1. A KÉMIAI TERMODINAMIKA ALAPJAI
Az energiamegmaradás törvénye
Az energiamegmaradás törvénye képezi a termodinamikai összefüggések kiinduló pontját. A törvényt a termodinamika első főtételének tekintjük. E szerint külső energiaforrástól elszigetelt rendszer energiája minden lehetséges változás során állandó marad. Szigetelt rendszernek tekintünk minden olyan rendszert, amelynek határfelülete mind a tömeg-, mind az energiaátadást megakadályozza az érintkező környezettel. .
Egy rendszer összes energiáját három részre, potenciális, kinetikus és belső energiára bonthatjuk. Az első főtétel így szigetelt rendszerre az alábbiak szerint írható fel:
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A rendszer belső energiája (U) magában foglalja a makroszkóposan nyugvó rendszer részecskéi (atomok, molekulák, ionok) mozgásának kinetikai energiáját, az atomok és molekulák közötti kölcsönhatás potenciális energiáját, az atommagok és elektronok közötti kölcsönhatás energiáját és az Einstein szerinti nyugalmi tömegnek megfelelő energiát.
A gépészmérnöki gyakorlatban, pl. a belsőégésű motor vagy egy kazán nem tekinthető szigetelt rendszernek mivel a határfelületeken jelentős anyag- és hőátadás történik. A rendszer nyitott és az energiamegmaradás törvénye az alábbi módosult formában érvényes:
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azaz az összes energia változása megegyezik a potenciális, kinetikus és belső energia-változások összegeivel.
Vizsgáljunk meg egy asztalon álló lombikban lezajló kémiai reakciói. Tételezzük fel, hogy a reakció közben rendszerünk, a lombik nem repül el, azaz nem tesz szert kinetikus energiára, továbbá az asztalról sem esik le, tehát potenciális energiája is változatlan marad. Ilyen peremfeltételek mellett felírhatjuk, hogy
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A lombik falát megérintve azonban azt tapasztaljuk, hogy kémiai reakció következtében a rendszerünk lehűlt vagy felmelegedett, vagyis a kémiai reakció során energia szabadult fel vagy nyelődött el. . Az energia-változás az előbbi peremfeltételek miatt csak a belső energia megváltozásából adódhat:
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A kémiai reakció során azért érzünk hőmérséklet-változást a lombik falán, mert a régi kötések felhasadnak és új kötések jönnek létre. A régi és új kötések közötti energiakülönbség fejeződik ki a belső energia megváltozásában.
Belső energia jellemzése
Egy termodinamikai rendszer U belső energiájának abszolút értékét nem tudjuk meghatározni, csak annak megváltozását. Így, ha a vizsgált termodinamikai rendszer átmegy az l. állapotból a 2. állapotba, a rendszer belső energiájának ΔU megváltozása a következőképpen írható fel:
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ahol U2 a rendszer összes belső energiája a 2. állapotban, U1 pedig a rendszer összes belső energiája az l . állapotban. Az összefüggés alapján a belső energiára azt a megállapítást tehetjük, hogy állapotfüggvény. Ez azt jelenti, hogy egy adott állapotú rendszer belső energiája kizárólag az állapotjelzők (hőmérséklet, nyomás, térfogat) függvénye és független attól az úttól, amelyen keresztül a vizsgált állapot létrejött. Az összefüggésben szereplő ΔU független attól, hogy a rendszer milyen úton jutott el az l. állapotból a 2. állapotba. 
A belső energia állapotfüggvény jellegéből adódóan megállapíthatjuk, hogy
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körfolyamatok belső energiaváltozása nullával egyenlő.
Az előzőekben megállapítottuk, hogy egy rendszer belső energiája megváltozik, ha kémiai reakciók játszódnak le benne, mivel az eredeti és az újonnan keletkezett kémiai kötések energiája között különbség van. A belső energia megváltoztatásának azonban nem egyedüli lehetséges módja a kémiai reakció. Egy rendszer belső energiája megváltoztatható, ha a rendszerrel Q hőt közlünk vagy vonunk el tőle, vagy a rendszeren W munkát végzünk, vagy a rendszerrel munkát végeztetünk:
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A termodinamikában jelenleg elfogadott konvenció szerint pozitívnak tekintünk minden olyan energiaváltozást, amely a rendszer belső energiáját növeli, és negatívnak, amely azt csökkenti (1.1. ábra)
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1.1. ábra. A hő és munka előjele
A  ΔU = Q + W egyenletet azonban pontosítani kell, nehogy azt a téves következtetést vonjuk le, hogy a belső energia tetszés szerint alakítható át munkavégzéssé. Ez sajnos két okból sem valósulhat meg:
- az energiaátadás szükséges feltétele a hajtóerő megléte.  Ha hőmérsékletkülönbséget használunk hajtóerőként, a folyamatot addig tudjuk fenntartani, amíg a rendszer egyensúlyba nem kerül a környezet hőmérsékletével. Az egyensúly elérésével megszűnnek a számunkra hasznosítható makroszkópikus folyamatok, és a rendszer belső energiája tovább már nem alakítható át. A nyomáskülönbség felhasználásának szintén a környezettel való egyensúly szab határt. Az átalakítási folyamat addig tartható fenn, amíg a rendszer a környezettel mechanikai egyensúlyba nem kerül. A belső energiának szintén csak az egyensúlyi állapotig hasznosított része alakítható át. Az átalakíthatóság ezen korlátait állítja fel a termodinamika második főtétele (lásd később), amely számos megfogalmazásban ismeretes.
- a belső energia teljes átalakíthatóságának másik korlátja a valós folyamatokat jellemző irreverzibilitás. Egy, a környezeténél nagyobb nyomású és hőmérsékletű közeg belső energiájának második főtétel szerinti részét szeretnénk átalakítani mechanikai energiává pl. egy fúvókában. A fúvókában a közeg belső energiája kinetikus energiává alakul, azonban a molekulák súrlódása miatt hő fejlődik, így a kinetikus energia egy része újra visszaalakul belső energiává. Ha csökkentjük a kiindulási nyomást és hőmérsékletet, a súrlódás miatt visszaalakult rész egyre kevesebb lesz, ami arra utal, hogy a folyamat sebessége felelős az irreverzibilitásért. A sebesség csökkentésével az irreverzibilitás mértéke csökken, de soha nem szűnik meg.
A gépészmérnöki gyakorlatban számos esetben célunk a belső energia átalakítása mechanikai vagy más energiává. A folyamat kialakítása során fontos az irreverzibilitások minimális értéken való tartása. Az optimális folyamat kialakítását nagymértékben segíti, ha ismerjük az irreverzibilitások nélkül átalakítható belső energia mennyiségét. Ezt az ideális folyamatot nevezzük reverzibilis folyamatnak. Láttuk, hogy az. irreverzibilitás mértéke csökkenthető, ha a folyamat sebességét csökkentjük.
Nulla sebességnél azonban bajba kerülünk, mivel nemcsak az irreverzibilitás, hanem a folyamat is megszűnik. A probléma áthidalására vezették be a kvázi egyensúlyi folyamat fogalmát. Ez egy végtelen kis sebességű folyamat, melynek során az állapotváltozás a rendszer minden pontjában azonos értékű és egyensúlyi állapotok sorozatán keresztül valósul meg.
Az elmondottak alapján a ΔU = Q + W egyenletet írjuk fel a rendszer belső energiájának végtelen kis megváltozására (Δ helyett d-vel jelöljük a végtelen kis változást):
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Az 1.ábrán a jobb és bal oldalon a súrlódásmentesen mozgó dugattyúkkal reverzibilis térfogati munkavégzést jelenítettünk meg. A fizikából ismeretes, hogy a munka, amelyet F erő l útszakaszon kifejt, differenciális formában felírva:
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és a P nyomás kifejezhető az erő és az A felület hányadosaként:
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Az utóbbi egyenletből kifejezett erőt F = P * A helyettesítsük be a dW = F * dl egyenletbe és A legyen az 1. ábrán látható dugattyú keresztmetszete és dl az elmozdulása. Mivel a keresztmetszet és az elmozdulás szorzata a dV térfogatváltozást adja, a térfogati munka az alábbiak szerint írható fel:
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A negatív előjel a termodinamikában elfogadott, az előzőekben ismertetett előjel konvenció eredménye.
Az 1.ábrán csak a térfogati munkavégzést tüntettük fel, de ezenkívül a munkavégzés számos más formájával is találkozhatunk, amely a belső energia megváltozását okozza.
Az elektromosságtanból ismeretes, hogy C elektromos töltésnek a végtelenből E elektromos potenciálú helyre való vitelekor végzett munka:
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Két fázis határfelületének növelésekor végzett munka:
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ahol γ a határfelületi feszültség, azaz az egységnyi felület energiatöbblete a fázis belsejéhez képest, dA a felület változása.
A mágnesezési munka:
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ahol H a mágneses térerősség, B a mágneses indukció.
Munkavégzés történik adott mennyiségű anyagnak a rendszerbe vitelekor is. Így ha i-edik anyag mennyisége megváltozik a rendszerben és ez a változás mólban n kifejezve dni akkor
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ahol μi az a munka, amelyet végezni kell mólnyi mennyiségű i-edik anyagnak a rendszerbe vitelekor, feltételezve, hogy eközben a rendszer összetétele gyakorlatilag nem változik meg. Az egyenletben szereplő μi az i-edik anyag moláris kémiai potenciálja.
Entalpia

