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1.1.1 A szilárd halmazállapot
1.1.1.1 Kristályszerkezet

A kristályokban szigorú, hosszú távú rendezettség uralkodik, az atomok, molekulák, ionok meghatározott helyet foglalnak el. Ezek középpontja a rácspont, a rácspontok geometriai rendezettsége a rácsszerkezet.

A rácspontok elrendezôdésének legkisebb ismétlôdô egysége az elemi cella. Az elemi cellának 7 típusa van, ezek a 33. ábrán láthatók. Az elemi cella alapján a kristályok hét kristályrendszerbe sorolhatók.




33. ábra

A hét kristályrendszer  elemi cellájának alakja

a.: Egyszerű köbös; a=b=c; ===90o
b.: Tetragonális; a=b(c; ===90o
c.: Ortorombos; a(b(c; ===90o
d.: Romboéderes; a=b=c; ==(90o
e.: Monoklin; a(b(c; ==90o (90o
f.: Triklin; a(b(c; (((90o
g.: Hexagonális; a=b(c; = =90o =120o
A koordinációs szám az adott rácspontot közvetlenül körülvevô rácspontok száma a kristályrácsban.

A térkitöltési hatásfok a cellatérfogat azon része, amit a részecskék elfoglalnak. Ez határozza meg a kristály sűrűségét.

Például az egyszerű köbös rács (34. ábra) esetén a térkitöltés a következôképpen számítható:

a gömb térfogata = 


a cella térfogata = a3 

térkitöltési hatásfok : 100% ( 


A térben centrált köbös rács (34. ábra) esetén a térkitöltési hatásfok 68%-nak adódik, a lapon centrált köbös rács (34. ábra) esetében, pedig 74%-nak.




34. ábra

Köbös cellák három típusa.

Ez egyébként a létezô legjobb térkitöltés, amit legszorosabb illeszkedésnek hívunk. Ilyen térkitöltést kapunk a hexagonális szoros illeszkedésű rácsoknál is.

1.1.1.2 Röntgendiffrakció (kiegészítő anyag)

A kristályszerkezet felderítésének legelterjedtebb módja a röntgendiffrakció. A módszert Max von Laue
 fejlesztette ki 1912-ben. Feltételezte, hogy mivel a röntgensugárzás hullámhossza összemérhetô a rácspontok távolságával, a rácssíkok szórják a röntgen fényt. A szóródott sugarak interferenciája miatt diffrakciós kép jön létre. A beesô sugarak fázisban vannak. Ahhoz, hogy a visszavert sugarak is fázisban legyenek, az úthossz különbségüknek a 2dsin( =(n(( egyenletet kell kielégíteni, ahol d a rács síkok távolsága, ( a röntgensugárzás beesési szöge, ( a hullámhossza és n egész szám. Ez a röntgen diffrakció alapegyenlete, amelyet William Henry Bragg
 és fia Sir William Lawrence Bragg
: fogalmaztak meg.

A röntgendiffrakcióval kapott szóráskép alapján meghatározható az elemi cella típusa, mérete, és ha a rács molekulákból áll, minden egyes atom molekulán belüli helye is. A röntgensugár ugyanis az atomok elektronjaival lép kölcsönhatásba. Mivel az elektronsűrűség az atommagoknál a legnagyobb, így a molekulában az egyes atomok pozícióját pontosan megkaphatjuk a diffrakciós képből.

Kristálytípusok

A fő kristálytípusok jellemzőit a 8. táblázatban foglaltuk össze.

8. táblázat

Kristály típusa
A rácspontokban levő részecskék
Összetartó erők
Általános jellemzők
Példák

ionos
pozitív és negatív ionok
elektrosztatikus vonzás
Kemény, törékeny, magas olvadáspont, rossz hő és elektromos vezető
NaCl, LiF, MgO

kovalens
atomok
kovalens kötés
kemény, magas olvadáspont, rossz hő és elektromos vezető
C (gyémánt), SiO2 (kvarc)

molekuláris
atomok vagy molekulák
diszperziós erők, dipól-dipól erők, hidrogén hidak
lágy, alacsony olvadáspont, rossz hő és elektromos vezető
Ar, CO2, H2O, C12H22O11 (szaharóz)

fémes
atomok
fémes kötés
lágytól keményig, alacsonytól magas olvadáspont, jó hő és elektromos vezető
minden fémes elem, pl. Na, Mg, Fe, Cu

1.1.1.2.1 Ionos kristályok

Az ionos kristályok általában eléggé eltérô méretű kationokból és anionokból állnak. Az ion átmérők ismeretében következtethetünk az ionos kristályok szerkezetére és stabilitására. Az egyedi ionok átmérôje azonban nem mérhető, mivel önmagukban sohasem fordulnak elő. Ráadásul az ion átmérô egyik vegyületről a másikra változhat. Ezért az ion átmérőkre csak egy átlagos, közelítő érték határozható meg.

A legismertebb ionos vegyület, a konyhasó kristályrácsát a következőképpen képzelhetjük el. A nagyméretű klorid ionok lapon centrált köbös rácsot alkotnak, minden él felezőpontjában és a kocka közepén pedig egy-egy nátrium ion ül. Ily módon tulajdonképpen a nátrium ionok is lapon centrált köbös rácsot képeznek.

1.1.1.2.2 Kovalens kristályok

Az atomokat kovalens kötések tartják össze kiterjedt háromdimenziós hálózatban. Jellegzetes tagjai a kovalens kristályok családjának a szén két allotróp módosulata, a gyémánt (olvadáspont: 3550 °C) és a grafit. A gyémántban minden szénatom tetraéderesen kapcsolódik 4 másikhoz. A legkeményebb ismert anyag. A grafitban a szénatomok hatos gyűrűt képeznek sp2 hibridizált állapotban. A fennmaradó nem hibridizált 2 p orbitál ( kötésben vesz részt. Mivel ezek az elektronok szabadon tudnak mozogni ebben a kiterjedten delokalizált molekulapályában, ezért a grafit jó elektromos vezetô. A rétegeket gyenge van der Waals erôk tartják össze. A kovalens kötés a grafit keménységéért felelôs, de mivel a rétegek könnyen elcsúsznak, síkos tapintású és kenôanyagnak használható.

A másik közismert példája a kovalens kristályoknak a SiO2, a kvarc. A Si–O kötés a gyémánttól eltérően poláris, a kvarc fizikai tulajdonságai azonban hasonlóak a gyémántéhoz (olvadáspontja: 1610°C).

Molekulakristályok

A rácspontokban molekulák vannak, az összetartó erô van der Waals és/vagy H-híd kötés. Jellegzetes példa a SO2, a jég, a I2, a P4, és a S8. A jég kivételével olyan szoros illeszkedésűek, amennyire méretük és alakjuk megengedi. A gyenge összetartó erôk miatt alacsony olvadáspontúak (100 °C alatt).

1.1.1.2.3 Fémes kristályok

Bizonyos értelemben a fémes kristályok a legegyszerűbbek, mert ugyanaz az atom ül minden rácsponton. Általában térben centrált köbös, lapon centrált köbös, vagy hexagonális illeszkedésű rácsot képeznek. Mivel ezeknél a rácstípusoknál a térkitöltési hatásfok magas, a fémek általában nagy sűrűségűek. A kötés különbözik az egyéb kristályoktól. A kötôelektronok az egész kristályra kiterjedten delokalizáltak.

1.1.1.3 Amorf anyagok 

A nem kristályos szerkezetű szilárd anyagok amorf anyagok. Ezekben nincs meg az a hosszú távú háromdimenziós rendezettség, mint a kristályokban. Csak rövidebb távon nyilvánul meg némi rendezettség.

Legjellegzetesebb példája az amorf anyagoknak az üveg. Ez az egyik legértékesebb, leghasznosabb és legsokoldalúbb anyagunk és egyben az egyik legöregebb is (i.e. 1000 körül már ismerték). Az üveg szervetlen anyagok lehűlése után képzôdô, nem kristályos, átlátszó termék. Bizonyos tekintetben inkább folyadékokhoz hasonlít, mint szilárd anyaghoz. Manapság kb. 800 különbözô üveget állítanak elő és használnak az élet szinte minden területén. A 9. táblázatban három fontos üveg típus összetételét és jellemzőit soroltuk fel.

9. táblázat

Név
Összetétel
Jellemzői és felhasználása

tiszta kvarc üveg
100% SiO2
Kis hőtágulás, széles hullámhossz tartományban átlátszó. Optikai kutatásban használják.

Pyrex üveg
SiO2 60-80%

B2O3 10-25%

Al2O3 kis mennyiségben
Kis hőtágulás, látható és infravörös tartományban átlátszó, UV-ban nem. Laboratóriumokban és háztartási célokra használják.

Nátron üveg
SiO2 75%

Na2O 15%

CaO 10%
Vegyszerek könnyen megtámadják, hőre érzékeny. Csak a látható fényt engedi át. Főleg palackokat és ablaküvegeket készítenek belőle.

