g metanu zajmuje objętość 12,7 dm3 w temp. 310 K. (i) Oblicz pracę wykonaną podczas izotermicznego rozprężania gazu, które zachodziło pod stałym ciśnieniem zewnętrznym 200 Tr do momentu, aż objętość gazu wzrosła o 3,3 dm3. (ii) Oblicz wykonaną pracę, jeżeli to rozprężanie zachodziłoby odwracalnie.

			2A.6(b) Próbka zwierająca 6,56 g argonu zajmuje objętość 18,5 dm3 w temp. 305 K. (i) Oblicz pracę wykonaną podczas izotermicznego rozprężania gazu, które zachodziło pod stałym ciśnieniem zewnętrznym 7,7 kPa do momentu, aż objętość gazu wzrosła o 2,5 dm3. (ii) Oblicz wykonaną pracę, jeżeli to rozprężanie zachodziłoby odwracalnie.

			Problemy

			2A.1 Oblicz pracę wykonaną podczas izotermicznego odwracalnego rozprężania gazu van der Waalsa (podrozdział 1C). Na jednym wykresie przedstaw diagramy indykatorowe (tj. wykresy zależności ciśnienia od objętości) dla izotermicznego odwracalnego rozprężania (a) gazu doskonałego, (b) gazu van der Waalsa, w którym a = 0 i b = 5,11 · 10–2 dm3 · mol–1 i (c) gazu van der Waalsa, w którym a = 4,2 dm6 · atm · mol–2 i b = 0. Wybrane tu wartości przerysowują niedoskonałość gazu, lecz pozwalają zaobserwować pewne ważne efekty na diagramach indykatorowych. Należy przyjąć Vp = 1,0 dm3, n = 1,0 mol i T = 298 K.

			2A.2 Próbka zawierająca 1,0 mol CaCO3(s) rozłożyła się po ogrzaniu do temp. 800°C. Ogrzewanie przeprowadzono w pojemniku wyposażonym w tłok, który początkowo spoczywał na próbce. Oblicz pracę wykonaną podczas całkowitego rozkładu próbki pod ciśnieniem 1,0 atm. Jaka praca zostałaby wykonana, gdyby pojemnik nie był zamknięty tłokiem, lecz otwarty?

			2A.3 Oblicz pracę wykonaną podczas izotermicznego odwracalnego rozprężania się gazu, który jest opisywany wirialnym równaniem stanu [równ. (1C.3)]. Oblicz pracę wykonaną przez (a) 1,0 mol Ar w temp. 273 K (zastosuj dane z tab. 1C.1) i (b) tę samą ilość gazu doskonałego. W obu przypadkach rozprężanie następuje od 500 cm3 do 1000 dm3.

			2A.4 Wyraź pracę izotermicznego odwracalnego rozprężania gazu van der Waalsa za pomocą zmiennych zredukowanych (podrozdział 1C) i podaj definicję pracy zredukowanej, która jest prawdziwa niezależnie od rodzaju gazu. Oblicz pracę izotermicznego odwracalnego rozprężania następującego zgodnie z izotermą krytyczną od Vc do xVc.

			2A.5 Załóżmy, że cząsteczka DNA stawia opór rozciąganiu, powracając do bardziej zwartej równowagowej konformacji pod wpływem działania siły zwrotnej F = –kfx, gdzie x jest różnicą pomiędzy chwilową a równowagową odległością pomiędzy końcami łańcucha DNA, a kf jest stałą siłową. Zastosuj ten model do wyprowadzenia wyrażenia na pracę, którą trzeba wykonać, aby rozciągnąć cząsteczkę DNA o długość x. Narysuj rysunek obrazujący Twój wniosek.

			2A.6 Lepszym modelem cząsteczki DNA jest „jednowymiarowy łańcuch idealnie giętki”, w którym sztywny segment o długości l może tworzyć z przyległym segmentem jedynie kąt 0° lub 180°. W tym przypadku siła zwrotna działająca na łańcuch rozciągnięty o x = nl jest dana równaniem

			[image: ]

			gdzie k jest stałą Boltzmanna. (a) Jaka jest wartość siły, której należy użyć, aby rozciągnąć cząsteczkę DNA o N = 200 o 90 nm? (b) Narysuj wykres zależności siły zwrotnej od ν, zwracając uwagę, że ν może mieć wartość zarówno dodatnią jak i ujemną. Jak bardzo różni się siła zwrotna przywracająca odległość pomiędzy końcami łańcucha od siły wynikającej z prawa Hooke’a? (c) Pamiętając, że różnica pomiędzy chwilową a równowagową odległością pomiędzy końcami łańcucha wynosi x = nl, a stąd dx = ldn = Nldν, wyprowadź wyrażenie na pracę rozciągania cząsteczki DNA. (d) Oblicz pracę rozciągania cząsteczki DNA od ν = 0 do ν = 1,0. Wskazówka: Należy scałkować wyrażenie na w. To zadanie można łatwo wykonać, używając oprogramowania matematycznego.

			2A.7 Kontynuując Problem 2A.6, (a) wykaż, że dla małych wydłużeń łańcucha, kiedy l ≪ 1, siła zwrotna jest dana równaniem
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			(b) Czy zależność siły zwrotnej od wydłużenia łańcucha podana w punkcie (a) różni się od przewidywanej przez prawo Hooke’a? Uzasadnij swoją odpowiedź.

			Podrozdział 2B Entalpia

			Zagadnienia

			2B.1 Wyjaśnij różnicę pomiędzy zmianą energii wewnętrznej i zmianą entalpii związaną z określonym procesem.

			2B.2 Dlaczego pojemność cieplna substancji pod stałym ciśnieniem jest zwykle większa niż jej pojemność cieplna w stałej objętości?

			Ćwiczenia

			2B.1(a) Po dostarczeniu 229 J energii w formie ciepła 3,0 molom Ar(g) temperatura gazu wzrosła o 2,55 K. Oblicz molowe pojemności cieplne tego gazu w stałej objętości i pod stałym ciśnieniem.