Vizsgáljunk meg egy olyan kémiai reakciót, amely állandó nyomáson megy végbe (P=állandó), és a térfogati munkán kívül zárjunk ki minden más egyéb munkalehetőséget. Ilyen kémiai reakció játszódik le pl. egy olaj- vagy gáztüzelésű kazánban. A dU = dQ + dW egyenletbe helyettesítsük be a térfogati munkára megismert dWtérfogati = - P * dW kifejezést:
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Rendezzük az egyenletet és fejezzük ki dQ értékét:
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A termodinamikában az állandó nyomáson felszabaduló vagy elnyelődő hőnek, jelen esetben dQ-nak külön neve van és a folyamat dH entalpia-változásának nevezzük.
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Korábban megállapítottuk, hogy dU állapotfüggvény, belátható, hogy P*dV is állapotfüggvény, tehát a dH entalpiaváltozás is állapotfüggvény.
Kémiai reakciók állandó térfogaton és állandó nyomáson

A kémiai reakciók, amelyeket a gépészmérnök mint energiaforrást hasznosít, állandó nyomáson vagy állandó térfogaton játszódnak le. A dU = dH - P*dV egyenletet megvizsgálva rögtön látszik, hogy energiatermelés szempontjából nem mindegy, hogy melyik változatban zajlik le a kémiai reakciónk.
Állandó nyomáson, például a rendszer nyitott a környezet felé, a nyomás a környezet nyomásával egyenlő, a kémiai reakciókor bekövetkező pl. belső energia felszabadulás csak egy része hasznosítható hőként dH (entalpia felszabadulás) a másik része térfogati munkaként jelentkezik, mivel a reakció során gázhalmazállapotú termékek keletkeznek és/vagy a forró gázok kitágulnak.  .
Állandó térfogaton lejátszódó kémiai reakciók esetén a felszabaduló vagy elnyelődő hő megegyezik a belső energiaváltozással, mivel dV = 0, azaz nincs térfogati munka. 
Ha a reakció közben nincs térfogatváltozás dV = 0
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az entalpiaváltozás megegyezik a belső energiaváltozással.
Hőfelszabadulással járó kémiai reakciók esetén, ahol a gázhalmazállapotú anyagok térfogata növekszik, állandó nyomáson kevesebb hőmennyiséget kaphatunk, mint állandó térfogaton. Ennek ellenére energiatermelő reakciókat általában állandó nyomáson hajtunk végre mivel állandó térfogat esetén robbanás veszélye áll fenn.  
Kémiai folyamatok entalpiaváltozása