A színes üveg színét fémoxidok formájában jelenlevô fémionok okozzák. Pl. a zöld üveg Fe(III)oxidot, vagy Cu(II) oxidot, a sárga U(IV) oxidot, a kék Co(II) és Cu(II) oxidokat, a piros pedig arany és réz részecskéket tartalmaz.

Fázisátalakulások

A fejezetben eddig szó esett az anyag három halmazállapotáról. A következő logikus kérdés az, hogy hogyan viselkednek az anyagok, mikor egyik halmazállapotból a másikba alakulnak át. Ahogy a hőmérséklet, és/vagy a nyomás változik, bizonyos hőmérsékleten és nyomáson fázisátalakulás megy végbe. Tapasztalatból tudjuk, hogy a szilárd(folyadék(gáz átalakuláshoz energia befektetése szükséges és a rendezetlenség növekszik az átalakulások során. Ennek ismeretében könnyen megérthetjük a fázisátalakulások természetét.

1.1.2 Víz-gôz egyensúly

A folyadékmolekulák állandó mozgásban vannak. Minden hômérsékleten van bizonyos számú molekula, amely elegendô kinetikus energiával rendelkezik, hogy a felületrôl kiszakadjon. Ez a folyamat a párolgás. Az elpárolgott molekulák gôzt alkotnak, és nyomást fejtenek ki az edény falára. Ez a gőznyomás.

A párolgás megindulása után megindul a kondenzáció is, vagyis a lecsapódás. A gőztérből a molekulák visszatérnek a folyadékba. Minél nagyobb a gôztérben a molekulák koncentrációja, annál nagyobb a kondenzáció sebessége. A párolgás sebessége konstans. Ha a két sebesség egyenlô, dinamikus egyensúly áll be, kialakul az egyensúlyi gôznyomás (35. ábra).




35. ábra

A párolgás és a lecsapódás sebessége állandó hőmérsékleten.
Fontos megjegyezni, hogy az egyensúlyi gőznyomás a legnagyobb gőznyomás amit egy folyadék adott hőmérsékleten létre tud hozni. Ez az adott anyagra jellemzô és a hômérséklettôl függ.

Párolgáshô, forráspont

A párolgáshőt jól demonstrálja, ha alkoholt dörzsölünk szét a kezünkön. Az alkohol gyorsan elpárolog és hőt vonva el, lehűti a kezünket. Ugyanilyen módon, az izzadság elpárologtatásával tartja szervezetünk magát állandó hőmérsékleten. A (Hpár moláris párolgáshô annak mértéke, hogy milyen erôsen kötöttek a molekulák a folyadékban. Definíciószerűen 1 mol folyadék elpárologtatásához szükséges energia.

Amikor melegítünk egy folyadékot, egy idő után a folyadék belsejében buborékok képződnek. A buborékban a folyadék gőze van, aminek nyomása a folyadék gőznyomása. A buborékra az atmoszféra nyomás és a felette levő folyadékoszlop hidrosztatikus nyomása hat. Amikor a buborékban a melegítés hatására a gőznyomás eléri a ráható nyomások összegét, a buborék a folyadék felszínére emelkedik és szétpukkad. Ekkor forrásról beszélünk. A hőmérséklet amelyen ez bekövetkezik, a forráspont. A forráspont tehát az a hőmérséklet, amikor a folyadék gôznyomása megegyezik a külsô nyomással, ami az atmoszféra nyomás és a folaydék hidrosztatikus nyomásának összege. Az utóbbit általában elhanyagolják. Általában minél magasabb egy anyag (Hpár-je, annál magasabb a forráspontja.

1.1.3 Kritikus hômérséklet és nyomás

A kondenzációt kétféleképpen hozhatjuk létre: hômérséklet csökkentés vagy nyomás növelés által.

Minden anyagnak van egy kritikus hômérséklete, ami fölött a gáz halmazállapotú anyag nem cseppfolyósítható, akármekkora is a nyomás. Ez a legmagasabb hômérséklet, ahol folyadékként létezhet. Az a minimális nyomás, amivel ezen a hômérsékleten cseppfolyósítani lehet a gázt, a kritikus nyomás.

A kritikus hőmérséklet létezésének kvalitatív magyarázata a következő: Az intermolekuláris kölcsönhatás véges nagyságú. A Tkrit alatt ez elegendô a molekulák összetartásához, folyadékká alakulásához. A Tkrit fölött a molekuláknak olyan nagy a kinetikus energiája, hogy mindig el tudnak szakadni egymástól.

1.1.4 Folyadék-szilárd egyensúly

A szilárd halmazállapotból folyadékba való átmenetet olvadásnak nevezzük, a folyadékból szilárdba valót fagyásnak.

Az olvadáspont az a hômérséklet, ahol a szilárd és folyadék fázis egymással egyensúlyban van. Az olvadáspont függ a nyomástól. Az olvadáshô 1 mol anyag megolvasztásához szükséges energia.

Az olvadáshôje ugyanannak az anyagnak kisebb, mint a párolgáshôje, mivel a folyadékban a molekulák már amúgy is szorosan egymás mellett helyezkednek el, viszonylag kevés energia szükséges a szilárd-folyadék átalakuláshoz. Ellenben a párolgáskor a molekulák teljesen elválnak egymástól, ami nagyobb energiát igényel.

1.1.5 Szilárd-gôz egyensúly

A szilárd halmazállapotból közvetlenül gôzzé alakulást szublimációnak nevezzük. A szilárd anyagnak általában sokkal kisebb a gôznyomása, mint a folyadéknak. A szublimációs hô 1 mol szilárd anyag gôzhalmazállapotba hozásához szükséges energia.

(Hszubl = (Holv + (Hpár, azaz a szublimációs hő a párolgáshő és az olvadáshő összege.

1.1.6 Fázisdiagramok

A fázisdiagramok az anyag szilárd, folyadék, és gôz halmazállapotainak körülményeit összegzik. A fázisdiagramok három területre oszlanak, amelyek a tiszta fázisokat reprezentálják. A területeket elválasztó vonalak mentén a két fázis egyensúlyban van. Minden fázisdiagramon található egy pont, ahol a három vonal találkozik, ez az ú.n. hármaspont. Ebben a pontban az anyag három halmazállapota (szilárd, folyadék és gőz) egyensúlyban van egymással.

A víz fázisdiagramja a 36. ábrán látható.




36. ábra

A víz fázisdiagramja. A folyadék-gőz görbe csak a víz kritikus hőmérsékletéig terjed. A hőmérséklet és a nyomás skálát eltorzítottuk, hogy a hármaspont ábrázolható legyen (0,006 atm., 0,01oC).
Az 1 atmoszféra nyomáshoz tartozó hőmérsékleteket a szilárd-folyadék ill. a folyadék gőz görbékről leolvasva az olvadáspontot illetve a forráspontot kapjuk A diagramról leolvasható, hogy a víz esetében a nyomás emelése megnöveli a forráspontot, de csökkenti az olvadáspontot.

A víz hármaspontja jóval atmoszféra nyomás alatt (0,006 atm) 0°C közelében van.

Nézzük meg egy másik anyag a CO2 fázisdiagramját (37. ábra).




37. ábra

A széndioxid fázisdiagramja. A CO2 hármaspontja 5,2 atm és -57oC-on van. A folyadék-gőz görbe csak kritikus hőmérsékletig terjed.
A különbség az elôzôhöz képest, hogy a szilárd–folyadék határnak pozitív a meredeksége. Ez azt jelenti, hogy a nyomás növelése növeli az olvadáspontot. A többi anyagra is ez jellemzô általában. A víznek ez a különleges, a többi anyagtól eltérő viselkedése a jégnek a víznél kisebb sűrűségével magyarázható.

A CO2 fázisdiagramjából kitűnik, hogy a folyadék fázis csak jóval 1 atmoszféra fölött létezik. Ezért légköri nyomáson nem lehet megolvasztani a CO2-t, csak szublimál. A szilárd széndioxidot emiatt szárazjégnek hívják, mert úgy néz ki, mint a jég, de nem lesz belôle folyadék.

1.2 Oldatok fizikai tulajdonságai

Mint már korábban említettük, a kémiai reakciók zöme oldatokban játszódik le. Az oldatok két vagy több anyag homogén keverékei. Az oldatokat az összetevők halmazállapota szerint hat csoportba soroljuk. Ezt a csoportosítást mutatja a 10. táblázat példákkal együtt.

10. táblázat

1. komponens
2. komponens
Oldat állapota
Példák

gáz
gáz
gáz
levegô

gáz 
folyadék
folyadék
szódavíz

gáz 
szilárd
szilárd
H2 gáz Pd-ban

folyadék
folyadék
folyadék
etanol:víz

szilárd 
folyadék
folyadék
NaCl:víz

szilárd 
szilárd
szilárd
bronz (Cu/Zn)

forrasztóón (Sn/Pb)

Ebben a fejezetben szó esik arról, hogy mi játszódik le az oldódáskor molekuláris szinten, hogy milyen típusai vannak az oldatoknak, és hogy azok milyen fizikai tulajdonságokkal jellemezhetők.