			2B.1(b) Po dostarczeniu 178 J energii w formie ciepła do 1,9 mola cząsteczek gazu, jego temperatura wzrosła o 1,78 K. Oblicz molowe pojemności cieplne tego gazu w stałej objętości i pod stałym ciśnieniem.

			2B.2(a) Pojemność cieplna pod stałym ciśnieniem próbki gazu doskonałego zmienia się z temperaturą według równania: Cp/(J · K–1) = 20,17 + 0,3665(T/K). Oblicz q, w i ΔH podczas wzrostu temperatury od 25°C do 100°C (i) pod stałym ciśnieniem, (ii) w stałej objętości.

			2B.2(b) Pojemność cieplna pod stałym ciśnieniem próbki gazu doskonałego zmienia się z temperaturą według równania: Cp/(J · K–1) = 20,17 + 0,4001(T/K). Oblicz q, w i ΔH podczas wzrostu temperatury od 25°C do 100°C (i) pod stałym ciśnieniem, (ii) w stałej objętości.

			2B.3(a) Podczas ogrzewania 3,0 moli O2 pod stałym ciśnieniem 3,25 atm jego temperatura wzrasta od 260 K do 285 K. Oblicz q, ΔH i ΔU, wiedząc, że molowa pojemność cieplna O2 pod stałym ciśnieniem wynosi 29,4 J · K–1 · mol–1.

			2B.3(b) Podczas ogrzewania 2,0 moli CO2 pod stałym ciśnieniem 1,25 atm jego temperatura wzrasta od 250 K do 277 K. Oblicz q, ΔH i ΔU, wiedząc, że molowa pojemność cieplna CO2 pod stałym ciśnieniem wynosi 37,11 J · K–1 · mol–1.

			Problemy

			2B.1 Następujące dane pokazują, jak standardowa molowa pojemność cieplna pod stałym ciśnieniem ditlenku siarki zmienia się z temperaturą. O ile zwiększy się standardowa entalpia molowa SO2(g) na skutek wzrostu temperatury od 298,15 K do 1500 K?
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			2B.2 Następujące dane pokazują, jak standardowa molowa pojemność cieplna pod stałym ciśnieniem amoniaku zmienia się z temperaturą. Za pomocą oprogramowania matematycznego dopasuj do tych danych wyrażenie w postaci takiej, jak w równ. (2B.8), i oblicz wartości a, b i c. Sprawdź, czy te dane lepiej pasują do zależności Cp,m = α + βT + γT2 i oblicz wartości współczynników tego równania.
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			2B.3 Próbka zawierająca 2,0 mole CO2 zajmuje stałą objętość 15,0 dm3 w temp. 300 K. Po dostarczeniu do niej 2,35 kJ energii w formie ciepła jej temperatura wzrosła do 341 K. Zakładając, że CO2 spełnia równanie stanu van der Waalsa (podrozdział 1C), oblicz w, ΔU i ΔH.

			2B.4 (a) Wyraź (∂CV/∂V)T jako drugą pochodną U i znajdź jej związek z (∂U/∂V)T, oraz wyraź (∂Cp/∂p)T jako drugą pochodną H i znajdź jej związek z (∂H/∂p)T. (b) Na podstawie tych równań wykaż, że dla gazu doskonałego (∂CV/∂V)T = 0 i (∂Cp/∂p)T = 0.

			Podrozdział 2C Termochemia

			Zagadnienia

			2C.1 Opisz dwie kalorymetryczne metody pomiaru zmian entalpii towarzyszących procesom chemicznym.

			2C.2 Wyjaśnij różnice pomiędzy „stanem standardowym” a „stanem odniesienia” i podaj zastosowania tych pojęć.

			Ćwiczenia

			2C.1(a) Dla tetrachlorometanu ΔparH[image: 2] = 30,0 kJ · mol–1. Oblicz q, w, ΔH i ΔU, gdy 0,75 mola CCl4(c) zostaje odparowane w temp. 250 K pod ciśnieniem 750 Tr.

			2C.1(b) Dla etanolu ΔparH[image: 2] = 43,5 kJ · mol–1. Oblicz q, w, ΔH i ΔU, gdy 1,75 mola C2H5OH(c) zostaje odparowane w temp. 260 K pod ciśnieniem 765 Tr.

			2C.2(a) Standardowa entalpia tworzenia etylobenzenu wynosi –12,5 kJ · mol-1. Oblicz jego standardową entalpię spalania.

			2C.2(b) Standardowa entalpia tworzenia fenolu wynosi –165,0 kJ · mol–1. Oblicz jego standardową entalpię spalania.

			2C.3(a) Standardowa entalpia spalania cyklopropanu wynosi –2091 kJ · mol–1 w temp. 25°C. Na podstawie tej informacji i entalpii tworzenia CO2(g) i H2O(g) oblicz entalpię tworzenia cyklopropanu. Entalpia tworzenia propenu wynosi +20,42 kJ · mol–1. Oblicz entalpię izomeryzacji cyklopropanu do propenu.

			2C.3(b) Na podstawie następujących danych oblicz ΔtwH[image: 2] diboranu, B2H6(g), w temp. 298 K:

			(1) B2H6(g) + 3O2(g) → B2O3(s) + 3H2O(g)	ΔrH[image: 2] = –1941 kJ · mol–1

			(2) 2B(s) + [image: ]O2(g) → B2O3(s)	ΔrH[image: 2] = –2368 kJ · mol–1

			(3) H2(g) + [image: ]O2(g) → H2O(g)	ΔrH[image: 2] = –241,8 kJ · mol–1

			2C.4(a) Wiedząc, że standardowa entalpia tworzenia HCl(aq) wynosi –167 kJ · mol–1, oblicz wartość ΔtwH[image: 2](Cl–,aq).

			2C.4(b) Wiedząc, że standardowa entalpia tworzenia HI(aq) wynosi –55 kJ · mol–1, oblicz wartość ΔtwH[image: 2](I–,aq).