Számos kémiai változás jár hőtermeléssel, hasznosíthatóság szempontjából azonban szükséges volna ismerni az egységnyi anyagmennyiségre eső energiafelszabadulást. Vizsgáljuk meg a szén égésének egyszerűsített reakcióegyenletét állandó nyomáson, és kíséreljük meg meghatározni a folyamatot kísérő entalpiaváltozást.
C + O2 = CO2
A kiindulási anyagok és a végtermékek anyagi minőségüktől és a termodinamikai állapotjelzőktől függő egyedi belső energiával, illetve állandó nyomáson egyedi entalpiával rendelkeznek. Mivel az entalpia állapotfüggvény, a folyamat befejeződése után a felszabaduló vagy elnyelődő hő megfelel a végállapot és a kiindulási állapot közötti entalpiakülönbségnek függetlenül attól, hogy a végállapot milyen közbülső reakcióutakon valósult meg. Ezt a termokémiai számítások alapjául szolgáló törvényt Hess-tételének nevezzük,
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amely szerint egy folyamat entalpiaváltozása kiszámítható, ha a termékek egyedi entalpiáinak összegéből kivonjuk a kiindulási anyagok entalpiáinak összegét.
Az egyenletből nyilvánvaló, hogy ΔH értéke negatív vagy pozitív szám lehet, amely egyértelmű jelzést ad számunkra, hogy hőtermelő vagy hőt igénylő kémiai reakcióval van dolgunk. Az eddigiek során mindig a rendszert tekintettük vonatkozási pontnak, ezért a hőfejlődéssel járó, más néven exoterm kémiai reakciók entalpiaváltozása negatív előjelű, míg a pozitív előjelű entalpiaváltozással végbemenő kémiai reakciókat endoterm reakcióknak nevezzük.
Az előbbi egyenletünk ugyan érvényes, de gyakorlati szempontból nem hasznosítható, mivel nemcsak a belső energia abszolút értéke, hanem az egyedi entalpiák abszolút értékei is ismeretlenek számunkra.
A környezetünk leírására általunk önkényesen megalkotott függvények abszolút értékét nagyon gyakran nem ismerjük, de ezt a nehézséget úgy hidaljuk át, hogy önkényesen választunk egy referencia pontot, és a továbbiakban ehhez viszonyítunk. Legegyszerűbb példa erre a magasság fogalma. Abszolút magasság nincs, csak valamitől számított magasság ismeretes. A vonatkozási pontot mi választjuk, vagy elfogadjuk az egyezményes vonatkozási pontot, a tengerszintet, adott paraméterek mellett.
Az entalpia esetében a termodinamikai "tengerszinthez" az alábbi nemzetközileg elfogadott megállapításokon keresztül jutunk el:
-  egy anyag standard állapotának tekintjük az anyag legstabilabb formáját standard nyomáson (101325 Pascal = l atm) és standard hőmérsékleten 298 K (25 °C);
- a standard állapotban lévő anyag entalpiáját standard entalpiának nevezzük;
- az elemek standard entalpiája nulla.

A fenti definíciókat elfogadva megalkotható a standard moláris képződési entalpia ΔH0 fogalma:
Standard moláris képződési entalpiának nevezzük azt a felszabaduló vagy elnyelődő hőt, amely akkor keletkezik, ha l mol standard állapotú anyag képződik standard állapotú elemeiből.
Ennek alapján, ha standard állapotban megmérjük l mol szén-dioxidnak szénből és oxigénből való képződésekor felszabaduló energiát, a szén-dioxid standard moláris képződési entalpiáját ΔH0CO2-t kapjuk.
A különböző anyagok standard moláris képződési entalpiája vagy közvetlenül megmérhető, vagy közvetett úton, a Hess-tétel segítségével kiszámítható.
Az ismert vegyületek szinte mindegyikének a standard moláris képződési entalpiája megfelelő könyvekben, vagy szakfolyóiratokban megtalálható. Néhány anyag standard moláris képződési entalpiája (gyakran standard moláris képződéshőről beszélünk) az 1.I. táblázatban található.
A táblázatban szereplő valamennyi anyag s, f vagy g megjelöléssel van ellátva, jelezvén az anyag halmazállapotát (szilárd, folyadék, gáz). Azonos anyagok különböző indexű standard moláris képződési entalpiakülönbségei a moláris fázisátalakulási entalpiának felelnek meg.
1.I. táblázat.  Néhány anyag standard moláris képződési entalpiája
	szervetlen vegyületek
	szerves vegyületek

	ΔH0 (kJ/mol)
	ΔH0 (kJ/mol)

	Br2(f)
	0,0
	CH4(g)

metán
	-74,8

	Br2(g)
	30,9
	C2H6(g)

etán
	-84,7

	CO(g)
	-110,5
	C3H8(g)

propán
	-103,8

	CO2(g)
	-393,5
	C8H18(f)
oktán
	-249,9

	CaO(s)
	-635,5
	C2H4(g)

etilén
	52,2

	CaCO3(s)
	-1207,0
	C6H6(f)

benzol
	49,0

	H2O(f)
	-285,8
	C7H8(f)

 toluol
	12,0

	H2O(g)
	-241,8
	C2H5OH(f) 
etilalkohol
	-277,7

	NO(g)
	90,2
	HCHO(f)
formaldehid
	-108,7

	NO2(g)
	33,2
	CH3COOH(f)
ecetsav
	-484,5

	Al2O3(s)
	-1675,7
	CH3COCH3(f)
aceton
	-248,1

	MgO(s)
	-601,7
	C6H12O6(s)
glükóz
	-1268,0

	NH4C1O4(s)
	-295,3
	C12H22O11(s)
répacukor
	-2222,0

	HCl(g)
	-92,3
	
	


A standard moláris képződési entalpiák bevezetésével most már ténylegesen ki tudjuk számítani tetszőleges kémiai reakció entalpiaváltozását, reakcióhőjét. Ismételten felhasználva az entalpia állapotfüggvény tulajdonságát, a korábban abszolút entalpiákkal felírt egyenlet (Hess tétel)  az alábbi használható formában írható fel:
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ahol n a sztöchiometriai együtthatókat jelenti. ( A standard moláris képződési entalpiák mértékegysége kJ/mól, a sztöchiometriai együtthatóké mól, így szorzatuk esetén a felszabaduló vagy elnyelődő hőt (entalpiaváltozást), azaz a reakcióhőt kJ-ban kapjuk
GYAKORLAT Tüzelőanyagból nyerhető entalpia számítása
Számítsuk ki l kg propán tökéletes égését kísérő entalpiaváltozást standard állapotban! A képződött víz folyadék halmazállapotú legyen.
A propán tökéletes égésének reakcióegyenlete:

C3H8 (g) + 5 O2 ( 3 CO2 (g) + 4 H2O (l)
A kiindulási anyagok és termékek standard moláris képződési entalpiái (1. táblázat).
ΔH0propán = -103,8 kJ/mol (gáz halmazállapotú)

ΔH0szén-dioxid = -393,5 kJ/mol (gáz halmazállapotú)

ΔH0víz= -285,8 kJ/mol (folyadék halmazállapotú)
Az oxigén standard moláris képződési entalpiája definíció szerint nulla.