1.2.1 Az oldódási folyamat molekuláris szinten 

Az oldatok képzôdésében is fontos szerepet játszanak az intermolekuláris erôk. A “hasonló a hasonlóban oldódik” szabály is ebbôl eredeztethetô. Amikor egy anyag (az oldott anyag) oldódik az oldószerben, a molekulái egyenletesen eloszlanak. Az oldott anyag részecskéi elfoglalják az oldószermolekulák helyét. Hogy ez milyen könnyen megy végbe, az oldódás közben fellépő három kölcsönhatás relatív erôsségétôl függ. Ezek az

1. –
oldószer–oldószer, 

2. –
oldószer–oldott anyag és

3. –
oldott anyag–oldott anyag kölcsönhatások.

Oldáskor az 1. és 3. lépés szerint molekulákat kell szétszakítani egymástól, tehát ezek a lépések mindenképpen energia befektetéssel járnak. A 2. kölcsönhatás létrejötténél energia szabadulhat fel, vagy nyelődhet el, a kölcsönható anyagok minőségétől függően. Az oldáskor felszabaduló, vagy elnyelődő hő a három részfolyamat energiaszükségletének összege.

Ha a 2. kölcsönhatás során energia szabadul fel, és ez nagyobb, mint az 1. és 3. kölcsönhatás során elnyelődő energia, akkor az oldódás hőfejlődéssel járó folyamat. Ellenkezô esetben az oldat lehűl, hőt nyel el a környezetből. Az oldódáskor felszabaduló illetve elnyelődő hővel, az oldódáshővel a 3.2.5. fejezet foglalkozik részletesen.

Felmerülhet a kérdés, hogy egyáltalán miért oldódik az anyag, ha a saját molekulái közötti kölcsönhatás erôsebb, mint az oldószer és a molekulái között? Erre a részletes választ a 3.3.1. fejezet adja meg, ahol a kémiai és fizikai folyamatok hajtóerejével foglalkozunk. 

Folyadék-folyadék oldatok

A CCl4 és benzol apoláris folyadékok. Gyenge diszperziós erôk jellemzik ôket, ezért könnyen oldódnak egymásban. A CCl4 és C6H6 molekulák közti kölcsönhatás összemérhetô a CCl4 egymás közti, és C6H6 egymás közti kölcsönhatásával. Ha két folyadék minden arányban teljesen oldódik, akkor azok jól elegyedô folyadékok. A CCl4 és H2O között a dipólus–indukált dipólus kölcsönhatás kisebb, mint a víz H-kötése, ezért a két folyadék oldódása egymásban energetikailag gátolt folyamat. Ezeket rosszul elegyedô folyadékoknak hívjuk. Ha a CCl4-ot vízzel keverjük össze, két fázist kapunk

CCl4 nagyon kevés oldott vízzel és





H2O nagyon kevés oldott CCl4-dal

A hasonló a hasonlóban elv nem mindig érvényesül. Pl. az ecetsav H2O-ben jól oldódik, mivel H-híd kötéseket tud képezni a víz molekulával. Emellett azonban CCl4-ban vagy C6H6-ban is jól oldódik. Ezekben az oldószerekben ugyanis az ecetsav az alábbi, 38. ábrán látható dimert képezi, amely szimmetrikus volta miatt apoláris szerkezet. Így a dimerek és a benzol, vagy széntetraklorid molekulák között főleg diszperziós erők hatnak.



38 . ábra

Az ecetsav dimer szerkezete apoláris oldószerben

1.2.2 Folyadék-szilárd oldatok

1.2.2.1 Ionos kristályok

Az ionokat az oldatban hidrátburok stabilizálja, amely ion–dipólus kölcsönhatás révén jön létre.

Az ionos vegyületek sokkal jobban oldódnak poláris oldószerekben (pl. víz, folyékony NH3, HF), mint apolárisban, mivel utóbbiaknak nincs dipólusmomentuma. 

1.2.2.2 Kovalens kristályok

Általában sem apoláris, sem poláris oldószerben nem oldódnak. 

Molekula kristályok

A molekulákat összetartó erők általában gyenge diszperziós erôk, dipól–dipól erők, vagy H-hidak. A naftalin molekulákat pl. csak gyenge diszperzió erők kötik össze. Így megjósolhatjuk, hogy a naftalin apoláris oldószerekben oldódik jól, mint pl. a benzol. Vízben kevéssé oldódik. Másrészről, viszont a karbamid



jobban oldódik vízben és etanolban, mint CCl4-ban vagy benzolban, mert H-híd kötéseket tud velük kialakítani.

Fémes kristályok

Általában nem oldhatók sem apoláris, sem poláris oldószerben. Ehelyett inkább kémiailag reagálnak az oldószerrel, általában oxidálódnak fémionná.

Az alkálifémek és néhány alkáli földfém például vízzel is reagál: a víz oxidálja őket, miközben maga redukálódik és H2 gáz fejlődik. Az alkálifémek folyékony ammóniában kék színnel oldódnak szolvatált elektronok képződése közben.


Na(s) ( Na+ + e– 

1.2.3 Koncentrációegységek

Az oldatok tanulmányozásához szükséges ismernünk azok koncentrációját, azaz hogy mennyi oldott anyag van adott mennyiségű oldatban.

Tömegszázalék 
=




(m%)

(hômérséklet-független, nem kell ismerni a móltömeget)

Térfogatszázalék
=



(v%)

(csak gázelegyekre érdemes használni)

Móltört 





(gôznyomás és parciális nyomás számításánál használják)

Molaritás 





(M, vagy mol/dm3)

(oldatkészítésnél használják)

Molalitás





(híg oldatok törvényeinél (ld. később) használják, mivel független a hőmérséklettől)

1.2.4 A szilárd anyagok oldhatóságának hômérsékletfüggése

Az oldódás mértékére következtethetünk az oldhatóságból, amely megadja, hogy adott hômérsékleten adott mennyiségű oldószerben mennyi anyag oldódik maximálisan. Az anyagokat oldhatóságuk alapján három kategóriára oszthatjuk fel:

– oldható,

– gyengén oldható,

– oldhatatlan anyagokra.

Ha adott hômérsékleten adott mennyiségű oldószerben, egy bizonyos anyagból a maximális mennyiségű anyagot oldottuk, telített oldatot kapunk. Ha a maximális mennyiségnél kevesebb anyagot oldottunk fel, telítetlen az oldat.

A telített oldatban dinamikus egyensúly áll fenn. Telített oldatot úgy készítsünk, hogy feleslegben adjuk az oldandó anyagot (pl. LiBr). Ekkor az egyensúly beálltával a szilárd anyag minden pillanatban Li+ és Br– ionok hidratációjával oldódik, de ugyanakkor ugyanannyi Li+ és Br– ion aggregálódik szilárd LiBr-á. Ez utóbbi folyamat a kristályosodás. Az oldhatóság függ a hômérséklettôl. Legtöbb esetben nő a hőmérséklettel, de ez nem mindig áll fenn. Különböző ionos vegyületek oldhatóságának hômérséklet függését mutatja a 39. ábra.




39. ábra

Néhány ionos vegyület vízben való oldhatóságának hômérséklet függése.
Nincs egyértelmű összefüggés az oldódáshô elôjele és az oldhatóság hômérsékletfüggése között. Pl. a CaCl2 oldódása exoterm, az NH4NO3-é endoterm, és mégis mindkettô oldhatósága nô a hômérséklettel. A hômérsékletfüggést mindig kísérletileg kell meghatározni.

Sok anyag képes túltelített oldatokat képezni, amikoris a telítettnél több anyag van oldva az oldószerben. A túltelítettséget úgy érhetjük el, hogy telített oldatot óvatosan és lassan lehűtünk. A kapott oldat azonban nagyon instabil, nincs egyensúlyban. Gócképzô kristály, vagy rázkódás hatására azonnal kikristályosodik.

1.2.4.1 Frakcionált kristályosítás (kiegészítő anyag) 

Mint láttuk, a szilárd anyagok oldhatóságának hômérsékletfüggése eléggé változó. A frakcionális kristályosítás ezt használja ki, amikor keverékeket a komponensek különbözô oldhatósága alapján szétválaszt.

Például: 90 g KNO3-ot és 10 g NaCl-ot 100 ml vízben oldunk 60 °C-on.

Ekkor a KNO3 oldhatósága ~ 112g/100 g H2O

a NaCl oldhatósága ~ 38g/100 g H2O

A kapott oldatot lehűtjük 0 °C-ra.

Ekkor a KNO3 oldhatósága 12,1g/100 g H2O

a NaCl-é 34,2g/100 g H2O

(90-12) = 78 g KNO3 kikristályosodik szinte tisztán, ez szűréssel elválasztható.

A kereskedelemben kapható vegyszerek nagy részét is így tisztítják. A frakcionális kristályosítás akkor működik jól, ha a tisztítandó komponensnek meredek az oldhatósági görbéje, azaz nagyon függ a hőmérséklettől az oldhatósága.

1.2.5 Gázok oldhatóságának hômérsékletfüggése 

A szilárd anyagok nagy részével ellentétben, a gázok oldhatósága csökken a hômérséklettel. Ezt a napi életben a vízmelegítésnél figyelhetjük meg, amikoris elôször a levegô buborékok távoznak.

