Глава 6 "Введение в термодинамику химических реакций"


	Термодинамика - дословно наука о движении тепла. Одним из признаков движения тепла в химических процессах является поглощение или выделение его в ходе реакции. Все химические реакции по признаку выделения  или поглощения тепла можно разделить на два основных класса эндотермические и экзотермические.  Тепловая энергия - один из видов энергии. Постараемся определить какое место занимает энергия выделяемая или поглощаемая в ходе химических процессов среди других видов энергии.


Химическая энергия среди других видов энергии


	 Из курса физики известен такой вид энергии как кинетическая.  Определим кинетическую энергию тела массой 1 кг, летящего со скоростью 10 м/c. Ек.=mv2/2=1кг((10 м/с)2/2=50 Дж (Джоулей). Вспомним о потенциальной энергии и рассчитаем потенциальную энергию груза массой 1 кг поднятого на высоту 10 метров. Еп =mgh, где ,h - высота, а g - ускорение свободного падения (10 м/с2.  Таким образом, потенциальная энергия груза, поднятого на высоту 10 м будет равна Еп=1 кг(10 м/с2(10 м = 100 Дж. Полученные цифры наглядно показывают, что груз, поднятый на высоту 10 м обладает в 2 раза большей энергией, нежели груз, летящий со скоростью 10 м/с. 


	Энергия, требуемая для нагрева тел или выделяемая при их охлаждении называют тепловой энергией. Тепловая энергия, требуемая для нагрева равных масс различных веществ на одну и ту же температуру различна. Тепловая энергия, приведенная к единице массы и температуры, носит название удельной теплоемкости. Тепловая энергия, приведенная к единице количества вещества и температуры называется молярной теплоемкостью. Наивысшее значение удельной теплоемкости имеет вода. Удельная теплоемкость воды равна 4,2 кДж/(моль(град). Возьмем все тот же 1 кг, но теперь воды и нагреем его на все те же 10 0С, например, от 10  0С до 20 0С. Вычислим энергию, которая потребуется для проведения этого процесса. Ет=1 кг(4,2 кДж/(моль(град)(10 град = 42 кДж или 42000 Дж. Полученные цифры наглядно демонстрируют, что энергии, выделившейся при охлаждении 1 кг воды на 10 градусов достаточно для того, чтобы поднять груз массой 420 кг на высоту 10 м или груз массой 840 кг разогнать до скорости 10 м/с. Энергия, выделяемая в результате распада ядра (Ея) - энергия ядерная намного превышает тепловую энергию. Так, 1 кг урана (U) способен в результате радиоактивного распада дать ( 3(1011 кДж энергии. Эта огромная по масштабам энергия примерно в 7,1(109  (в 7,1 миллиардов раз) превышает энергию, требуемую для нагрева 1 кг воды на 10 градусов. И наконец, последним видом энергии является энергия полного превращения вещества в энергию (в микромире  называется энергией аннигиляции). Эта энергия рассчитывается на основе знаменитой формулы Эйнштейна - Е=mC2 , где С - скорость света в вакууме (С(3(108  м/с или 300000 км/с). Таким образом, энергия полного превращения 1 кг вещества будет равна Еа=1 кг((3(108 м/с)2 = 9(1016 Дж или 9(1013 кДж. Эта энергия примерно в 10000 раз превышает энергию ядерного распада.


	Химический вид энергии среди упомянутых занимает скромную среднюю по величине позицию. Так при получении 1 кг сульфида железа из простых веществ (Fe + S = FeS) выделяется около 1000 кДж энергии. Что хватит на нагрев 2 литров воды от 0 до 100 0С, при условии, что потери энергии на нагрев окружающей среды будут минимальными. 