Alkalmazzuk a használható formában felírt Hess-tételt:

Termékek standard moláris képződési entalpiáinak összege:

3 mol * (-393,5 kJ/mol) + 4 mol * (-285,8 kJ/mol) = - 2323,7 kJ

Kiindulási anyagok standard moláris képződési entalpiáinak összege:

1 mol * (-103,8 kJ/mol) + 5 mol * 0 kJ/mol = -103,8 kJ
Az entalpiaváltozás a végállapot (termékek) és a kiindulási állapot (reagáló anyagok) entalpia különbségéből számítható.
ΔH0 = -2323,7 kJ - (-103,8 kJ) = -2219,9 kJ
A reakcióegyenlet alapján ez a hőmennyiség 1 mol, azaz 44 g propán elégetésekor szabadul fel.
1000 g elégetésekor 1000 g (-2219,9 kJ) / 44 g = -50452,3 kJ azaz 50,45 MJ hő szabadul fel.
Entalpiaváltozás számítása tetszőleges hőmérsékleten

A belsőégésű motorokban, kazánokban lejátszódó kémiai reakciók távolról sem standard körülmények között mennek végbe. Az entalpiaváltozás megfelelő adatok birtokában mégis könnyen kiszámítható a már megismert Hess-tételt alkalmazva. Vizsgáljuk meg ezt a számítási lehetőséget standard nyomáson, de a standard hőmérséklettől eltérő, tetszőleges T hőmérsékleten. Használjuk ki azt a lehetőséget, hogy a teljes entalpiaváltozás független az egyes részfolyamatok milyenségétől, csak a kezdeti és a végállapottól függ, és a 2. ábrán feltüntetett elméleti reakciólépések sorozatával két úton jussunk el a kezdeti állapotból (kiindulási anyagok) a végállapotba (végtermékek). Az egyik út entalpiaváltozása ΔH0 megfelel a standard moláris képződési entalpiákból számítható entalpiaváltozásnak. Ugyanezt az entalpiaváltozást kell kapnunk, ha a reakciót három elméleti lépésen keresztül hajtjuk végre (1.2.ábra).
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1.2. ábra. Egy kémiai reakció entalpiaváltozásának lehetséges útjai állandó nyomáson.
1. lépés. Melegítsük fel a kiindulási anyagokat 298 K-ról tetszőlegesen választott T hőmérsékletre. A folyamat entalpiaváltozása az állandó nyomáson mért fajhők cp és a kiindulási anyagok tömegei m alapján számíthatók:
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2. lépés. Hajtsuk végre a kémiai reakciót T hőmérsékleten, és az entalpiaváltozást jelöljük ΔHT-vel.
3. lépés. A T hőmérsékletű termékeket hűtsük le 298 K-re. Az entalpiaváltozás a termékek tömegei m’ és fajhői cp’ ismeretében számíthatók:
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A folyamat teljes entalpiaváltozása a három elméleti lépés összege. A 2.ábrán látható, hogy mindkét úton ugyanoda jutottunk, tehát felírható:
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Az egyenletben csak ΔHT, a tetszőlegesen választott hőmérsékleten bekövetkező entalpiaváltozás ismeretlen, így a keresett entalpiaváltozás:
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A KÉMIAI REAKCIÓK IRÁNYA, ÖNKÉNT VÉGBEMENŐ FOLYAMATOK

Elméletileg a vegyületek elemekből vagy más vegyületekből rakhatók össze, illetve a vegyületek szétszedhetők kisebb vegyületekre, esetleg elemekre, akár az építőkockákból összerakott szerkezet. Az építőkockákból csak statikai megfontolások alapján építhetünk, a kémiában a termodinamikai szabályok az irányadóak. A kérdés az, hogy meg tudjuk-e előre mondani egy tetszőleges kémiai reakcióról, hogy az a megadott körülmények között a feltételezett irányban önként végbemegy, vagy a kiválasztott út teljességgel lehetetlen.
A XIX. században élt J. Willard Gibbs amerikai tudós munkássága jelentősen hozzájárult ahhoz, hogy az önként végbemenő folyamatokat, a kémiai egyensúly lényegét megértsük és matematikailag leírjuk. Önként végbemenő folyamatoknak tekintjük azokat a változásokat, amelyek adott körülmények között külső behatás nélkül lezajlanak. Vajon a rendszer melyik paramétere az, amely eldönti az önkéntességet? A válasz megadásához szükséges megismerkednünk a hő tulajdonságaival és az entrópia fogalmával.
A hő

A tapasztalat szerint mindenfajta energia veszteség nélkül hővé alakítható, de az állítás fordítottja már nem igaz. A hő az egyetlen olyan energiafajta, amely izoterm körülmények között nem alakítható át veszteség nélkül más energiafajtává. A "veszteség" az izoterm körülmények fenntartásához szükséges. Ez azt jelenti, hogy állandó nyomás esetén az entalpia két részre bontható:
a.) egy olyan részre, amely korlátozás nélkül szabadon átalakítható; ez a rész jelenti a maximálisan hasznosítható munkát,
b.) és egy másik részre, amely az izoterm körülmények fenntartásához kell, tehát nem alakítható át hasznos munkává.
Az entalpiának azt a részét, amely szabadon átalakítható, felfedezője után Gibbs-féle szabadentalpiának (G) nevezzük.
Entalpia = szabadentalpia + át nem alakítható rész
Az át nem alakítható rész a hőmérséklet és a rendszer entrópiájának szorzataként adható meg (T * Srendszer), így az előbbi összefüggést átrendezve
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illetve változásra a
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alakban adható meg.