A molekuláris O2 oldhatóságának csökkenése az egyik folyománya a “hôszennyezésnek” azaz a környezet, rendszerint folyóvizek, állóvizek felmelegedésének. Ezek gyakran a hőerőművekből kibocsátott hűtővizektől melegednek fel. A halak és más hidegvérű állatok nem tudnak olyan jól alkalmazkodni a hômérséklet ingadozásához, mint mi. A folyók, tavak hômérsékletének emelkedése felgyorsítja metabolizmusukat. Minden 10°C emelkedés kb. a kétszeresére gyorsítja életfolyamataikat. Ezért több O2-re lenne szükségük, ezzel szemben a felmelegedett vizekben az oldhatóság csökkenése miatt az O2 koncentráció csökken. A folyamat a halak pusztulásához vezethet.

Nyomás hatása a gázok oldhatóságára

A folyadékokkal és szilárd anyagokkal szemben a gázok oldhatóságát a nyomás jelentősen befolyásolja. Erre vonatkozik Henry törvénye:

c =k(P,

azaz az oldott gáz koncentrációja egyenesen arányos a gáznak az oldat felett kifejtett nyomásával.

k a hômérséklet függvénye, mértékegysége [mol/dm3(atm]. Amennyiben többféle gázt oldottunk a folyadékban, P a parciális nyomást jelenti.

A folyadékban oldott gáz mennyisége attól függ, milyen gyakran ütköznek a gázmolekulák a folyadékfelülettel. Ha megnô a gáztérben az oldandó gáz nyomása, nô az ütközések száma és nô az oldat koncentrációja. Eltéréseket tapasztalhatunk a Henry törvénytôl, ha a gázmolekula kémiai reakcióba lép az oldószerrel.

Például:

NH3 + H2O ( NH4OH

CO2 + H2O ( H2CO3
Az O2 a vérben a hemoglobinhoz kötôdik, emiatt jóval nagyobb a koncentrációja, mint azt a parciális nyomása alapján várnánk. Vízben az O2 oldhatósága mindössze 2,9(10–4 mol/dm3 24 °C-on.

1.2.6 Híg oldatok törvényei

A híg oldatok rendelkeznek bizonyos tulajdonságokkal, amelyek csak az oldott részecskék koncentrációjától, és nem minôségétôl függnek.

Nem elektrolit oldatok törvényei

A nem elektrolitok közös, anyagi minőségtől független tulajdonságai a 

– gôznyomás csökkenés, 

– forráspont emelkedés,

– fagyáspont csökkenés, és az

– ozmózisnyomás. 

1.2.6.1 Gôznyomás csökkenés

Ha az oldott anyag nem illékony, akkor az oldat gôznyomása mindig kisebb lesz, mint a tiszta oldószeré. Az oldat gőznyomása az oldószer móltörtjével arányos.

Ezt a Raoult törvény fejezi ki:

P1 = X1·


ahol
P1 az oldat gôznyomása, 

X1 az oldószer móltörtje, 



 a tiszta oldószer gôznyomása. 

Ha csak egy oldott anyagunk van, amelynek móltörtje X2, akkor

P1 = (1–X2) ×

,

ezt átrendezve,



– P1 =  P = 

×(X2) 

azaz a gôznyomáscsökkenés (

– P1) az oldott anyag móltörtjével arányos. 

Ha az oldott anyag is illékony a Raoult törvény bizonyos esetekben szintén érvényes. Legyen A az oldószer, B az illékony oldott anyag.

PA = XA × 


PB = XB × 


A gázelegy össznyomása a Dalton törvény alapján a parciális nyomások összege.

PT = PA + PB
Például a 40. ábrán láthatjuk a benzol–toluol elegy össz gőznyomásának változását az oldat összetételének függvényében.




40. ábra

A benzol és a toluol parciális nyomásának függése a móltörttől benzol-toluol oldatban 80oC-on.
A benzol–toluol elegy ideális oldat, mivel a Raoult törvénynek engedelmeskedik. Ez annak köszönhető, hogy a benzol és a toluol szerkezete nagyon hasonló, ezért a közöttük ható intermolekuláris erők is nagyon hasonlóak. Az ideális oldatok jellemzője, hogy képződésükkor nem szabadul fel, és nem is nyelődik el hő.

A legtöbb oldat nem viselkedik ideális módon. Ha a két illékony komponenst A-val és B-vel jelöljük, két esetet különböztethetünk meg.

1. eset:
A és B molekulák között az intermolekuláris erôk kisebbek, mint A molekulák és B molekulák között. A molekuláknak erôsebb a tendenciája az oldat elhagyására, mint ideális esetben. A gôznyomás nagyobb, mint a Raoult törvény által megjósolt. Pozitív eltérést tapasztalunk a gőznyomás görbén (41.a. ábra) Az oldódás hőelnyeléssel járó folyamat.




41. ábra

Nem ideális oldatok. a.: Pozitív eltérés tapasztalható, ha a Pössz nagyobb, mint a Raoult törvény által megjósolt érték. b.: Negatív eltérés tapasztalható, ha a Pössz kisebb, mint a Raoult törvény által jósolt.
2. eset:
A és B molekulák között az intermolekuláris erôk nagyobbak, mint A molekulák és B molekulák között. A molekuláknak kisebb a tendenciája az oldat elhagyására, mint ideális esetben. A gôznyomás kisebb, mint a Raoult törvény által megjósolt. Negatív eltérést tapasztalunk a gőznyomás görbén (41.b. ábra) Az oldódás hőfejlődéssel járó folyamat.

1.2.6.2 Forráspont emelkedés

Mivel a nem illékony oldott anyag jelenléte csökkenti a gôznyomást, a forráspontot is befolyásolja. A 42. ábrán látható fázisdiagramból kitűnik, hogy az oldat forráspontja magasabb lesz, mint a tiszta oldószeré.




42. ábra

A víz forráspont emelkedését és fagyáspont csökkenését bemutató fázisdiagram. A szaggatott görbe az oldatra vonatkozik, a folytonos vonal a tiszta oldószerre.
Ez annak köszönhető, hogy az oldat gôznyomása mindig alacsonyabb, mint a vízé. A forráspont emelkedést a következő egyenlet fejezi ki.

(Tfp = Kfp×m

ahol a Kfp a molális forráspontemelkedési állandó °C/m és m az oldat molalitása. Az egyenlet felírásakor azért használnak molalitást koncentrációegységként, mert az független a hômérséklettôl.

1.2.6.3 Fagyáspont csökkenés

A fagyáspont csökkenés jelensége sokkal szembetűnôbb a köznapi életben, mint a forráspont emelkedés (pl. télen a havas járda sózásakor a hó elolvad, mivel a sós víznek csökken a fagyáspontja). A fagyáspont (olvadáspont) csökkenést a következő kifejezéssel adhatjuk meg:

(Top = 

–Top
(Top = Kop×m

ahol a Kop a molális fagyáspontcsökkenési állandó, és m a molalitás.

Ozmózisnyomás

Vannak olyan membránok, amelyek viszonylag kis molekulákat (pl. víz) átengednek, nagyobbakat (pl. cukrok) nem. Ezeket szemipermeábilis membránoknak nevezik. Válasszunk el egy ilyen szemipermeábilis membránnal két különböző koncentrációjú cukoroldatot (43. ábra). A két oldat a koncentráció különbség miatt nincs egyensúlyban, ezért megindul egy folyamat a koncentráció különbség csökkentésére. Mivel azonban csak a víz tud a membránon átmenni, a folyamat az lesz, hogy a víz diffundál át a hígabb oldatból a töményebbe. Ettől a tömény oldat szintje megemelkedik, megnő a nyomás, ami viszont vissza akarja nyomni a vizet a hígabb oldatba. Egy bizonyos túlnyomásnál a két hatás egyensúlyba jut. A 43. ábra szerinti elrendezésben viszonylag kevés víz átdiffundálásától is elég sokat nő a szintkülönbség, tehát az egyensúly szinte az eredeti koncentrációknál áll be. Az itt leírt jelenség az ozmózis, a két oldal közti nyomáskülönbség az ozmózis nyomás.




43. ábra

Ozmózis nyomás. a.: A baloldali híg cukoroldat és a jobb oldali tömény cukoroldat szintjei a kísérlet kezdetén megegyeznek. b.: Az ozmózis hatására egy idő után az oldat szintje megemelkedik az oldószernek a jobb oldalra való átáramlása miatt. Az ozmózis nyomás egyenlő az oldat és az oldószer szintkülönbsége által meghatározott hidrosztatikus nyomással az egyensúly beálltakor.
Az ozmózis jelenségét gyakran észleljük a mindennapi életben is. Ha az érett cseresznyére eső esik, az gyakran megreped, mivel az esővíz a cseresznye héján (szemipermeábilis membrán) átmegy édes cseresznyehúsba, a cukor viszont onnan nem tud kijönni, és az ozmózisnyomás szétfeszíti a héjat.