Энтальпия


	Среди многочисленных химических процессов есть реакции эндотермические и экзотермические реакции с различными по величине тепловыми эффектами. Очевидно, что можно ввести некоторую величину, которая может являться характеристикой способности вещества к поглощению, либо наоборот, выделению энергии. Были введены две таких величины, в зависимости от условий проведения процесса. При постоянном объеме (т.е. проведения реакции в условиях замкнутого реактора) эта величина получила название внутренняя энергия (U). При постоянном давлении (проведении реакции в открытой пробирке или колбе) эта величина получила название энтальпия (H). Для нас, не занимающихся расчетами тепловых эффектов химических процессов, проводимых в реакторе, а проводящих реакции в открытых сосудах более важной величиной является энтальпия, обозначенная буквой Н от английского heat - тепло. Была введена шкала энтальпий, на которую были помещены все вещества. Договорились, что нулевым значением в данной шкале будут обладать все, простые вещества. Если простое вещество способно существовать в нескольких аллотропных формах, то значение 0 в данной шкале приписывается обычно наиболее устойчивой. Так значение 0 в шкале энтальпий имеет кислород, а не озон, графит, а не алмаз, красный фосфор (хотя и не самый устойчивый) а не белый или скажем черный. Поскольку в результате превращения озона в кислород энергия выделяется, то озон обладает большим значением энтальпии образования. Если на образование сложного вещества из простых энергию необходимо затратить, то данное вещество имеет положительное значение энтальпии. Если при образовании сложного вещества из простых энергия выделяется, то значение энтальпии для данного вещества будет отрицательным. Поскольку мы не в состояние оценить абсолютную энтальпию вещества, а оперируем только с разницами энтальпий в искусственно введенной шкале, то обычно говорят не об энтальпии (Н), а о разности энтальпий ((Н). 





�     Н       (в кДж/моль)


� 142          O3     


�   53          C2H4      


�   26          HI                              


�    0            О2 , N2, Pкр, H2, Cграф и т.д.           


�  -30         Ag2O


�  -75         CН4


� - 92          HCl


�  -165        CuO


Рис 6.1.Шкала энтальпий


	В шкалу энтальпий попадают значения, отнесенные к единице количества вещества и измеряемые обычно в кДж/моль. Так значение (Н для Ag2O равное - 30 говорит о том, что при образовании 1 моль этого вещества из простых веществ (Ag и O2) выделяется 30 кДж энергии на каждый моль образовавшегося вещества. Разница энтальпий обычно незначительно зависит и от температуры, при которой проводится процесс. В связи с этим в справочниках обычно указывается стандартное (относящееся к температуре 25 0С) значение энтальпии. Стандартное обозначается верхним индексом 0. Энтальпии образования веществ  (из простых) обозначены нижним индексом f - от английского formation (образование, получение). Буквенное обозначение стандартной энтальпии образования воды будет следующим (Нf0=-286 кДж/моль. Кроме энтальпии образования в справочниках приводятся и другие виды энтальпий, например, стандартная энтальпия сгорания, показывающая энергию, выделяемую при сгорании 1 моль вещества. 


	Тепловые эффекты (энтальпии) получают обычно на основе экспериментальных данных. В специальном приборе, который носит название калориметра или калориметрической бомбы проводят химическую реакцию с точно известными массами реагентов. Зная теплоемкость прибора, по изменению температуры в нем можно определить тепловой эффект реакции и занести полученное значение в справочник. Не все вещества можно получить при непосредственном взаимодействии простых веществ непосредственно в реакторе. Например, глюкозу С6Н12О6 нельзя получить непосредственным взаимодействием углерода, кислорода и водорода. Это вещество получается в результате биохимических процессов в живой клетке. В этом случае и приходит на помощь закон Гесса, который гласит, что тепловой эффект химической реакции определяется разностью энергетических состояний продуктов и реагентов и не зависит от пути реакции. Наиболее доступно закон Гесса объясняется на следующем примере. Углекислый газ из углерода можно получить двумя путями: 1. В одну стадию - прямым сжиганием в избытке кислорода; 2. В две стадии - получением сначала монооксида углерода и его последующим сжиганием. 
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Рис.6.2. Графическое истолкование закона Гесса на примере реакций превращения углерода в углекислый газ


Согласно закона Гесса (Н1=(Н2 + (Н3.


	Из закона Гесса есть три важных следствия. Следствие 1. Энтальпия реакции равна разности энтальпий образования продуктов и реагентов. (Нр=(((Hf прод.) - (((Нf реаг.). Так если реакцию в общем виде записать следующим образом aA + bB = cC + dD, то (Нр=с(Нf(C)+ d(Нf(D)- a(Нf(A) -  b(Нf(B)


	Из первого следствия закона Гесса можно определить стандартную теплоту образования глюкозы, пользуясь энтальпией ее сгорания. С6Н12О6 + 6О2 =6СО2 + 6Н2О. (Нf(С6Н12О6) = 6(Нf(СО2) + 6(Hf(H2O) - (Hр. (Hf(O2)=0  


	Следствие 2. Энтальпия реакции равна разности энтальпий сгорания реагентов и продуктов. (Нр= =(((Hсг. прод.) - (((Нсг. реаг.). Для реакции aA + bB = cC + dD    (Нр=c(Нсг(A)+ b(Нсг(B)- c(Нсг(C) -  d(Нсг(D)


	Среди веществ есть такие, которые нельзя получить непосредственным взаимодействием простых веществ и которые не горят. Здесь приходит на помощь третье следствие закона Гесса. Согласно которого, с термохимическими уравнениями реакций можно проводить все манипуляции, допустимые для обычных уравнений. Термохимические уравнения реакции можно складывать и вычитать, умножать и делить, записывать справа налево, несмотря на подчас практическую неосуществимость обратной реакции. 