			2C.5(a) Wskutek spalenia 120 mg naftalenu, C10H8(s), w bombie kalorymetrycznej temperatura wzrosła o 3,05 K. Oblicz stałą kalorymetru. O ile stopni wzrośnie temperatura, jeśli 150 mg fenolu, C6H5OH(s), zostanie spalone w kalorymetrze w takich samych warunkach?

			2C.5(b) Wskutek spalenia 225 mg antracenu, C14H10(s), w bombie kalorymetrycznej temperatura wzrosła o 1,75 K. Oblicz stałą kalorymetru. O ile stopni wzrośnie temperatura, jeśli 125 mg fenolu, C6H5OH(s), zostanie spalone w kalorymetrze w takich samych warunkach? [ΔspalH[image: 2](C14H10,s) = –7061 kJ · mol–1].

			2C.6(a) Mając dane reakcje (1) i (2), oblicz (i) ΔrH[image: 2] i ΔrU[image: 2] reakcji (3), (ii) ΔtwH[image: 2] HCl(g) i H2O(g) w temp. 298 K.

			(1) H2(g) + Cl2(g) → 2HCl(g)	ΔrH[image: 2] = –184,62 kJ · mol–1

			(2) 2H2(g) + O2(g) → 2H2O(g)	ΔrH[image: 2] = –483,64 kJ · mol–1

			(3) 4HCl(g) + O2(g) → 2Cl2(g) + 2H2O(g)

			2C.6(b) Mając dane reakcje (1) i (2), oblicz (i) ΔrH[image: 2] i ΔrU[image: 2] reakcji (3), (ii) ΔtwH[image: 2] HI(g) i H2O(g) w temp. 298 K.

			(1) H2(g) + I2(g) → 2HI(g)	ΔrH[image: 2] = +52,96 kJ · mol–1

			(2) 2H2(g) + O2(g) → 2H2O(g)	ΔrH[image: 2] = –483,64 kJ · mol–1

			(3) 4HI(g) + O2(g) → 2I2(g) + 2H2O(g)

			2C.7(a) Dla reakcji C2H5OH(c) + 3O2(g) → 2CO2(g) + 3H2O(g) ΔrU[image: 2] = –1373 kJ · mol–1 w temp. 298 K. Oblicz ΔrH[image: 2].

			2C.7(b) Dla reakcji 2C6H5COOH(s) + 15O2(g) → 14CO2(g) + 6H2O(g) ΔrU[image: 2] = –772,7 kJ · mol–1 w temp. 298 K. Oblicz ΔrH[image: 2].

			2C.8(a) Na podstawie danych w tab. 2C.2 i 2C.3 oblicz ΔrH[image: 2] i ΔrU[image: 2]: (i) w temp. 298 K, (ii) w temp. 478 K dla reakcji C(grafit) + H2O(g) → CO(g) + H2(g). Załóż, że wszystkie pojemności cieplne są stałe.

			2C.8(b) Oblicz ΔrH[image: 2] i ΔrU[image: 2] w temp. 298 K i ΔrH[image: 2] w temp. 427 K dla uwodornienia etynu (acetylenu) do etenu (etylenu) na podstawie entalpii spalania i pojemności cieplnych podanych w tab 2C.5 i 2C.6. Załóż, że wszystkie pojemności cieplne są stałe.

			2C.9(a) Oblicz ΔrH[image: 2] w temp. 500 K dla spalania metanu CH4(g) + 2O2(g)  → CO2(g) + 2H2O(g), korzystając z danych dotyczących temperaturowej zależności pojemności cieplnych zebranych w tab. 2B.1.

			2C.9(b) Oblicz ΔrH[image: 2] w temp. 478 K dla spalania naftalenu C10H8(c) + 12O2(g)  → 10CO2(g) + 4H2O(g), korzystając z danych dotyczących temperaturowej zależności pojemności cieplnych zebranych w tab. 2B.1.

			2C.10(a) Zaproponuj cykl termodynamiczny, pozwalający obliczyć entalpię hydratacji jonów Mg2+, korzystając z następujących danych: entalpia sublimacji Mg(s): +167,2 kJ · mol–1; entalpia pierwszej i drugiej jonizacji Mg(g): 7,646 eV i 15,035 eV; entalpia dysocjacji Cl2(g): +241,6 kJ · mol–1; entalpia przyłączenia elektronu przez Cl(g): –3,78 eV, entalpia rozpuszczania MgCl2(s): –150,5 kJ · mol–1, entalpia hydratacji Cl-(g): –383,7 kJ · mol–1.

			2C.10(b) Zaproponuj cykl termodynamiczny, pozwalający obliczyć entalpię hydratacji jonów Ca2+, korzystając z następujących danych: entalpia sublimacji Ca(s): +178,2 kJ · mol–1; entalpia pierwszej i drugiej jonizacji Ca(g): 589,7 kJ · mol–1 i 1145 kJ · mol–1; entalpia parowania bromu: +30,91 kJ · mol–1; entalpia dysocjacji Br2(g): +192,9 kJ · mol–1; entalpia przyłączenia elektronu przez Br(g): –331,0 kJ · mol–1; entalpia rozpuszczania CaBr2(s): –103,1 kJ · mol–1; entalpia hydratacji Br–(g): –289 kJ · mol-1.

			Problemy

			2C.1 Próbka cukru D-rybozy (C5H10O5) o masie 0,727 g została umieszczona w kalorymetrze o stałej objętości, a następnie spalona w obecności nadmiaru tlenu. Temperatura wzrosła o 0,910 K. W oddzielnym eksperymencie w tym samym kalorymetrze spalenie 0,825 g kwasu benzoesowego, którego energia wewnętrzna spalania wynosi 3251 kJ · mol–1, spowodowało wzrost temperatury o 1,940 K. Oblicz entalpię tworzenia D-rybozy.