Az ozmózisnyomás () nagysága egy M molaritású oldat és a tiszta oldószer között:

( = M(R(T, 

ahol R az egyetemes gázállandó és T az abszolút hőmérséklet. Az ozmózis jelenségének vizsgálatakor nem szükséges a molális koncentráció használata, mivel állandó hőmérsékleten végezzük a kísérletet.

Ha két oldat azonos koncentrációjú, így azonos ozmózisnyomású, izotóniás. Ha nem azonos ozmózisnyomásúak, a töményebb hipertóniás, a hígabb hipotóniás. A 44. ábrán izotóniás, hipotóniás és hipertóniás oldatba tett sejtet ábrázoltunk.




44. ábra

Az a.: izotóniás, b.: hipotóniás és c.: hipertóniás oldatba tett sejt a.: változatlan marad, b.: megduzzad, c.: összetöpörödik.
1.2.6.4 Molekulatömeg meghatározása a híg oldatok törvényei alapján (kiegészítő anyag)

A forráspont emelkedést, fagyáspont csökkenést, gőznyomás emelkedést, vagy ozmózisnyomást mérve, az oldatok tömeg%-ban, vagy térfogat%-ban megadott koncentrációjának ismeretében az oldott anyag molekulatömegét meghatározhatjuk. Elvileg bármelyik eljárás alapja lehet a meghatározásnak, de leginkább a fagyáspontcsökkenést és ozmózisnyomást mérik, mivel ezeknél tapasztalható a legjobban mérhető effektus. Ezek a módszerek fehérjék móltömeg meghatározására kiválóan alkalmasak.

1.2.7 Elektrolit oldatokra vonatkozó törvények (kiegészítő anyag)

A híg oldatokban (< 0,01 M) az ionokat számos vízmolekula veszi körül. A hidratáció mértéke az ion természetétôl függ. Kis ionoknál és nagy töltésű ionoknál a hidrátburok nagyobb. Részben ez a hidrátburok befolyásolja az ion mozgását elektromos erőtérben. Ezenkívül az ionokat ellentétes töltésű ionok is körül veszik, amelyek szintén befolyásolják a mozgását az elektromos erőtérben.

A teljesen hidratált iont szabad ionnak hívjuk. Nagyobb koncentrációk esetén már nem teljes a hidrátburok és a kationok és anionok ionpárt képeznek.

Az ionpárok keletkezése lecsökkenti az elektromos vezetôképességet (csökken a függetlenül mozgó ionok száma). Többértékű ionok inkább képeznek ionpárokat, mint az egyértékűek.

Az elektrolitok disszociációja jelentôsen befolyásolja a híg oldatok közös tulajdonságait, a részecskeszám megváltozásán keresztül. Pl. 0,1 M NaCl olvadáspont csökkenése kétszer akkora, mint a nem elektrolit 0,1 M cukor oldaté. Ez annak köszönhető, hogy a NaCl teljesen disszociált állapotban van, és oldata így kétszer annyi részecskét tartalmaz, mint a cukoroldat. A híg oldatok közös tulajdonságai, pedig a részecskeszámtól függnek.

(Tfp = i × Kb × m

(Top = i × Kf × m

( = i × M × R × T,

ahol i a van’t Hoff tényezô = 


nem elektrolitok esetén


 

i = 1

erôs elektrolitok esetén 
(NaCl, KNO3)


i = 2


(Na2SO4, MgCl2)

i = 3.

2. Kémiai reakciók

A kémiai változásokban az anyagok kémiai minősége változik meg. Az elemek vagy vegyületek egyesülnek egymással, a vegyületek szétbomlanak vagy átrendeződnek, újabb vegyületeket hozva létre. Ezáltal a Földön található alig száz elemből szinte végtelen számú új anyag jön létre. A kémiai változást kémiai reakciónak hívjuk. A kémiai reakciók két alapvető természeti törvénynek, a tömegmegmaradás és az energiamegmaradás törvényének engedelmeskednek. Először vizsgáljuk meg a kémiai reakciók tömegviszonyait.

2.1 A kémiai reakciók tömegviszonyai

A vegyészek a kémiai reakciók leírására a reakció egyenleteket használják. A hidrogén gáz égését pl. a következő reakció egyenlet fejezi ki.

H2 + O2 ( H2O

A + jel azt fejezi ki, hogy reakcióba lép vele, a ( pedig, hogy keletkezik belőlük. Hogy a fenti egyenlet megfeleljen a tömegmegmaradás törvényének, az egyenletet rendezni kell megfelelő együtthatókat, ú.n. sztöchiometriai együtthatókat írva a képletek elé.

2H2 + O2 ( 2H2O

A rendezett reakció egyenlet azt fejezi ki, hogy két hidrogén molekula (vagy két mol hidrogén) egy oxigén molekulával (vagy egy mol oxigénnel) reagálhat miközben két víz molekula (vagy két mol víz) keletkezik. A reakció egyenletek csak a sztöchiometriai viszonyokat írják le, vagyis, hogy milyen mólarányban reagálhatnak az egyenlet baloldalán lévő (kiindulási) anyagok, és milyen arányban keletkezhetnek a jobb oldalon szereplő anyagok (termékek). A reakció egyenlet nem mond semmit arról, hogy milyen összetételű anyagkeverékből indultunk ki, és hogy történik-e egyáltalán reakció. Fenti példánkban kiindulhatunk egy 2:1 mólarányú H2/O2 keverékből, vagy egy más mólarányú H2/O2 keverékből, vagy egy N2/H2/O2 három komponensű keverékből, sőt a tényleges kiindulási összetételben lehet víz (gőz) is jelen, ami a sztöchiometriai egyenletben termék! A helyesen felírt reakció egyenlet arról sem biztosít minket, hogy a kiindulási anyagokból nem keletkezhetnek-e más termékek is, pl. a 

H2 + O2 ( H2O2
is helyes egyenlet (a termék ez esetben nem víz, hanem hidrogénperoxid). Formailag helyes lenne továbbá a következő egyenlet is 

9H2 + 3O2 ( H18O6
melyben a jobb oldalon egy nem létező vegyület szerepel. Valódi kémiai reakciókat leíró egyenletekhez tehát csak megfelelő kémiai ismeretek birtokában juthatunk.

Sok esetben a reakcióban résztvevő anyagok fizikai állapotát is jelölik az egyenletben. (g) a gázállapotot, (f), a folyadékot, (sz), a szilárd halmazállapotot jelöli, míg (aq) a vízben oldott állapot jelölésére használt szimbólum. Pl.

2HgO (sz) ( 2Hg (f) + O2 (g)

A fenti kémiai reakcióban a kiindulási higany oxid teljesen átalakul higannyá és oxigénné. Tekintsük a következő reakciót.

CH3COOH (aq) ( CH3COO- (aq) + H+ (aq)

Vízben oldva az ecetsav egy része nagyon rövid idő alatt szétbomlik, azaz disszociál acetát ionokra és protonokra. Ezután azonban már nem változik a mennyisége, ahogy a belőle keletkező ionoké sem. Mivel ekkor már nincs makroszkopikus változás a rendszerben, ezt az állapotot kémiai egyensúlynak nevezzük. Valójában továbbra is disszociál az ecetsav, ugyanakkor az acetát és hidrogén ionok is egyesülnek. A kémiai reakció ebben az esetben mindkét irányban végbemehet, a ( jel helyett a ( jelet használjuk. Ez azt jelenti, hogy a reakció megfordítható, reverzibilis. Egyensúlyban ugyanannyi molekula disszociál, mint ahány képződik. A kémiai egyensúlyokkal részletesen foglalkozunk a 3.4. fejezetben.

A reakció egyenleteket a következő módon rendezhetjük:

Ismerjük az összes kiindulási anyagot és valamilyen módon azonosítjuk a keletkezett termékeket. Felírjuk képleteiket az egyenlet két oldalára. Az egyenlet rendezésnél tulajdonképpen az anyagmegmaradás törvényét vesszük figyelembe, vagyis egyfajta atomból mindkét oldalon ugyanannyit szerepeltetünk.

Próbálgatással megfelelő együtthatókat írunk be az egyenletbe. Keressünk olyan elemeket, amik az egyenlet mindkét oldalán csak egyszer szerepelnek, és azonos számú atommal. Az ezeket tartalmazó képleteknek azonos együtthatójának kell lenni.

Keressünk olyan elemeket, amik az egyenlet mindkét oldalán csak egyszer szerepelnek, de különböző számú atommal. Egyenlítsük ki ezek számát megfelelő együtthatókkal.

Végül egyenlítsük ki azon elemek számát, amelyek egy oldalon többször is szerepelnek.

Példa:

KClO3 ( KCl + O2
A K és a Cl mindkét oldalon egyszer szerepel és azonos számban. A KCl-nek és a KClO3-nak így azonos együtthatója lesz. Az O is csak egyszer szerepel mindkét oldalon, de eltérő számú atommal. Hogy a számukat kiegyenlítsük, a KClO3 elé 2 együtthatót írunk, az O2 elé 3-at. Végül a KCl elé is 3-at írunk, hogy a K és Cl atomok száma is megegyezzen.

2KClO3 ( 2KCl + 3O2
A következő fejezetben a kémiai reakciókat kísérő energiaváltozásokkal foglalkozunk.