Entrópia

Az entrópia állapotfüggvény, amely a rendezetlenség mértékét fejezi ki. Értéke növekszik, ha a rendezetlenség nő. Egy szilárd anyag entrópiája kisebb, mint folyadékhalmazállapotban és a folyadékhalmazállapot entrópiája kisebb, mint a gázhalmazállapoté. A szilárd anyagban az alkotórészek (atomok, molekulák, ionok) erős kötődése miatt jóval nagyobb a rendezettség, mint például gázhalmazállapotban, ahol a gáz részecskéinek mozgása kevésbé korlátozott.
A mindennapi élet tapasztalatai alapján is megállapíthatjuk, hogy az önként végbemenő folyamatokat a rendezetlenség növekedése kíséri. A magára hagyott virágágyásban elszaporodnak a rendezetlenül növő gyomok, a szobánkban gyakran rendet kell rakni, a teában feloldódik a cukor, a nyomás alatt lévő szén-dioxid patronból kiszabadul a gáz, stb. Ezek a folyamatok önként fordított irányba soha nem mennek végbe. Ezt a megfigyelést összegzi a termodinamika második főtétele, amely szerint az önként végbemenő folyamatoknál az univerzum entrópiája csak nőhet.
Az S entrópia számítására a Ludwig Boltzmann által javasolt formulát használjuk;
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ahol k a Boltzmann-konstans (k = 1,38 * 10-23 J/K), W a molekulák, atomok azonos energiájú
elrendeződéseinek száma.
Összefoglalva megállapíthatjuk, hogy abszolút nulla fokon a tökéletesen rendezett kristály entrópiája nulla. A hőmérséklet emelkedésével a molekulák mozgásba jönnek, a rendezetlenség növekedésével nő az entrópia. Számos anyag standard moláris entrópiáját (S0) határozták meg a Boltzmann-formula segítségével, vagy különböző hőmérsékleteken mért hőkapacitásokból. A standard moláris entrópia l mol anyag entrópiáját jelenti standard körülmények között. Néhány anyag standard moláris entrópiáját a 1.II. táblázatban foglaltuk össze.
Az entrópia állapotfüggvény, így Hess-tételét alkalmazva bármely kémiai reakció entrópiaváltozása kiszámítható:
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ahol ΔS0 a reakció standard entrópiaváltozása, Σn * S0termék a reakciótermékek standard moláris entrópiáinak összege n mólszámokkal szorozva, Σn * S0kiindulási anyag a kiindulási anyagokra vonatkozó előbbi értékek.
1.II. táblázat Néhány anyag standard moláris entrópiája
	Standard moláris entrópiák

	
	J/mol * K
	
	J/mol * K

	C(s) gyémánt
	2,4
	I2(s)
	116,0

	C(s)
	158,0
	CaO(s)
	39,7

	H2O(f)
	69,9
	CaCO3(s)
	92,9

	H2O(g)
	188,0
	CO2(g)
	213,7


Önként végbemenő folyamatok termodinamikai feltétele

Induljunk ki a második főtétel azon megfogalmazásából, mely szerint az önként végbemenő folyamatoknál az univerzum entrópiája csak nőhet. Az univerzum entrópiaváltozását (ΔSuniv) bontsuk két részre, a rendszer entrópiaváltozására (ΔSrendszer) és a környezet entrópiaváltozására (ΔSkörnyezet).
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ΔSkörnyezet számítása a Boltzmann-formulából nem valósítható meg (W-t nem tudjuk kiszámítani), más módon kell eljárnunk. Kiszámításához ismernünk kell a folyamat entalpiaváltozását és a hőmérsékletet. A környezet entrópiaváltozása egyenesen arányos az átadott hővel (nagyobb hő nagyobb rendezetlenséget okoz) és fordítottan arányos a környezet hőmérsékletével. Egy adott nagyságú hő hideg környezetbe áramolva nagy rendezetlenséget tud okozni. Ugyanaz a nagyságú hő meleg, már rendezetlen környezetbe áramolva a rendezetlenséget már alig növeli.
A környezet entrópiaváltozására érvényes az alábbi összefüggés:
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A negatív előjel a ΔH előjele miatt szükséges. Hőfejlődés esetén ΔH negatív, így a negatív előjel teszi pozitívvá az entrópiaváltozást. Helyettesítsük be ΔSkörnyezet értékét az előbbi ΔSuniv = ΔSrendszer + ΔSkörnyezet egyenletbe:
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Szorozzuk meg az egyenlet mindkét oldalát (- T) -vel:
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Hasonlítsuk össze a fenti egyenletet a már korábban megismert (ΔG = ΔH - T * ΔSrendszer) egyenlettel és megállapíthatjuk, hogy
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A kapott összefüggés alapján egyértelmű, hogy a szabadentalpia-változás előjele fogja megszabni, hogy egy folyamat önként végbe megy-e, vagy sem. Önként végbemenő folyamatok esetén ΔSuniv mindig pozitív (axióma !), ezért ΔG előjele csak negatív lehet. A ΔG lehetséges értékeire az alábbi megállapítások tehetők:
ΔG > 0 a folyamat az adott irányba önként nem megy végbe, csak a fordítottja,

ΔG < 0 a folyamat az adott irányba önként végbe megy,

ΔG = 0 a folyamat egyensúlyban van.
Kémiai reakciók szabadentalpia-változásának számítása

A standard moláris képződéshőkhöz hasonlóan definiálhatjuk a standard moláris képződési szabadentalpiákat (ΔG0), amelyek táblázatban megtalálhatók, vagy magunk is számíthatjuk a ΔG0 = ΔH0 - T * ΔSrendszer egyenletből (1.III. táblázat).
Egy anyag standard moláris képződési szabadentalpiáján l mol standard állapotú anyagnak standard állapotban legstabilabb formájú elemeiből való képződésekor bekövetkező szabadentalpia-változást értjük. A legstabilabb formán a legkisebb szabadentalpiájú állapotot értjük (standard állapotban például hidrogén, oxigén, klór esetén gáz, bróm, higany esetén folyadék, nátrium, vas, jód esetén szilárd halmazállapotot).
Az elemek standard állapotban létező legstabilabb formájának moláris képződési szabadentalpiája nulla (vonatkozási pont). A szabadentalpia-változás állapotfüggvény, így bármely kémiai reakció szabadentalpia-változását kiszámíthatjuk az alábbi egyenlet alapján:
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A ΔG0 nagysága nemcsak a folyamat megvalósíthatóságáról, hanem a hasznosítható energia nagyságáról is tájékoztat.
1. III. táblázat Néhány anyag standard moláris képződési szabadentalpiája
	szervetlen vegyületek
	szerves vegyületek

	ΔG0 (kJ/mol)
	ΔG0 (kJ/mol)