			2C.2 W kalorymetrze zmierzono standardową entalpię tworzenia bis(benzen)chromu. Dla reakcji Cr(C6H6)2(s) → Cr(s) + 2C6H6(g) stwierdzono, że ΔrU[image: 2] (583 K) = +8,0 kJ · mol–1. Oblicz entalpię reakcji i standardową entalpię tworzenia tego związku w temp. 583 K· molowa pojemność cieplna pod stałym ciśnieniem benzenu wynosi 136,1 J · K–1 · mol–1 w zakresie, w którym jest cieczą, i 81,67 J · K–1 · mol–1 w zakresie, w którym jest gazem.

			2C.3* Na podstawie danych dotyczących entalpii spalania zebranych w tab. 2C.1 dla alkanów od metanu do oktanu sprawdź słuszność zależności ΔspalH[image: 2] = k{M/(g · mol–1)}n i oblicz liczbowe wartości k i n. Oblicz ΔspalH[image: 2] dekanu i porównaj z wartością tablicową.

			2C.4* Kolesov et al. podali wartość standardowej entalpii spalania i tworzenia krystalicznego C60 na podstawie pomiarów kalorymetrycznych [V.P. Kolesov et al., J. Chem. Thermodynamics, 28, 1121 (1996)]. Obliczyli, że standardowa właściwa energia wewnętrzna spalania wynosi –36,0334 kJ · g–1 w temp. 298,15 K. Oblicz ΔspalH[image: 2] i ΔtwH[image: 2] dla C60.

			2C.5* Badania termodynamiczne DyCl3 [E.H.P. Cordfunke et al., J. Chem. Thermodynamics, 28, 1387 (1996)] pozwoliły wyznaczyć jego standardową entalpię tworzenia na podstawie następujących informacji:

			(1) DyCl3(s) → DyCl3(aq, w 4,0 mol · dm–3 HCl)	

			ΔrH[image: 2] = –180,06 kJ · mol–1

			

(2) Dy(s) +3HCl(aq, 4,0 mol · dm–3) → DyCl3(aq, w 4,0 mol · dm–3 HCl) + [image: ]H2(g)

			ΔrH[image: 2] = –699,43 kJ · mol–1

			(3) [image: ]H2(g) + [image: ]Cl2(g) → HCl(aq, 4,0 mol · dm–3)

			ΔrH[image: 2] = –158,31 kJ · mol–1

			Na podstawie tych danych wyznacz ΔtwH[image: 2](DyCl3,s).

			2C.6* Sililen (SiH2) jest kluczowym produktem pośrednim termicznego rozkładu wodorków krzemu, takich jak silan (SiH4) lub disilan (Si2H6). H.K. Moffat et al. [J. Phys. Chem., 95, 145 (1991)] podali wartość ΔtwH[image: 2](SiH2) = +274 kJ · mol–1. Wiedząc, że ΔtwH[image: 2](SiH4) = +34,3 kJ · mol–1, a ΔtwH[image: 2](Si2H6) = +80,3 kJ · mol–1, oblicz standardową entalpię następujących reakcji:

			(a) SiH4(g) → SiH2(g) + H2(g)

			(b) Si2H6(g) → SiH2(g) + SiH4(g)

			2C.7* Jak zauważono w Problemie 2B.2, czasem wygodnie jest wyrazić zależność temperaturową pojemności cieplnej empirycznym równaniem Cp,m = α + βT + γT2. Wykorzystaj to wyrażenie do obliczenia standardowej entalpii spalania metanu w temp. 350 K. Wykorzystaj następujące dane:
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			2C.8 Na rysunku 2.1 przedstawiono wynik pomiaru DSC lizozymu białka jaja kurzego [G. Privalov et al., Anal. Biochem., 79, 232 (1995)] przeliczony z kalorii na dżule. Oblicz entalpię rozwijania się cząsteczki tego białka przez scałkowanie pola pod krzywą i zmianę pojemności cieplnej towarzyszącą tej przemianie.

			
				
					[image: ]
				

			

			Rys. 2.1 Wynik pomiaru DSC lizozymu białka jaja kurzego

			2C.9 Przeciętny człowiek w wyniku aktywności metabolicznej wydziela dziennie około 10 MJ ciepła. Jaki byłby wzrost temperatury ciała człowieka, jeżeli byłoby ono układem izolowanym o masie 65 kg o pojemności cieplnej równej pojemności cieplnej wody? Ludzkie ciało w rzeczywistości jest układem otwartym, a głównym mechanizmem utraty ciepła jest parowanie wody. Jaka masa wody musi zostać odparowana, aby ciało utrzymywało stałą temperaturę?

			2C.10 W komórkach biologicznych, które mają nieograniczony dostęp do tlenu, glukoza jest całkowicie utleniana do CO2 i H2O w wyniku procesu nazywanego utlenianiem tlenowym. Komórki mięśni mogą zostać pozbawione tlenu w rezultacie intensywnego wysiłku. W takim przypadku jedna cząsteczka glukozy jest przekształcana w dwie cząsteczki kwasu mlekowego, CH3CH(OH)COOH, w procesie nazywanym glikolizą beztlenową. (a) W wyniku spalenia 0,3212 g glukozy w kalorymetrze o stałej 641 J · K–1 temperatura wzrosła o 7,793 K. Oblicz (i) standardową molową entalpię spalania, (ii) standardową energię wewnętrzną spalania i (iii) standardową entalpię tworzenia glukozy. (b) Jaka jest biologiczna korzyść (w kilodżulach na mol energii uwolnionej w postaci ciepła) z całkowitego utleniania tlenowego w porównaniu z beztlenową glikolizą do kwasu mlekowego?

			Podrozdział 2D Funkcje stanu i różniczki zupełne

			Zagadnienia

			2D.1 Zaproponuj i wyjaśnij, jak energia wewnętrzna gazu van der Waalsa zmienia się z jego objętością w stałej temperaturze.

			2D.2 Wyjaśnij, dlaczego gaz doskonały nie ma temperatury inwersji.