2.2 Termokémia

A kémiai folyamatokat mindig hőváltozás kíséri. Erre az egyik közismert példa az égés folyamata, amit az emberiség már évezredek óta használ hőtermelésre. A szenet, kőolajat vagy földgázt tehát nem az égési reakcióban keletkező termékekért tüzeljük el, hanem hő kinyerése céljából.

Mielőtt a kémiai reakciókat kísérő energiaváltozásokkal megismerkednénk, néhány ezzel kapcsolatos definíciót célszerű megismernünk.

2.2.1 Alapfogalmak

A világegyetem általunk vizsgált részét rendszernek nevezzük. A vegyész számára a rendszer többnyire azokat az anyagokat jelenti, amelyek kémiai és fizikai változásokban vesznek részt. Ez lehet például egy sósavat tartalmazó edény, amihez nátriumhidroxidot adva semlegesítési reakció játszódik le, vagy egy vizet tartalmazó edény, amibe konyhasót téve a só oldódása megy végbe. A világegyetem fennmaradó, a rendszeren kívüli részét környezetnek nevezzük. A környezettel való kölcsönhatás alapján háromféle rendszert különböztetünk meg. A nyitott rendszer a környezetével anyag és energia cserét folytat. Ilyen például egy meleg vízzel telt edény, amelyből a víz párolgása során vízgőz, anyag távozik, és lehűlés közben hőt ad át a környezetének. Ha ezt a rendszert lefedjük, zárt rendszerhez jutunk, ahol már csak energia csere van a rendszer és környezete között. Az edényt teljesen hőszigetelve elszigetelt rendszert kapunk, a rendszer és környezete között sem anyag, sem energia átadás nem lehetséges.

Az energia, annak ellenére, hogy rengeteget beszélünk róla, nagyon elvont fogalom. Rendszerint “munkavégző képességként” definiálják. Sokféle megjelenési formája van, (hőenergia -az atomok, vagy molekulák rendezetlen mozgásából származó energia, potenciális energia - a test helyzetéből származó energia, kinetikus energia - a test mozgásából származó energia, kémiai energia - az atomok molekulákká való kapcsolódása során a szerkezetükben tárolt energia stb.) ezek az energia fajták egymásba átalakulhatnak. A világegyetem összenergiája azonban változatlan. Ez az energia megmaradás törvényének egyik megfogalmazása, és egyben a termodinamika (a hő- és egyéb energiák egymásba való átalakulását vizsgáló tudomány) I. főtétele.

2.2.2 A kémiai reakciók energiaváltozásai

A kémiai reakciókat kísérő energiaváltozás legtöbbször hőelnyelés vagy hőfejlődés formájában jelentkezik. A következő közismert reakció lejátszódása tekintélyes energiamennyiség felszabadulásával jár.

2H2 (g) + O2 (g) ( 2H2O (f) + energia

Tekintsük a H2, O2, és H2O keverékét a rendszernek, és a világegyetem többi részét a környezetnek. Mivel energia nem tűnhet el, a reakcióban felszabaduló energia a környezetnek adódik át, így az felmelegszik. Az ilyen típusú folyamatok, amelyek a környezetüknek hőt adnak le, exoterm folyamatok.

Most vizsgáljuk meg a higanyoxid bomlását.

energia + 2 HgO (sz) ( 2 Hg (f) + O2 (g)

Ez egy ú.n. endoterm folyamat, a reakció lejátszódásához energiát kell közölni a rendszerrel. Ezt az energiát a környezetéből veszi fel a reakció elegy, így a környezet lehűl.

A kémiai reakciókat tehát a lejátszódásukkor bekövetkező hőelnyelés vagy hőfejlődés alapján endoterm és exoterm folyamatokra oszthatjuk.

2.2.3 Az entalpia

A természetben lejátszódó reakciók zöme állandó nyomáson (atmoszféra nyomáson) játszódik le. Ugyanígy a kémiai laboratóriumban nyitott lombikban, edényben lejátszódó reakciók is állandó nyomáson ((1 atm) mennek végbe. Az állandó nyomáson végbemenő reakcióban elnyelődő vagy felszabaduló hő jellemzésére bevezettek egy termodinamikai mennyiséget, az entalpiát, amely az anyag hőtartalmát jellemzi. Az entalpia jele H. A kémiai reakciókban állandó nyomáson felszabaduló/elnyelődő hő a rendszer entalpiaváltozásával (H) egyenlő. A kémiai reakciók entalpiaváltozása a termékek és a kiindulási anyagok entapiájának különbsége:

H = H(termékek) - H(kiindulási anyagok)

Endoterm reakciók esetén H>0, mert a végtermékek entalpiája nagyobb, mint a kiindulási anyagoké. A rendszer energiát nyelt el a környezetéből. 

Exoterm reakcióknál, ahol energia adódik le a környezetnek, az entalpiaváltozás negatív (H<0). Ebből kitűnik, hogy az energiaváltozást mindig a rendszer szempontjából tekintjük.

0oC-on és 1 atm nyomáson a jég elolvad. 1 mol jég elolvadásakor 6,01 kJ energiát nyel el ilyen körülmények között.

H2O (sz) ( H2O (f)

H=6,01 kJ

Abból, hogy H>0, látszik, hogy a jég olvadása endoterm folyamat, amit tapasztalatból is tudunk, hiszen ha egy jégdarabot fogunk a markunkba, az erősen lehűti tenyerünket (energiát von el) miközben elolvad.

Másik példaként tekintsük 1 mol metán égését.

CH4 (g) + 2 O2 (g) ( CO2 (g) + 2 H2O (f)

H=-890,4 kJ

Ebben a reakcióban H<0, tehát a reakció exoterm.

A fenti egyenletek nemcsak a reakciók tömegviszonyait fejezik ki, hanem a reakciók entalpiaváltozását is. Ezeket az egyenleteket termokémiai egyenleteknek nevezzük. A termokémiai egyenletekből a következő információkat nyerhetjük.

· A sztöchiometriai együtthatók a résztvevő anyagok mólszámát fejezik ki. Pl. a jég olvadását leíró egyenlet a következőképpen értelmezhető. Ha 0oC-on 1 mol jégből 1 mol víz képződik, az entalpiaváltozás 6,01 kJ. A metán égésekor ha 1 mol metán 2 mol oxigénnel reagál, 1 mol gáz halmazállapotú széndioxid és 2 mol folyékony halmazállapotú víz keletkezik, és az entalpiaváltozás -890,4 kJ.

· Ha a termokémiai egyenletet megfordítjuk, megcseréljük a kiindulási anyagokat és a termékeket. H nagysága ugyanakkora marad, de az előjele megfordul. Így pl. megfordítva a jég olvadását és a metán égését,

H2O (f) ( H2O (sz)





H=-6,01 kJ
CO2 (g) + 2 H2O (f) ( CH4 (g) + 2 O2 (g)


H=890,4 kJ

ami eddig endoterm folyamat volt, exoterm lett és fordítva.

· A reakció entalpiaváltozása függ a reagáló anyagok mennyiségétől. Így ha a termokémiai egyenlet mindkét oldalát n-nel beszorozzuk, H is n-szeres lesz.

2H2O (sz) ( 2H2O (f)

H=2(6,01 kJ=12,0 kJ

· Ha termokémiai egyenletet írunk fel, mindig meg kell adnunk a reagáló anyagok és a termékek halmazállapotát, mivel ez befolyásolja az entalpiaváltozást. A metán égésének példájában nem mindegy, hogy a víz folyadék, vagy gőz állapotban keletkezik. Ha a vízgőz keletkezne, az entalpia változás -890,4 kJ helyett csak -802,4 kJ lenne. A különbség, 88,0 kJ szükséges ahhoz, hogy 2 mol víz gőzzé alakuljon, a folyamatban felszabaduló hő tehát ennyivel kisebb.

· Az anyagok entalpiája a hőmérséklettel is változik (nemcsak halmazállapot változáskor). Növekvő hőmérséklettel nő az entalpia. Így a kémiai reakciók entalpiaváltozása a hőmérséklettől is függ. Legtöbb esetben az entalpiaváltozást 25oC-ra adják meg. Úgy tűnhet, hogy ez a szokás gondot okoz olyan reakciók esetén, ahol sok hő fejlődik és a reakció magas hőmérsékleten játszódik le. A probléma azonban egyszerűen áthidalható, ha az entalpiaváltozást úgy számítjuk, mintha 25oC-os kiindulási anyagok alakulnának át 25oC-os végtermékekké, és ha a valóságban magasabb (vagy alacsonyabb) hőmérsékletű termékek keletkeztek, akkor a 25oC-ra való lehűtésükkor felszabaduló (vagy felmelegítésükkor elnyelődő) hőt hozzáadjuk a kapott értékhez.