	Br2(f)
	0,00
	CH4(g)

metán
	-50,72

	Br2(g)
	0,00
	C2H6(g)

etán
	-32,82

	CO(g)
	-137,17
	C3H8(g)

propán
	-23,49

	CO2(g)
	-394,36
	C8H18(f)
oktán
	-6,40

	CaO(s)
	-635,50
	C2H4(g)

etilén
	68,15

	CaCO3(s)
	-1127,80
	C6H6(f)

benzol
	124,30

	H2O(f)
	-237,13
	C7H8(f)

 toluol
	113,80

	H2O(g)
	-228,57
	C2H5OH(f) 
etilalkohol
	-174,78

	NO(g)
	86,55
	HCHO(f)
formaldehid
	-102,53

	NO2(g)
	51,31
	CH3COOH(f)
ecetsav
	-389,90

	Al2O3(s)
	-1582,30
	CH3COCH3(f)
aceton
	-155,40

	MgO(s)
	-569,43
	C6H12O6(s)
glükóz
	-910,00

	HCl(g)
	-95,30
	C12H22O11(s)
répacukor
	-1545,00


GYAKORLAT Fázisátalakulási hőmérséklet számítása
Számítsuk ki a fémnátrium forráspontját, ha a forráspont hőmérsékletén a moláris fázisátalakulási entrópiaváltozás +84,8 J/(K * mol), és a moláris fázisátalakulási entalpiaváltozás 98,0 kJ/mol.
A forrásponton lévő rendszerben a folyadék és gőz halmazállapotú nátrium egyensúlyban van, így ΔGfázisátalakulás = 0, tehát:
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GYAKORLAT Minimális bomláshőmérséklet számítása
Számítsuk ki a kalcium-karbonát bomláshőmérsékletét standard nyomáson! Tételezzük fel az entalpia- és az entrópiaváltozás hőmérsékletfüggetlenségét!
CaCO3(sz) = CaO(sz) + CO2(g)
A Gibbs-egyenlet segítségével ki tudjuk számítani az egyensúlyi hőmérsékletet. Ennél kicsivel nagyobbat alkalmazva a bomlás megindul.
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ΔH0 számítása (lásd 1.I. táblázat):
(ΔH0 CaO + ΔH0 CO2) - (ΔH0CaCO3) = (-635,5 kJ - 393,5 kJ) - (-1207,0 kJ) = + 178,0 kJ 
ΔS0 rendszer számítása (lásd 1.II. táblázat):
(S0 CaO + S0 CO2) - (S0 CaCO3) = (39,75 J/K + 213,74 J/K) - (92,9 J/K) = +160,6 J/K

Az egyensúlyi hőmérséklet:
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FELADATOK
1. A belsőégésű motorokban a nagy hőmérséklet miatt az alábbi reakció is lejátszódik:
N2(g) + O2(g) = 2 NO(g)

ΔH0 = + 180,5 kJ
Mekkora hő szükséges 1 m3 1 atmoszféra nyomású (101 325 Pascal) 25 °C-os levegőben található nitrogén oxidációjához standard körülmények között?
2. Az oktán égése az alábbi reakcióegyenlet szerint megy végbe:
2 C8H18(l) + 25 O2(g) = 16 CO2(g) + 18 H2O(l)
ΔH0 = -10,942 kJ. Számítsa ki 20 MJ hő fejlődéséhez szükséges oktánmennyiséget. Mekkora hő fejlődik l dm3 benzin (gyakorlatilag oktánnak tekinthető) elégetésekor, ha a benzin sűrűsége 0,7 g/cm3?
3. l mól grafit elégetésekor felszabaduló hőmennyiség -393,5 kJ. Ugyanilyen körülmények között l mól gyémánt elégetésekor -395,41 kJ hő szabadul fel. Számítsa ki a grafit → gyémánt átalakulás entalpiaváltozását!
4. Az atmoszférában a fotokémiai szmog kezdő folyamatai között szerepel az
NO2 = NO + O
átalakulás, amelyet a napsugárzás idéz elő. Mekkora napenergia szükséges egy 10 mg/Nm3 nitrogén-dioxid koncentrációjú levegő l Nm3-ében található NO2 elbontásához?
5. Az űrsikló gyorsító rakétájának hajtóanyag összetétele porított alumínium- és ammónium-perklorát, amely az alábbi exoterm reakciót szolgáltatja:
2 Al(s) + 2 NH4ClO4(s) = Al2O3(s) + 2 HCl(g) + 2 NO(g) + 3 H2O(l)
Számítsa ki a keverék fajlagos entalpiáját! A számításhoz használjuk a 1.I. táblázatot.

Magnéziumporral az alábbi reakció játszódna le:
3 Mg(s) + 2 NH4ClO4(s) = 3 MgO(s) + 2 HCl(g) + 2 NO(g) + 3 H2O(l)
Érdemes-e az alumíniumot magnéziumporral helyettesíteni?
6. Az emberi test hőleadása 20 °C-on kb. 100 W. Mekkora a környezet entrópianövekedése 1 nap alatt?
7. A folyékony klór párolgási entrópiája 85,4 J/(K * mol), párolgási entalpiája 20,4 kJ/mol. Számítsa ki a klór forráspontját!
8. Ítélje meg a termodinamikai lehetőségét a metanol szobahőmérsékleten való bomlásának szén-monoxiddá és vízzé.
CH3OH = CO + 2 H2
(ΔG0metanol(f) = - 166,3 kJ/mol)
(ΔG0szén-monoxid(g) = - 137,17 kJ/mol)

9. Az alább felsorolt fémek közül melyik nem oxidálódik levegőn: Al, Fe, Au, Ag, Cu, Hg.
	ΔG0
	kJ/mol
	ΔG0
	kJ/mol

	A12O3
	-1582,3
	Ag2O
	11,2

	Fe2O3
	-1015,4
	CuO
	129,7

	Au2O3
	163,2
	HgO
	58,54
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AZ ELMÉLETI ANYAG NÉHÁNY ALKALMAZÁSA
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LEHET-E  VÍZ A GÉPJÁRMŰVEK ÜZEMANYAGA?


Az ötlet nem rossz; vizet tankolunk és még a környezetünket sem terheljük káros füstgázokkal, hiszen a kipufogón keresztül csak vízgőz távozik. 


Egy javaslat szerint a megtankolt vizet bontsuk el az autó akkumulátorából származó elektromos árammal hidrogénre és oxigénre, majd a képződött gázokat égessük el egy belsőégésű motorban. 