			Ćwiczenia

			2D.1(a) Oblicz ciśnienie wewnętrzne, πT, pary wodnej pod ciśnieniem 1,00 bar i w temp. 400 K, traktując ją jak gaz van der Waalsa. Wskazówka: Uprość zadanie, obliczając objętość molową przy założeniu, że para wodna jest gazem doskonałym.

			2D.1(b) Oblicz ciśnienie wewnętrzne, πT , ditlenku siarki pod ciśnieniem 1,00 bar i w temp. 298 K, traktując go jak gaz van der Waalsa. Wskazówka: Uprość zadanie, obliczając objętość molową przy założeniu, że ditlenek siarki jest gazem doskonałym.

			2D.2(a) Dla gazu van der Waalsa [image: ]. Oblicz ΔUm dla izotermicznego rozprężania gazowego azotu od objętości początkowej 1,00 dm3 do 20,00 dm3 w temp. 298 K. Jaka jest wartość q i w?

			2D.2(b) Powtórz Ćwiczenie 2D.2(a) dla argonu o objętości początkowej 1,00 dm3 i końcowej 30,00 dm3 w temp. 298 K.

			2D.3(a) Objętość pewnej cieczy zmienia się z temperaturą zgodnie z równaniem

			V = V[image: 2]{0,75 + 3,9 · 10–4(T/K) + 1,48 · 10–6(T/K)2}

			gdzie V[image: 2] jest objętością w temp. 300 K. Oblicz współczynnik rozszerzalności, α, w temp. 320 K.

			2D.3(b) Objętość pewnej cieczy zmienia się z temperaturą zgodnie z równaniem

			V = V[image: 2]{0,77 + 3,7 · 10–4(T/K) + 1,52 · 10–6(T/K)2}

			gdzie V[image: 2] jest objętością w temp. 298 K. Oblicz współczynnik rozszerzalności, α, w temp. 310 K.

			2D.4(a) Współczynnik ściśliwości izotermicznej wody w temp. 293 K wynosi 4,96 · 10–5 atm–1. Oblicz ciśnienie potrzebne do zwiększenia jej gęstości o 0,10%.

			2D.4(b) Współczynnik ściśliwości izotermicznej ołowiu w temp. 293 K wynosi 2,21 · 10–6 atm–1. Oblicz ciśnienie potrzebne do zwiększenia jego gęstości o 0,10%.

			2D.5(a) Wiedząc, że μ = 0,25 K · atm–1 dla azotu, oblicz wartość jego współczynnika Joule’a–Thomsona. Oblicz energię, której należy dostarczyć w postaci ciepła, aby utrzymać stałą temperaturę, gdy 10,0 moli N2 przepływa przez zawór w izotermicznym eksperymencie Joule’a–Thomsona, a spadek ciśnienia wynosi 85 atm.

			2D.5(b) Wiedząc, że μ = 1,11 K · atm–1 dla ditlenku węgla, oblicz wartość jego współczynnika Joule’a–Thomsona. Oblicz energię, której należy dostarczyć w postaci ciepła, aby utrzymać stałą temperaturę, gdy 10,0 moli CO2 przepływa przez zawór w izotermicznym eksperymencie Joule’a–Thomsona, a spadek ciśnienia wynosi 75 atm.

			Problemy

			2D.1* W 2006 roku Międzyrządowy Zespół do Spraw Zmian Klimatu (IPCC) rozważał możliwość globalnego średniego wzrostu temperatury o 1,0–3,5°C do roku 2100, przy wartości wzrostu 2,0°C jako najbardziej prawdopodobnej. Oblicz średni wzrost poziomu morza wywołany rozszerzalnością cieplną wody morskiej, zakładając wzrost jej temperatury o 1,0°C, 2,0°C i 3,5°C i wiedząc, że objętość wody w oceanach wynosi 1,37 · 109 km3, a ich powierzchnia wynosi 361 · 106 km2. Wymień przybliżenia zastosowane w obliczeniach.

			2D.2 Stosunek pojemności cieplnych gazu określa prędkość dźwięku w tym gazie przez zależność cs = (γRT/M)1/2, gdzie γ = Cp/CV, a M jest masą molową gazu. Wyprowadź wyrażenie opisujące prędkość dźwięku w gazie doskonałym o cząsteczkach (a) dwuatomowych, (b) liniowych trójatomowych, (c) nieliniowych trójatomowych w wysokich temperaturach (uwzględniając translacyjne i rotacyjne stopnie swobody). Oblicz prędkość dźwięku w powietrzu w temp. 25°C.

			2D.3 Wychodząc z wyrażenia Cp – CV=T(∂p/∂T)V(∂V/∂T)p, wykorzystaj odpowiednie zależności pomiędzy pochodnymi cząstkowymi, żeby wykazać, że

			[image: ]

			Oblicz Cp – CV dla gazu doskonałego.

			2D.4 (a) Napisz wyrażenia na dV i dp wiedząc, że V jest funkcją p i T, a p jest funkcją V i T. (b) Wyprowadź wyrażenia dla dlnV i dlnp jako funkcji współczynnika rozszerzalności i współczynnika ściśliwości izotermicznej.

			2D.5 Przekształć równanie stanu van der Waalsa, p = nRT/(V – nb) – n2a/V2, aby wyprowadzić wyrażenie na T jako funkcję p i V (przy stałym n). Oblicz (∂T/∂p)V i udowodnij, że (∂T/∂p)V = 1/(∂p/∂T)V. Następnie potwierdź zależność łańcuchową Eulera (Podstawy matematyczne 2).

			2D.6 Oblicz współczynnik ściśliwości izotermicznej i współczynnik rozszerzalności gazu van der Waalsa (zobacz Problem 2D.5). Wykaż, stosując zależność łańcuchową Eulera (Podstawy matematyczne 2), że κTR = α(Vm – b).