	Так, сульфат кальция нельзя получить непосредственным смешением в калориметре кальция, кислорода и серы. В этом случае поступают следующим образом. Последовательно проводят 4 реакции измеряя их тепловые эффекты. Энтальпия образования сульфата кальция из простых веществ будет равна сумме энтальпий четырех проведенных процессов.


Табл.6.1.Суммирование уравнений реакций и энтальпий согласно третьего следствия из закона Гесса
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	Иногда вместо энтальпий используют тепловые эффекты реакций и теплоты образования веществ. Теплоты реакции и теплоты образования связаны с энтальпией простым соотношением: Q=-(Н


Законы термодинамики


	Первый закон термодинамики - это закон сохранения энергии, согласно которого энергия не откуда не берется и никуда не девается, а только переходит из одной формы в другую. 


	В ходе химических реакций наблюдается движение химической энергии. В одних реакциях химическая энергия выделяется, в других накапливается поглощаясь. Так энергия солнечного света преобразуется в химическую с помощью хлорофилла и запасается в виде основных полисахаридов растительной клетки крахмала и целлюлозы. 


	С древних времен химики пытались найти ответ на вопрос: Почему одни реакции протекают самопроизвольно, а другие самостоятельно не идут. Среди движущих причин по аналогии с физическими системами было выделено стремление к минимуму энергии. Если вещества в ходе реакции энергию набирают - это процесс эндотермический. Если энергию теряют - это процесс экзотермический. Значит произвольно должны протекать экзотермические процессы. С процессом накапливания сведений были обнаружены реакции, которые способны протекать самопроизвольно и сопровождаются, тем не менее, поглощением энергии из вне (понижается температура). К таким процессам относится физико-химический процесс растворения нитратов в воде, например, нитрата калия. Разобраться в возможных причинах этих процессов помогли следующие наблюдения. Если добавить каплю чернил в стакан с водой постепенно вода окрасится в цвет чернил.  Если в комнате не наводить порядок, то наступит, наконец, беспорядок. И наконец, разобрать какую-нибудь вещь на составные части, например, механические часы, куда проще чем их собрать. Таких примеров можно привести тысячи. Все они демонстрируют стремление систем (система - часть материального мира, являющаяся предметом наблюдения, исследования) к беспорядку, при условии ее изолированности (под изолированной - понимают систему, полностью отделенной от своего окружения. Между изолированной системой и окружением не происходит никакого обмена ни веществом, ни энергией). На практике изолированная система является практически не достижимой. При поступлении вещества, либо энергии из вне можно навести порядок (мерой беспорядка служит физическая величина энтропия, S). Чем выше значение энтропии, тем больше беспорядка. Чем ниже значение энтропии, тем больше порядка. В случае перемешивания чернил их можно удалить из раствора добавлением активированного угля.  Порядок в комнате можно навести, приложив физические усилия (энергию) по его наведению. Часы можно отремонтировать, пригласив часового мастера. Все эти наблюдения могут помочь сформулировать второй закон термодинамики и следствие из него (в одном из вариантов его многочисленных формулировок). В изолированной системе самопроизвольно протекающие процессы увеличивают энтропию системы. На основании второго закона термодинамики возникла теория тепловой смерти вселенной. 


	В окружающем нас мире мы не всегда замечаем действие второго закона термодинамики, наблюдая высокую упорядоченность живых систем, в живой клетке происходят тысячи упорядоченных по последовательности и во времени химических процессов, всех животных и человека. По расписанию ходят поезда, летают самолеты, работают люди и т. д. Высокая степень упорядоченности на земле, обязано, прежде всего, энергии солнца. Нетрудно предугадать, что произойдет, в том случае, если земля лишится этого источника энергии. Следствие из второго закона термодинамики утверждает, что высокая степень упорядоченности возможна при поступлении энергии и вещества из-за пределов системы. 


Третий закон термодинамики призван определить нулевую отметку в шкале энтропии и утверждает, что энтропия идеального ионного кристалла при температуре абсолютного нуля (0 К) равна нулю.  