2.2.4 Képződéshő és reakcióhő

A kémiai reakció entalpiaváltozása egyrészt kísérletileg mérhető, másrészt a kiindulási anyagok és termékek entalpiájából számítható. Sajnos nincs mód egy anyag entalpiájának abszolút meghatározására. Az entalpia csak egy referenciaponthoz képest adható meg, amit tetszőlegesen választhatunk. Ez az eljárás hasonlít ahhoz, amikor a térképészek a domborzatok magasságát egy referenciaponthoz, a tengerszinthez képest adják meg, ezt tekintve nulla pontnak. A vegyészek az entalpia meghatározás referenciapontjának az elemeket veszik. Az elemek entalpiáját nullának tekintik. Ha egy elemnek többféle módosulata van, akkor a legstabilabb módosulat entalpiáját tekintik nullának. Egy vegyület képződési entalpiáját, vagy más szóval képződéshőjét (Hk) annak a reakciónak az entalpiaváltozásából kapjuk meg, amikor a vegyület állandó nyomáson elemeiből képződik. Mivel ez az érték változhat a nyomástól és a hőmérséklettől függően, célszerű definiálni a standard képződési entalpiát (Hko), amikoris a képződési reakcióban résztvevő anyagok standard állapotban (25oC, 1 atm) vannak. A Hko értékek ismeretében további kísérletek nélkül kiszámíthatjuk a reakciók entalpiaváltozását. Az alábbi általánosan felírt reakció esetében

aA + bB ( cC + dD,

ahol a,b,c és d az A, B, C és D anyagok sztöchiometriai együtthatója,

a reakció standard entalpiaváltozása

Hrko=[c Hko(C) + d Hko(D)] - [a Hko(A) + b Hko(B)],

vagy egyszerűbben

Hrko=(n Hko(termékek) - (m Hko(kiindulási anyagok)

Felmerül a kérdés, hogy a standard képződési entalpiák hogyan határozhatók meg. Azoknak a vegyületeknek az esetében, amelyek könnyen előállíthatók elemeikből kísérleti úton határozzák meg a Hko értékeket. Például a széndioxid standard képződési entalpiáját megkapjuk, ha reagáltatjuk a grafitot (a szén legstabilabb módosulatát) oxigéngázzal és mérjük a reakció során felszabaduló hőt.

C (grafit) + O2 (g) ( CO2 (g)

Hko=-393,5 kJ

A fenti reakció standard entalpiaváltozása

Hrko=(1 mol) Hko(CO2, g) - [1 mol Hko(C, grafit) + 1 mol Hko(O2, g)]=-393,5 kJ.

Mivel a C és O2 standard képződési entalpiája 0,

Hko(CO2, g)=-393,5 kJ.

Van sok olyan vegyület is, melyek nem szintetizálhatók meg könnyen elemeikből. Ilyen eset fordulhat elő, ha az elemekből való képződés nem, vagy csak nagyon lassan megy végbe, vagy a reakcióban egyszerre többféle termék keletkezik. Ilyen esetekben a vegyület standard képződési entalpiáját kerülő úton, ismert reakcióhőkből számítással határozzuk meg. Ehhez segítséget nyújt Hess törvénye, amely kimondja, hogy ha egy reakcióban a kiindulási anyagok végtermékké alakulnak, a reakcióhő nem függ attól, hogy az átalakulás egy, vagy több lépésben megy-e végbe. Hess törvényének alkalmazására már láttunk példát az 1.4.2.1. fejezetben, az ionos vegyületek rácsenergiájának számításakor. Nézzünk meg itt egy másik példát, határozzuk meg a Hess törvény segítségével a metán standard képződéshőjét.

Definíció szerint a metán elemeiből való képződésének reakcióhőjéből tudnánk ezt az értéket meghatározni:

C(grafit) + 2H2 (g) ( CH4 (g)

Ez a reakció azonban nem megy végbe, ezért válasszunk egy másik több lépésből álló reakciósort, amely összegezve a kívánt fenti reakciót adja

1)
C(grafit) + O2 (g) ( CO2 (g)


H1o=-393,5 kJ

2)
2H2 (g) + O2 (g) ( 2H2O (f)



H2o=-571,6 kJ

3)
CH4 (g) + 2O2 (g) ( CO2 (g) + 2H2O (f)
H3o=-890,4 kJ

A 3) egyenletet meg kell fordítanunk, hogy a metán a képződött termékek között szerepeljen.

4)
CO2 (g) + 2H2O (f) ( CH4 (g) + 2O2 (g)
H4o=-571,6 kJ

Összegezve az 1), 2), 4) egyenleteket, mint algebrai egyenleteket, éppen a kívánt

C(grafit) + 2H2 (g) ( CH4 (g)

egyenletet kapjuk. Az entalpiaváltozások is összeadódnak, Hko(CH4)H1o+ H2o+ H4o=-393,5 kJ-571,6 kJ+-571,6 kJ=-74,7 kJ

Ha a Hess törvényt akarjuk alkalmazni vegyületek standard képződéshőjének kiszámítására, akkor úgy kell termokémiai egyenletek sorozatát felírni, hogy azokat összeadva az elemekből való képződési reakció kiindulási anyagain és a terméken kívül minden más anyag kiessen. Ehhez szükség lehet egyes egyenletek megfelelő számmal való szorzására is.

Az oldódáshő

Mint már eddig is láttuk, entalpiaváltozás nemcsak a kémiai reakciókat kíséri, hanem sok fizikai folyamatot is, mint pl. a fázisátalakulás, vagy az oldódás.

Most szerzett ismereteink alapján már kvantitatívan meg tudjuk magyarázni az oldódásnál lejátszódó hőeffektusokat.

Adott mennyiségű anyag adott mennyiségű oldószerben való oldásakor felszabaduló vagy elnyelődő hőt oldódáshőnek (vagy oldódási entalpiának) nevezzük és Hold-al jelöljük. Ez az oldat és az kiindulási anyagok (oldandó anyag és oldószer) entalpiájának különbsége.

Hold=Holdat-Hkomponensek
Sem Holdat sem Hkomponensek nem mérhető mennyiségek, de a különbségük könnyen meghatározható kísérletileg. Ha Hold>0, az oldódási folyamat endoterm, ha Hold<0, akkor exoterm.

Az oldódáshő Hess törvényének alkalmazásával ki is számítható. Nézzük a NaCl oldódását. Amikor szilárd NaCl-ot oldunk vízben, a NaCl szabályos háromdimenziós rácsszerkezete szétesik ionokra. A különálló Cl- és Na+ ionok köré víz molekulák rendeződnek, ez a folyamat a hidratáció. Az ionok körüli vízmolekulák, a hidrátburok elektromos szigetelőként viselkedik, lecsökkentve a pozitív Na+ ionok és a negatív Cl- ionok közti elektrosztatikus vonzást.

NaCl (sz) 

Na+ (aq) + Cl- (aq)

Ez a folyamat bonyolult kölcsönhatásokat takar az oldószer és az oldott anyag között. Termokémiai szempontból azonban egyszerűsítve modellezhetjük úgy a folyamatot, mintha az két lépésben zajlana le. Elsőként a szilárd NaCl gázfázisú ionokra esik szét. Ehhez energiát kell befektetnünk, ahogy a 1.4.2. fejezetben láttuk az ionos vegyületek rácsenergiájának tárgyalásakor.

NaCl (sz) ( Na+ (g) + Cl- (g)

U=788 kJ

A következő lépésben a “gáz” Na+ és Cl- ionok belépve a vízbe hidratálódnak.

Na+ (g) + Cl- (g)

Na+ (aq) + Cl- (aq)

Hhidr=-784 kJ

E folyamathoz kapcsolódó energiaváltozás a hidratációs energia, amely mindig negatív. A két lépést összeadva éppen az oldódási folyamathoz jutunk

NaCl (sz) ( Na+ (g) + Cl- (g)




U=788 kJ

Na+ (g) + Cl- (g)

Na+ (aq) + Cl- (aq)

Hhidr=-784 kJ

((((((((((((((((((((((((((((
NaCl (sz) 

Na+ (aq) + Cl- (aq)


Hold=?

Hess törvénye alapján az oldódáshő a rácsenergia és a hidratációs energia összege Hold=4 kJ. A NaCl oldódása endoterm folyamat, ha 1 mol NaCl-ot vízben oldunk, 
4 kJ hő nyelődik el, amit abból is észreveszünk, hogy az oldat lehűl.

2.3 Entrópia és szabadentalpia

A kémiai reakciókkal kapcsolatban a következő lépések merülnek fel.

· Hogyan jósolhatjuk meg, hogy egy reakció végbemegy-e, vagy sem?

· Ha egy reakció megindul, milyen mértékben történik átalakulás?

· Milyen sebességgel zajlik le a reakció?

Az első kérdésre a választ a termodinamika segítségével kaphatjuk meg a most következő fejezetben. A második kérdést a kémiai egyensúlyok vizsgálatával dönthetjük el, az utolsóra pedig a reakciókinetika tanulmányozása ad választ. Az utóbbi két kérdés az ezután következő fejezetek témája.

Spontán folyamatok és az entrópia

2.3.1.1 Spontán folyamatok

A termodinamika tanulmányozásának egyik fő célja a vegyész számára annak megjóslása, hogy egy adott reakció végbemegy-e adott hőmérsékleten, nyomáson és koncentrációviszonyok között. Az adott körülmények között önmagától végbemenő reakciót spontán reakciónak nevezzük. A következő fizikai és kémiai folyamatok spontán folyamatok.