			2D.7 Prędkość dźwięku, cs, w gazie o masie molowej M jest związana ze stosunkiem pojemności cieplnych γ przez równanie cs = (γRT/M)1/2. Wykaż, że cs = (γp/ρ)1/2, gdzie ρ jest gęstością gazu. Oblicz prędkość dźwięku w argonie w temp. 25°C.

			2D.8* Gaz spełniający równanie stanu p(V – nb) = nRT został poddany rozprężaniu w warunkach eksperymentu Joule’a–Thomsona. Czy jego temperatura się podniesie, obniży czy pozostanie bez zmian?

			2D.9 Korzystając z zależności (∂U/∂V)T = a/Vm2 dotyczącej gazu van der Waalsa (podrozdział 1C), wykaż, że μCp,m ≈ [2a/(RT)] – b przez zastosowanie definicji μ i odpowiednich zależności między pochodnymi cząstkowymi. Wskazówka: Zastosuj przybliżenie pVm ≈ RT, gdzie jest to uzasadnione.

			2D.10* Zaniepokojenie wywołane szkodliwym działaniem chlorofluoropochodnych węglowodorów na warstwę ozonową stratosfery spowodowało wzmożone poszukiwania nowych środków chłodzących. Jedną z alternatywnych substancji jest 2,2-dichloro1,1,1-trifluoroetan (freon 123). Younglove i McLinden opublikowali zbiór danych termofizycznych dla tej substancji [B.A. Younglove, M. McLinden, J. Phys. Chem. Ref. Data, 23, 7 (1994)], na podstawie których można obliczyć takie wielkości, jak współczynnik Joule’a–Thomsona μ. (a) Wiedząc, że (∂H/∂p)T = −3,29 · 103 J · MPa–1 · mol–1, a Cp,m = 110,0 J · K–1 · mol–1, oblicz wartość μ dla ciśnienia 1,00 bar i temperatury 50°C. (b) Oblicz zmianę temperatury towarzyszącą adiabatycznemu rozprężaniu 2,0 moli cząsteczek tej substancji od ciśnienia 1,5 bar do 0,5 bar w temperaturze 50°C.

			2D.11* Innym środkiem chłodzącym (patrz poprzedni Problem) jest 1,1,1,2-tetrafluoroetan (HFC-134a). Tillner-Roth i Baehr opublikowali zbiór danych termofizycznych dla tej substancji [R. Tillner-Roth, H.D. Baehr, J. Phys. Chem. Ref. Data, 23, 657 (1994)], na podstawie których można obliczyć takie wielkości, jak współczynnik Joule’a–Thomsona μ. a) Na podstawie następujących danych (odnoszących się do temperatury 300 K) oblicz wartość współczynnika μ dla ciśnienia 0,100 MPa i temperatury 300 K:

			
				
					
					
					
					
				
				
					
							
							p/MPa

						
							
							0,080

						
							
							0,100

						
							
							0,12

						
					

					
							
							entalpia właściwa/(kJ · kg–1)

						
							
							426,48

						
							
							426,12

						
							
							425,76

						
					

				
			

			(Właściwa pojemność cieplna pod stałym ciśnieniem tej substancji wynosi 0,7649 kJ · K–1 · kg–1.)

			(b) Na podstawie następujących danych (odnoszących się do temperatury 350 K) oblicz wartość współczynnika μ dla ciśnienia 1,00 MPa i temperatury 350 K:
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			(Właściwa pojemność cieplna pod stałym ciśnieniem tej substancji wynosi 1,0392 kJ · K–1 · kg–1.)

			Podrozdział 2E Przemiany adiabatyczne

			Zagadnienia

			2E.1 Dlaczego adiabaty są bardziej nachylone niż izotermy?

			2E.1 Dlaczego pojemności cieplne występują w wyrażeniach na rozprężanie adiabatyczne?

			Ćwiczenia

			2E.1(a) Zastosuj zasadę ekwipartycji energii do obliczenia wartości γ = Cp/CV dla gazowego amoniaku i metanu. Wykonaj te obliczenia, uwzględniając i nie uwzględniając wkładu oscylacji do energii. Które są bliższe oczekiwanej eksperymentalnej wartości w temp. 25°C?

			2E.1(b) Zastosuj zasadę ekwipartycji energii do obliczenia wartości γ = Cp/CV dla ditlenku węgla. Wykonaj te obliczenia, uwzględniając i nie uwzględniając wkładu oscylacji do energii. Które są bliższe oczekiwanej eksperymentalnej wartości w temp. 25°C?

			2E.2(a) Oblicz końcową temperaturę próbki argonu o masie 12,0 g, który rozpręża się odwracalnie i adiabatycznie od objętości 1,0 dm3 w temp. 273,15 K do 3,0 dm3.

			2E.2(b) Oblicz końcową temperaturę próbki ditlenku węgla o masie 16,0 g, który rozpręża się odwracalnie i adiabatycznie od objętości 500 cm3 w temp. 298,15 K do 2,0 dm3.

			2E.3(a) Próbka zawierająca 1,0 mol cząsteczek gazu doskonałego o CV = 20,8 J · K–1 znajduje się początkowo pod ciśnieniem 4,25 atm i w temp. 300 K, a następnie ulega odwracalnemu rozprężeniu adiabatycznemu do momentu, aż jej ciśnienie osiągnie 2,50 atm. Oblicz końcową objętość i temperaturę próbki oraz wykonaną pracę.

			2E.3(b) Próbka zawierająca 2,5 mola cząsteczek gazu doskonałego o Cp,m = 20,8 J · K–1 · mol–1 znajduje się początkowo pod ciśnieniem 240 kPa i w temp. 325 K, a następnie ulega odwracalnemu rozprężeniu adiabatycznemu do momentu, aż jej ciśnienie osiągnie 150 kPa. Oblicz końcową objętość i temperaturę próbki oraz wykonaną pracę.

			2E.4(a) Próbka ditlenku węgla o masie 2,45 g w temp. 27,0°C rozpręża się odwracalnie i adiabatycznie od 500 cm3 do 3,00 dm3. Jaka jest praca wykonana przez gaz?