	Проследим изменение энтропии при нагревании от температуры абсолютного нуля. В идеальном ионном кристалле при температуре абсолютного нуля существует наивысший порядок. Его можно сравнить со строем хорошо обученных солдат, стоящих по стойке смирно. Нагревание приведет к незначительному смещению от положения равновесия ионов и их колебанию. Так и ослабление внимание к строю солдат со стороны командира может привести к их некоторому шевелению. Последующее нагревание ионного кристалла приведет к качественному скачку из твердого в жидкое состояние, так и отсутствие внимания к строю в течение длительного времени приведет к образованию кучки солдат. Нагревание уже жидкой фазы будет приводить к ее все большей подвижности, пока не произойдет качественный скачок: жидкость превратиться в газ. Так, и солдаты разбегутся из кучи в разные стороны по команде "разойдись". Все вышесказанное наглядно можно проследить на графике зависимости энтропии образца ионного кристалла от температуры.
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Рис.6.3. Примерный график зависимости энтропии от температуры


Полученный график наглядно свидетельствует, что энтропия жидкости обычно выше, чем энтропия твердого тела, а энтропия газа выше в сравнении с энтропией соответствующей жидкости. Из всего вышесказанного следует, что с точки зрения второго закона термодинамики жидкостью быть более выгодно, чем твердым телом, а газом более выгодно, чем жидкостью.


	Таким образом, самопроизвольному протеканию реакции способствует с одной стороны уменьшение в ходе реакции суммы энтальпий. Если сумма энтальпий продуктов меньше суммы энтальпий реагентов, т. е. (Н<0, такой процесс выгоден. С другой стороны, выгоден будет процесс, в котором сумма энтропий продуктов будет превышать сумму энтропий реагентов, т. е. изменение энтропии процесса должно быть положительным  ((S>0).


Энергия Гиббса


	В результате изменения сумм энтальпий и энтропий веществ в ходе процесса возможно несколько случаев:


	1.  (Н<0, (S>0. Процесс однозначно выгоден и может протекать самопроизвольно.


	2. (Н>0, (S<0. Процесс однозначно не выгоден и не может протекать самопроизвольно.


	3. (Н<0, (S<0. Уменьшение энтальпии в ходе процесса способствует самопроизвольному протеканию реакции, тогда как уменьшение энтропии запрещает самопроизвольный процесс. Неясно, возможно ли самопроизвольное протекание такой реакции.


	4. (Н>0, (S>0. Изменение энтальпий положительное, т. е. не способствует самопроизвольному протеканию реакции. Изменение энтропий процесса положительно, что увеличивает вероятность самопроизвольного протекания такого процесса. Неясна возможность самопроизвольного протекания реакции.


		Роль арбитра, определяющего возможность самопроизвольного протекания реакции играет энергия Гиббса ((G). (G=(H-T(S, где Т - абсолютная температура (К). Если (G<0, такая реакция может протекать самопроизвольно. Если (G>0, то такая реакция не может идти самопроизвольно. Если (G=0, то реакционная система находится в состоянии равновесия (скорость прямой реакции равна скорости обратной реакции). 


	Самопроизвольное протекание эндотермической реакции станет возможным в том случае, когда реакция будет сопровождаться значительным увеличением энтропии. Примером такого процесса является взаимодействие гексагидрата дихлорида кобальта с хлористым тионилом ((Н=+400 кДж/моль), сопровождающаяся ярко выраженным эндотермическим эффектом (наблюдается ярко выраженное обледенение). Из уравнения реакции: CoCl2(6H2O + 6SOCl2 = CoCl2 + 6SO2 + 12HCl становится ясным возможность протекания реакции при ярко выраженном эндотермическом эффекте: на 1 моль прореагировавшего кристаллогидрата образуется 18 моль! газообразных веществ.


	Возможность протекания реакции на основе уравнения Гиббса можно определить несколькими способами:


	1. При температуре 25 0С можно определить из табличных данных, рассчитав (G0 реакции из соотношения (G0=(H0 + 298(S0


	2. При температуре, отличающейся от 25 0С можно воспользоваться соотношением (G=(G0 + RTlnKр. Для определения Кр при данной температуре несколько преобразуем выражение. При равновесии (G=0 ( (G0 + RTlnKр = 0. Преобразовав получим Кр=е-(G0/RT. Это соотношение позволяет получить значение константы равновесия при любой температуре.