Sajnos van egy bökkenő, vízből indultunk ki és vizet kaptunk. Már pedig ez egy körfolyamat és körfolyamat entalpia változása nulla. Ahhoz hogy a vizet alkotó elemeire, hidrogénre és oxigénre bontsuk ugyanakkora energiát kell befektetnünk, mint amennyit akkor kapnánk, ha a hidrogént és az oxigént újra vízzé egyesítjük. Tehát a víz nem lehet energiahordozó. Közvetítő szerepe azonban lehet, hiszen a víz bontásából származó hidrogént és oxigént tényleg  el lehet égetni egy belső égésű motorban. Ekkor tulajdonképen az említett módszerrel az akkumulátorban tárolt energia fogja közvetett módon hajtani az autót. Mivel az elektrolízis hatásfoka sajnos csak 50 – 60 % sokkal célszerűbb lenne az akkumulátorral közvetlenül meghajtani az autót.


Más a helyzet, ha valamilyen módszerrel hidrogént állítunk elő, pl. szélenergiával, izzó szénnel stb. Azonban ez is energiabefektetést igényel csak esetleg bőséggel áll rendelkezésre. Sajnos tudomásul kell venni, hogy míg a kibányászott fosszilis tüzelőanyagok minimális energiabefektetéssel hozhatók olyan állapotba, amelyet közvetlenül tudunk hasznosítani és így a kapott energia több, mint amit befektettünk, az  alternatív motorhajtóanyagoknál hidrogén, bioetanol, biodízel már gyakran negatív az energiamérleg, mivel jelentős mennyiségű energia szükséges előállításukhoz.    


�





HOGYAN FOGYJUNK LE A TANULTAK ALAPJÁN ?


Az egyetemi hallgatók szerencsére még nem, de már a negyven év fölötti korosztály számos esetben súlyfelesleggel küzd. Kissé molett honfitársaink azonban egyszerű megoldás helyett gyakran költik jövedelmük jelentős részét különféle csodaszerekre, amelyek forgalmazói gátlástalanul ígérgetik a hőn áhított súlyfelesleg elvesztését. Azonban, ha elsajátítottuk a termodinamika lényegét, akkor már a súlyfelesleg nem jelenthet problémát. 


�


Az ábrából látható, hogy testsúlyunk az alábbi viszonytól függ:


táplálékkal bevitt entalpia < – > hőleadás + végzett munka + szervezetből távozó entalpia


Ha több energiát juttatunk a szervezetünkben, mint amennyi eltávozik, akkor meghízunk, ellenkező esetben lefogyunk. Ha sokat eszünk bizony fizikai munkát kell végeznünk például rendszeresen tornászni. Nyáron nagyon nehéz fogyókúrázni, mert a hőleadás jóval kisebb, mint télen. A legtöbb fogyasztó csodabogyó hasmenéssel próbálja megoldani a súlyfelesleget. Ez ideig óráig működik, de végleges eredményt nem hoz. 


Vigyázat ! Az egyoldalú diéta, például szénhidrát (cukor, kenyér) teljes megvonása súlyos végeredményre például szívinfarktushoz vezethet.  





��





AMIKOR A KÉMIAI FOLYAMAT GYORSABB, MINT A FIZIKAI. HOGYAN MŰKÖDIK A LÉGZSÁK ?


A járművekben elhelyezkedő légzsákot olyan gyorsan kell felfújni, hogy az ütközés következtében előrelendülő személy feje már a felfújt légzsákkal találkozzon. Ez fizikai módszerrel például sűrített levegővel nem oldható meg. Segít viszont a kémia, a nátrium-azid (NaN3) nevű vegyszer elektromos impulzus hatására pillanatszerűen elbomlik az alábbi egyenlet szerint. 


2 NaN3 = 2 Na + 3 N2


�


A kémiai reakció olyan gyors, hogy a keletkező nitrogén megfelelő idő alatt fújja fel a légzsákot. Azonban van egy kis probléma. Ha az ütközés hatására kipukkad a légzsák, a keletkezett fém nátrium levegővel érintkezve azonnal lángra kap és összeégeti a balesetet szenvedő arcát. Ezt úgy tudjuk megelőzni, hogy a nátrium-azidhoz kálium-nitrátot keverünk, amely nagyon gyorsan reagál a fém nátriummal. 


10 Na + 2 KNO3 = K2O + 5 Na2O + N2


A siker azonban még mindig nem teljes. A keletkező kálium-oxid és nátrium-oxid a szembe jutva vakságot okoz. Ez ellen is tudunk tenni azzal, hogy finom szilicium-oxid port is keverünk a nátrium-oxid, kálium-nitrát keverékébe. 


K2O + Na2O + SiO2  ------ > alkáli - szilikátok


A veszélyes kálium- és nátrium-oxidból a reakció során már nem veszélyes alkáli-szilikátok képződnek. 


�








HOMEOPÁTIÁS GYÓGYSZEREK ?


Elve: A hatóanyagot olyan mértékben kell hígítani pl.: vízzel, hogy a kész „gyógyszerben” már csak néhány molekula vagy annyi se legyen. A vízmolekulák majd emlékeznek !!?? a hatóanyagra és így fejtik ki gyógyító hatásukat. Eltekintve attól, hogy még nincs tudományos bizonyíték a molekulák emlékező tehetségére, vizsgáljuk meg a gyógyszer hatását a tanult reakciókinetikai ismereteink alapján. A gyógyuláshoz többnyire valamilyen kémiai reakció szükségeltetik, amelyet a testünkbe bevitt gyógyszer fejt ki. Mint tanultuk a reakciósebesség általános formában az adott gyógyszerre például így írható fel. 


v = k [Gyógyszer]a ● [B]b ● [C]c


Amennyiben a [Gyógyszer] koncentráció tart a nullához, akkor a gyógyulást előidéző kémiai reakció sebessége is tart a nullához. 


Vajon tényleg nincs eredeti hatóanyag a homeopátiás gyógyszerekben ? 


Az oscillococcinum influenzia elleni szer hatóanyagáról a következőket olvashatjuk: A készítmény hatóanyaga: 0,01 ml Anas Barbariae hepatis et cordis extractum 200K 1 g pelletben műanyag tartályonként. Szegény átlagos gyógyszerfogyasztó ebből nem sokat ért. Érhetőbben; minden 1 grammos kapszula 0,01 ml a pézsma kacsa májának és szívének a 200 K (Korsakov) hígítású kivonatát tartalmazza. De mi ez a Korsakov hígítás? 1K közelítőleg megfelel 100 szoros hígításnak. 200 K ezek szerint megfelel 10400 szoros hígításnak. Tehát egy pézsmakacsa feláldozásával az egész Föld lakosságát elláthatjuk évezredeken keresztül ezzel az influenza elleni szerrel. 