			2E.4(b) Próbka azotu o masie 3,12 g w temp. 23,0°C rozpręża się odwracalnie i adiabatycznie od 400 cm3 do 2,00 dm3. Jaka jest praca wykonana przez gaz?

			2E.5(a) Oblicz końcowe ciśnienie próbki ditlenku węgla, który rozpręża się odwracalnie i adiabatycznie od 67,4 kPa i 0,50 dm3 do końcowej objętości 2,00 dm3. Przyjmij, że γ = 1,4.

			2E.5(b) Oblicz końcowe ciśnienie próbki pary wodnej, która rozpręża się odwracalnie i adiabatycznie od 97,3 Tr i 400 cm3 do końcowej objętości 5,00 dm3. Przyjmij, że γ  = 1,3.

			Problem

			2E.1 Pojemność cieplną w stałej objętości gazu można wyznaczyć, mierząc spadek temperatury podczas jego adiabatycznego i odwracalnego rozprężania. Wartość γ = Cp/CV można obliczyć, mierząc również spadek ciśnienia, a pojemność cieplną pod stałym ciśnieniem można określić, łącząc obydwie wartości. Pewien gazowy fluorowęglowodór podczas odwracalnego adiabatycznego rozprężania podwoił swoją objętość, przy czym jego temperatura spadła z 298,15 K do 248,44 K, ciśnienie zaś z 202,94 kPa do 81,840 kPa. Na podstawie tych danych wyznacz Cp.

			Zadania integrujące i odwołania do źródeł internetowych

			2.1 Podaj przykłady funkcji stanu i wyjaśnij, dlaczego odgrywają one kluczową rolę w termodynamice.

			2.2 Termodynamiczne właściwości węglowodorów są zwykle badane metodami modelowania molekularnego. (a) Przy użyciu odpowiedniego oprogramowania oblicz wartości ΔspalH[image: 2] alkanów od metanu do pentanu. Aby obliczyć wartości ΔspalH[image: 2], oszacuj standardową entalpię tworzenia CnH2n+2(g), wykonując obliczenia półempiryczne (np. stosując metody AM1 lub PM3), oraz wykorzystaj eksperymentalne wartości standardowych entalpii tworzenia CO2(g) i H2O(c). (b) Porównaj obliczone przez siebie wartości z wartościami eksperymentalnymi ΔspalH[image: 2] (tab. 2C.4) i oceń wiarygodność metody modelowania molekularnego. (c) Sprawdź, w jakim stopniu równanie ΔspalH[image: 2] = const · {M/(g · mol–1)}n jest prawdziwe, i oblicz wartości liczbowe stałej n.

			2.3 Wykorzystaj oprogramowanie matematyczne, arkusz kalkulacyjny lub Living graphs na stronie internetowej książki do następującyh zadań: (a) Oblicz pracę izotermicznego odwracalnego rozprężania 1,0 mola CO2(g) w temp. 298 K od 1,0 m3 do 3,0 m3 zakładając, że spełnia on równanie stanu van der Waalsa. (b) Sprawdź, jak parametr γ wpływa na zależność ciśnienia od objętości gazu. Czy zależność ciśnienia od objętości staje się silniejsza czy słabsza wraz ze wzrostem objętości?

			Podstawy matematyczne 2 Analiza funkcji wielu zmiennych

			Dana właściwość termodynamiczna układu zwykle zależy od wielu zmiennych, np. energia wewnętrzna zależy od masy, objętości i temperatury substancji. Aby zrozumieć, jak te wielkości zależą od siebie, musimy umieć operować ich pochodnymi. Zajmuje się tym analiza funkcji wielu zmiennych.

			PM.2.1 Pochodne cząstkowe

			Pochodna cząstkowa funkcji więcej niż jednej zmiennej, takiej jak f(x,y), jest równa współczynnikowi nachylenia wykresu zależności tej funkcji od jednej ze zmiennych, przy stałych wartościach pozostałych zmiennych (rys. PM2.1). Pochodna cząstkowa odzwierciedla, jak zmienia się funkcja wraz ze zmianami jednej ze zmiennych. Może być również wykorzystana do określenia, jak zmienia się wartość funkcji wraz z nieskończenie małymi zmianami wielu zmiennych. Jeżeli zatem f jest funkcją x i y, to gdy x i y zmieniają się odpowiednio o dx i dy, zmiana funkcji f wynosi

			[image: ]	(PM2.1)

			przy czym symbol ∂, stosowany zamiast d, oznacza pochodną cząstkową, a indeks dolny przy nawiasie wskazuje zmienną o stałej wartości. Wielkość df jest również nazywana różniczką f. Kolejne cząstkowe pochodne mogą być obliczane w dowolnej kolejności:

			[image: ]	(PM2.2)

			
				
					[image: ]
				

			Rys. PM2.1 Wykres funkcji dwóch zmiennych, f(x,y),
przedstawiony na rysunku jako kolorowa powierzchnia i dwie
pochodne cząstkowe (∂f/∂x)y i (∂f/∂y)x, przedstawione jako
styczne o nachyleniu takim, jak nachylenie wykresu funkcji,
równoległe odpowiednio do osi x i y. Funkcja przedstawiona
tutaj to f(x,y) = ax3y + by2, gdzie a = 1 a b = –2




			

			
				
					Krótkie objaśnienie PM2.1 Pochodne cząstkowe

					Jeżeli f(x,y) = ax3y + by2 (wykres tej funkcji przedstawiono na rys. PM2.1), to

					[image: ]

					Gdy x i y ulegają nieskończenie małym zmianom, funkcja f zmienia się o

					df = 3ax2ydx + (ax3 + 2by)dy

					Aby potwierdzić, że kolejność obliczania drugiej pochodnej cząstkowej nie ma znaczenia, obliczamy

					[image: ]

				

			

			W dalszej części z będzie zmienną, od której zależą x i y (np. x, y, z mogą odpowiadać wielkościom p, V i T ).