	3. Для окислительно-восстановительных процессов выражение для энергии Гиббса при стандартных условиях примет следующий вид: (G0=-nF((0, где n- количество передаваемых электронов; F - постоянная Фарадея ((96500 Кл); ((0- Э.Д.С. процесса. Из выражения следует что, реакция протекает при положительном значении Э.Д.С. процесса.


	4. Из условия равновесия реакции ((G0=0) можно определить минимальную температуру, при которой возможно протекание химической реакции. Реакция начнет протекать более чем на половину при отрицательном значении энергии Гиббса. Из условия равновесия следует, что следует, что 0=(Н0 -Т(S0 или (Н0=Т(S0 (  T=(H0/(S0 - температура, при которой реакция находится в состоянии равновесия.


	Термодинамические расчеты позволяют оценить, например, возможность восстановления некоторых веществ из их оксидов с помощью водорода. 


Таблица 6.2. Термодинамическая оценка возможности восстановления металлов из их оксидов с помощью водорода


№ п/п�
Уравнение реакции�
 (Н (кДж/моль)�
 Температура (0С) при которой (G=0�
Возможность практического осуществления процесса�
�
1.�
MnO2 + 2H2 = Mn + 2H2O�
36�
106�
возможен�
�
2.�
1/2Fe2O3 + 3/2H2 = Fe + 3/2H2O�
48�
423�
возможен�
�
3.�
1/2Cr2O3 + 3/2H2 = Cr + 3/2H2O�
207�
2680�
не осуществим�
�
4.�
SiO2 + 2H2 = Si + 2H2O�
375�
2760�
не осуществим�
�
5.�
CaO + H2 = Ca + H2O�
393�
6280�
не возможен�
�



	Термодинамика - это наука, позволяющая оценить принципиальную возможность протекания реакции. Однако она ничего не говорит о времени окончания реакции. Так термодинамические расчеты показывают, что реакция окисления целлюлозы кислородом воздуха должна самопроизвольно протекать при комнатной температуре. Этот факт в практической жизни мы не наблюдаем. Причина состоит в том, что у молекул не хватает энергии для завершения процесса. Проблему времени достижения состояния равновесия решает наука о скоростях химических реакций - химическая кинетика.


Упражнения к главе 6 "Введение в термодинамику химических реакций"


	1. Что изучает термодинамика?


	2. Какие виды энергии вы знаете? Какое место (по величине) занимает химическая энергия среди других видов энергии?


	3. В чем состоит отличие молярной от удельной теплоемкости?


	4. Сравните энергии, которые выделятся в окружающую среду при сжигании 1 кг антрацита (массовая доля углерода 97%, остальное - негорючие примеси) и при охлаждении от температуры кипения 20 литров воды до комнатной температуры (25 0С). (Нf0(CO2)=395 кДж/моль; С(Н2О)=4,2 кДж/(моль(град).


	5. Что называют энтальпией? В чем отличие ее от внутренней энергии? Как связана энтальпия с тепловым эффектом реакции?


	6. Поясните на конкретном примере закон Гесса. Какие следствия из закона Гесса вы знаете?


	7. В стандартных условиях энтальпия сгорания белого фосфора равна (-760,1 кДж/моль), а энтальпия полного сгорания белого фосфора равна (-722,1 кДж/моль). Чему равна энтальпия превращения черного фосфора в белый при стандартных условиях?


	8. Энтальпии сгорания ацетилена и ацетальдегида при стандартных условиях равны (-1308) и (-1171) кДж/моль, соответственно. Вычислите энтальпию гидратации ацетилена по реакции Кучерова в стандартных условиях.


	9. Даны следующие термохимические уравнения:


1. 2С2Н2 + 5О2 = 4СО2 + 2Н2О + 2510 кДж


2. С2Н4 + 3О2 = 2СО2 + 2Н2О + 1322 кДж


3. 2Н2 + О2 = 2Н2О + 484 кДж


(все реагенты и продукты находятся в газообразном состоянии)


Вычислите энтальпию реакции гидрирования ацетилена с образованием этилена.


	10. Что такое энтропия? Проследите зависимость энтропии от температуры и агрегатного состояния вещества.


	11. Сформулируйте три закона термодинамики и следствие из второго закона. Приведите примеры, поясняющие эти законы. 


	12. Какую роль в термодинамике выполняет энергия Гиббса? 


Какими способами определяется термодинамическая возможность протекания реакции? На каких уравнениях эти способы основаны?	


Какой карбонат  кальция или магния разлагается при более низкой температуре? Ответ подтвердите термодинамическими расчётами. (Нf0(MgCO3)= -1064 кДж/моль; (Н