Marad-e valami hatóanyag 200 K hígításnál ?  Tételezzük fel, hogy a kiindulási hatóanyagunk 10 mólos. Ez azt jelenti, hogy a benne lévő molekulák száma 6.0*1024 db. (Avogadró törvény). Miután minden Korsakov hígítás századrészére csökkenti a molekulák számát, így belátható, hogy a tizenkettedik hígításnál már csak 6 molekulával rendelkezünk és még van hátra 400-12 = 388 hígítás. 


Miért nem tiltják be, ha tulajdonképpen desztillált vizet vásárolunk borsos áron ?


A mert a hit nagyban segíti a gyógyulást. A szer nem mérgező és biztosan nincs mellékhatása. Szerencsére mostanáig ezen készítményeket olyan betegségekre ajánlják, amelyek nagy valószínűséggel maguktól is meggyógyulnak (pl. meghűlés) vagy hosszantartó, de nem az életet fenyegető betegségről van szó. A homeopátiás gyógyszereknek jelentős szerepük van abban, hogy egyszerű megfázás esetén az ilyen típusú gyógyszerben hívő paciens nem szed feleslegesen antibiotikumot. Háziállatainkat viszont nem célszerű ilyen típusú szerrel kezelni, mivel őket nem tudjuk rábeszélni, hogy igenis higgyenek a szer hatékonyságában.   





SAV-BÁZIS INDIKÁTOROK


Az indikátorok olyan anyagok, amelyek színváltozással jelzik valamely anyag meglétét vagy eltűnését. A sav-bázis indikátorok attól függően változtatják színüket, hogy a vizsgált oldatban a hidrogén ionok (H+) vagy a hidroxid ionok (OH-) vannak-e többségben. Ezek az indikátorok általában gyenge szerves savak, azaz disszociációjuk nem teljes. További tulajdonságuk, hogy a nem disszociált molekuláris forma eltérő színű a disszociáció során képződő szerves aniontól. Jelöljük az indikátor molekulánkat HInd jelzéssel, amelyben a H a majdan disszociálódó H+ iont jelenti, az Ind pedig a megmaradó aniont (Ind-).  


                   HInd    <–––––––>  H+    +  Ind-


                         piros színű                                                   sárga színű


                    molekuláris forma                                           ionos forma


Alapesetben a piros molekuláris és a sárga színű ionos forma a disszociációs állandótól függő mértékben együttesen lesznek jelen az oldatban, amelynek színe narancs vörös vagy narancs sárga lesz. Amennyiben ezt az oldatot olyan oldatba helyezzük, amelyben  H+ ionok vannak feleslegben az indikátorra jellemző egyensúlyi koncentrációhoz képest, az indikátor egyensúly balra tolódik, elfogy a sárga színű anion és az oldat piros lesz, mivel savas környezetben már csak az indikátor molekuláris formája létezhet. Ha az indikátor olyan oldatba kerül, amelyben sok hidroxid ion (OH-) található,  akkor a hidroxid ionok az indikátor disszociációjából származó hidrogén ionokat elfogyasztják ( H+ + OH-  =  H2O). Az indikátor egyensúlyból származó hidrogén ionok fogyására a piros színű molekuláris forma elbomlik további hidrogén ionokat küldve az oldatba (az egyensúlyi reakció jobbra tolódik). Végül az összes molekuláris forma elfogy és az oldatban csak a sárga színű indikátor anionok lesznek megtalálhatók, jelezvén, hogy az oldat lúgos kémhatású.   


Az alábbi képen néhány gyakran használt indikátor színe látható a pH függvényében





�
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MIÉRT PIROS A PIPACS ÉS MIÉRT KÉK A BÚZAVIRÁG ?  NEM LEHETNE FORDÍTVA ?


Tulajdonképpen lehetne. Mind a két növényben a virág színét egy antocianin nevű festékanyag adja. Ennek a festékanyagnak a  színe a növény nedvének pH értékétől függ, mint az alábbi képen látható.


�


A piros szín akkor lép fel, ha növényben keringő nedvtartalom savas, és kék dominál, ha a nedvtartalom lúgos. Tehát a pipacs a növényi nedvtartalom savassága miatt piros és a búzavirág a nedvtartalom lúgossága miatt kék. Ha fordítva lenne, akkor a pipacs lenne kék színű és a búzavirág pedig piros. Ma már kék paradicsomot is sikerült kinemesíteni, innen csak egy lépés a kék pipacs és a piros búzavirág.  
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A HŐ IZOTERM KÖRÜLMÉNYEK KÖZÖTT NEM ALAKÍTHATÓ ÁT TELJES MÉRTÉKBEN MUNKÁVÁ.


Vegyünk egy dugattyús hengert, amelyben adott térfogatú gáz található adott P nyomáson és T hőmérsékleten. A hengerben lévő gáz nyomása megegyezik a külső nyomással. Gondolatban adjunk át a hengerben lévő gáznak Q hőmennyiséget. Hő hatására a dugattyú elindul felfelé, a gáz kitágul azaz munkát végez a környezeten.. A rendszerünkben ne legyen belső energianövekedés, T= konstans, (dU=0), ez esetben 0 = dQ – pdV azaz                         dQ = pdV összefüggésből kiszámítható lenne, hogy a bevitt hőmennyiséggel mekkora térfogati munka végezhető izoterm körülmények között. VIGYÁZAT ! A bevitt hő izoterm körülmények között nem alakítható át teljes mértékben térfogati munkává, mivel a gáz tágulásakor lehül (Joule-Thomson hatás).  A bevitt hőmennyiség egy része ahhoz szükséges, hogy a rendszerünket az adott térfogatú gázt állandó hőmérsékleten tartsa. Tehát a bevitt hőmennyiség (p = állandó tehát entalpia ) csak egy része használható fel szabadon (lásd szabadentalpia), másik része az izoterm körülmények fenntartásához szükséges. 


Entalpia (H) = szabadentalpia (G) + át nem alakítható rész (T*ΔSrendszer)
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