			Zależność 1. Jeśli x zmienia się przy stałym z, to

			[image: ]	(PM2.3a)

			Zależność 2

			[image: ]	(PM2.3b)

			Zależność 3

			[image: ]	(PM2.3c)

			Łącząc zależności 2 i 3, otrzymujemy zależność łańcuchową Eulera:

			[image: ]      zależność łańcuchowa Eulera   (PM2.4)

			PM2.2 Różniczki zupełne

			Zależność przedstawiona w równ. (PM2.2) jest podstawą weryfikacji, czy dana funkcja jest różniczką zupełną, tj. sprawdzenia, czy

			df = g(x,y)dx + h(x,y)dy	

(PM2.5)

			ma taką postać jak równ. (PM2.1). Jeżeli ma taką postać, to g może być utożsamiane z (∂f/∂x)y, a h może być utożsamiane z (∂f/∂y)x. Wtedy zgodnie z równ. (PM2.2)

			

[image: ]	 test na różniczkę zupełną 

    (PM2.6)

			
				
					Krótkie objaśnienie PM2.2 Różniczki zupełne

					Załóżmy, że zamiast równania o postaci df = 3ax2ydx + (ax3 + 2by)dy, przedstawionego w Krótkim objaśnieniu PM2.1, otrzymaliśmy wyrażenie

					[image: ]

					gdzie w drugim nawiasie występuje ax2 zamiast ax3. Aby sprawdzić, czy to wyrażenie jest różniczką zupełną, obliczamy

					[image: ]

					Te dwa wyrażenia nie są sobie równe, ta postać df nie jest więc różniczką zupełną i dlatego nie istnieje odpowiednia scałkowana funkcja w postaci f(x,y).

				

			

			Z faktu, że df jest różniczką zupełną, wynikają dwa wnioski:

			
					• Na podstawie znanych funkcji g i h możemy odtworzyć funkcję f.

					• Możemy mieć pewność, że całka df w określonych granicach jest niezależna od drogi pomiędzy tymi granicami.

			

			Prawdziwość pierwszego wniosku można najlepiej wykazać na następującym przykładzie.


			Krótkie objaśnienie PM2.3 Odtworzenie równania funkcji

			Rozważmy teraz różniczkę df = 3ax2ydx + (ax3 + 2by)dy, która, jak wiemy, jest różniczką zupełną. Ponieważ (∂f/∂x)y = 3ax2y, możemy ją scałkować po x przy stałej wartości y:

			[image: ]

			gdzie stała całkowania k może zależeć od y (która to zmienna jest w całkowaniu traktowana jak stała), lecz nie zależy od x. Aby obliczyć k(y), zauważmy, że (∂f/∂y)x = ax3 + 2by, więc

			[image: ]

			Dlatego

			[image: ]

			skąd wynika, że k=by2+const. Stwierdziliśmy więc, że

			f(x,y)=ax3y+by2+const

			która to funkcja, z dokładnością do stałej, jest identyczna z funkcją przedstawioną w Krótkim objaśnieniu PM2.1. Wartość stałej można obliczyć przez ustalenie warunków brzegowych. Jeżeli zatem wiadomo, że f(0,0) = 0, to const = 0.

		

			Łatwo jest teraz wykazać, że całka df jest niezależna od drogi. Ponieważ df jest różniczką, jej całka w granicach od a do b wynosi

			[image: ]

			Wartość całki zależy tylko od wartości granicznych i nie zależy od drogi pomiędzy nimi. Jeżeli df nie jest różniczką zupełną, to funkcja f nie istnieje i powyższe stwierdzenie nie jest już prawdziwe. W takim przypadku całka df zależy od drogi.

	
			Krótkie objaśnienie PM2.4 Całkowanie zależne od drogi

			Rozważmy różniczkę niezupełną (wyrażenie z ax2 zamiast ax3 w drugim nawiasie):

			df = 3ax2ydx + (ax2 + 2by)dy

			Załóżmy, że całkujemy df od punktu (0,0) do punktu (2,2) wzdłuż dwóch dróg, pokazanych na rys. PM2.2. Całkując wzdłuż drogi 1 otrzymujemy:

			[image: ]

			
				
					[image: 11]
			

Rys. PM2.2 Dwie drogi całkowania rozważane w Krótkim objaśnieniu PM2.4

			podczas gdy całkując wzdłuż drogi 2, otrzymujemy

			[image: ]

			Wartości tych dwóch całek są różne.

	




			Krótkie objaśnienie PM2.5 Czynnik całkujący

			Doszliśmy do wniosku, że różniczka df = 3ax2ydx + (ax2 + 2by)dy jest różniczką niezupełną, podobnie jak wtedy, gdy przyjmiemy, że b = 0, i otrzymamy df = 3ax2ydx + ax2dy. Jeśli pomnożymy tę różniczkę przez xmyn i zapiszemy xmyndf = df’, to otrzymamy

			[image: ]

			Obliczmy teraz następujące dwie pochodne cząstkowe:

			[image: ]

			Aby nowa różniczka była zupełna, obie te pochodne cząstkowe muszą być sobie równe, a więc

			[image: ]

			a po uproszczeniu

			[image: ]

			Jedynym niezależnym od x rozwiązaniem jest n = –1 i m = –2. Wynika stąd, że

			df' = 3adx + (a/y)dy

			jest różniczką zupełną. Po scałkowaniu według opisanej wcześniej procedury otrzymamy f'(x,y) = 3ax + a ln y + const.

		

			Różniczkę niezupełną można czasem przekształcić w różniczkę zupełną przez pomnożenie jej przez czynnik zwany czynnikiem całkującym. Fizycznym jego przykładem jest czynnik całkujący 1/T, który w równaniach termodynamicznych przekształca różniczkę niezupełną dqodw w różniczkę zupełną dS (podrozdział 3A).

		

		
		
		
		
		
			* Problemy opracowane przez Charlesa Trappa i Carmen Giunta.
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