· Az alma a fáról mindig lefelé esik, sohasem fölfelé.

· Egy pohár cukor önmagától feloldódik a kávéban, de sohasem válik ki ismét eredeti formájában spontán módon.

· A meleg önmagától mindig a melegebb test felől a hidegebb felé áramlik.

· Ha egy üveggömböt megtöltünk valamilyen gázzal és azt egy csapon keresztül összekötjük egy másik levákuumozott üveggömbbel, a gáz kitágul és egyenletesen kitölti mindkét üveggömböt. Magától viszont soha nem fog visszaáramlani az eredeti edényébe.

· Egy darab fém nátrium hevesen reagál a vízzel, nátriumhidroxidot és hidrogén gázt fejlesztve, a NaOH viszont nem reagál a hidrogénnel Na és H2O képződése közben.

Mi az a termodinamikai mennyiség, amely megmutatja, hogy egy folyamat spontán lejátszódik-e, vagy sem.

Első pillantásra talán azt gondolhatjuk, hogy ha egy reakció során csökken a rendszer energiája, akkor az spontán végbemegy, ha nő az energiája akkor nem. Ennek ellentmond az, hogy sok olyan spontán reakció létezik, melynek energia (entalpia) változása pozitív. Ilyen pl. a NaCl oldódása, mely endoterm folyamat, mégis önmagától könnyen végbemegy.

Egy másik termodinamikai mennyiség az ami segít a folyamatok irányát megjósolni, és ez az entrópia. Azt mutatja meg, hogy a rendszerben az atomok, molekulák, vagy ionok mennyire rendezetten helyezkednek el. 

2.3.1.2 Az entrópia

Az entrópia a rendszer rendezetlenségének mértéke. Jele: S. Az entrópia összefügg az adott állapot valószínűségével. Végezzük el a következő gondolatkísérletet. 

Vegyük a gázzal töltött üveggömb példáját. Legyen először egy darab gázmolekulánk benne. Ha összekötjük az üveggömböt a másik üres edénnyel, a gázmolekula vagy az egyik, vagy a másik üveggömbben fog elhelyezkedni. Annak valószínűsége, hogy a molekula az eredeti gömbben marad ˝. Két molekula esetén ez a valószínűség már csak Ľ. Ha N darab molekulánk van akkor annak az esélye, hogy minden molekula ugyanabban a gömbben marad (1/2)((1/2)((1/2)(….((1/2)=(1/2)N, ami ha N nagyon nagy, végtelenül kicsi szám. Tehát annak a rendezett állapotnak a valószínűsége, hogy két összekapcsolt üveggömb esetén minden molekula ugyanabban a gömbben helyezkedik el, nagyon kicsi. Ehhez az állapothoz kis entrópia tartozik. A rendezetlen állapotnak, ami nagyon sokféleképpen létrejöhet, nagy a valószínűsége, ezért nagy az entrópiája.

Belátható. hogy a szilárd halmazállapot rendezettebb, mint a folyadék halmazállapot és mindkettő sokkal rendezettebb, mint a gáz állapot. Az entrópia arányos az anyagmennyiséggel. Adott anyagmennyiség esetén:

Ssz<Sf<<Sg
Emellett a hőmérséklet növekedésével, ahogy gyorsul a molekulák rendezetlen mozgása, nő az entrópia is.

A tökéletes kristály entrópiája abszolút 0 fokon 0. Ez az állítás a termodinamika III. főtétele. Ha a kristályban rácshibák vannak, akkor már nem teljesen rendezett a szerkezete, és az entrópiája sem nulla. A III. főtételből egy nagyon fontos tény következik, az hogy az anyagok entrópiája az energiával és entalpiával ellentétben abszolút módon meghatározható.

2.3.2 A termodinamika II. főtétele

A termodinamika II. főtétele kimondja, hogy a világegyetem entrópiája spontán folyamatok során nő, egyensúlyban levő folyamatoknál nem változik. Mivel a világegyetem entrópia változása a rendszer és környezetének entrópia változásából tevődik össze, a II. főtételt a következőképpen fejezhetjük ki.

Spontán folyamat:

Suniverzum=Srendszer+Skörnyezet>0

Egyensúlyi folyamat:

Suniverzum=Srendszer+Skörnyezet=0

Ebből is látszik, hogy a törvény nem tesz külön megkötést a rendszer és a környezet entrópiájának megváltozására csak a kettő összegére. Vizsgáljuk meg most külön-külön ezeket.

2.3.2.1 A rendszer entrópia változása

A standard entalpiához hasonlóan, definiálhatjuk egy anyag standard entrópiáját (So), amikor az anyag standard állapotban (25oC, 1atm) van.

A reakció során bekövetkező entrópia változás felírható az entalpia változáshoz hasonlóan:

Sork =  n(So(termékek) -  m(So(kiindulási anyagok)

Az anyagok standard entrópiája kísérletileg meghatározható.

A reakciókban bekövetkező entrópia változással kapcsolatban általánosan megállapítható, hogy ha egy folyamatban több gázmolekula képződik, mint amennyi elfogy, akkor Sork>0, és fordítva.

Ha egy folyamatban nem szerepel gáz, vagy nem változik a gázmolekulák száma, a Sork lehet pozitív is, negatív is, de mindenképpen kis érték az előző esethez képest.

2.3.2.2 A környezet entrópiaváltozása

Ha a rendszerben exoterm folyamat játszódik le, a környezete felmelegszik. Endoterm folyamat során a rendszer környezete lehűl. A felmelegedés entrópia növekedést, a lehűlés entrópia csökkenést jelent. A környezet entrópia változása arányos a rendszer entalpia változásával, de fordított előjellel. Az entrópia változás arányos a hőmérséklettel is. Ha a környezet magas hőmérsékleten van, az exoterm folyamat által termelt hő csak kis mértékben növeli az entrópiáját, míg ha a környezet alacsony hőmérsékleten van, akkor a rendszer által leadott hő drasztikusan növeli az entrópiát. A következő összefüggés érvényes tehát:

Skörnyezet=


Ez alapján, és az előző fejezetben a rendszerre felírt összefüggés alapján megállapítható a világegyetem entrópia változása, és ily módon az is, hogy a reakció spontán végbemegy-e, vagy sem.

Nagyon fontos megjegyezni azonban a következőt. Az, hogy egy reakció spontán folyamat, még nem jelenti azt, hogy észrevehető sebességgel végbe is megy. Erre a kérdésre a reakciókinetika ad majd választ.

2.3.3 A Gibbs-féle szabadentalpia

A Souniverzum kiszámításához ismernünk kell mind a rendszer, mind a környezet entrópia változását. Mivel a környezet entrópia változásának meghatározása rendszerint bonyolult (nincs ugyanolyan hőmérsékleten az egész környezet), egy másik termodinamikai mennyiséget használunk a reakció spontaneitásának vizsgálatára, amely csak a rendszerre jellemző paramétereket tartalmazza.

Spontán reakciókra:

Suniverzum=Srendszer+Skörnyezet>0

A környezet entrópia változását behelyettesítve a képletbe:

Suniverzum=Srendszer+

>0

Mindkét oldalt T-vel beszorozva,

Suniverzum=TSrendszer-Hrendszer>0

majd -1-gyel szorozva az egyenlet mindkét oldalát,

Suniverzum= Hrendszer -TSrendszer <0

Így olyan kifejezéshez jutunk, ahol a kritériumban csak a rendszer tulajdonságai szerepelnek.

Bevezetünk egy új termodinamikai függvényt a Gibbs-féle szabadentalpiát (G).

Ennek változása, G nem más, mint Suniverzum. 

G= Hrendszer -TSrendszer
A rendszer szabadentalpia változását vizsgálva tehát megállapíthatjuk a reakció spontaneitását.

Spontán reakció:









G<0

Nem spontán reakció. A reakció a fordított irányban spontán:

G>0

A rendszer egyensúlyban van:






G=0

A “szabad” kifejezés a szabadentalpia szóban a rendszer felhasználható, munkavégzésre fordítható energiáját jelenti.

A már ismert módon, a szabadentalpia esetén is definiálhatjuk a standard körülmények között mért szabadentalpia változást. A reakció standard szabadentalpia változása a termékek és a kiindulási anyagok képződési szabadentalpiájából számítható. 

Grko=(n Gko(termékek) - (m Gko(kiindulási anyagok)

A standard képződési szabadentalpia az a szabadentalpia változás, ami 1 mol standard állapotú vegyület ugyancsak standard állapotú elemeiből való képződésekor következik be. A szabadentalpia sem határozható meg abszolút módon. A viszonyítási pont itt is az elemek. Megállapodás szerint az elemek standard képződési szabadentalpiáját nullának vesszük.

Az alábbi táblázatban az anyag különböző formáinak standard állapotait összegeztük.

11. táblázat

anyag megjelenési formája
standard állapot

gáz
1 atm nyomás

folyadék
tiszta folyadék

szilárd
tiszta szilárd anyag

elem (a legstabilabb módosulat 25oC-on)
Gko=0

oldat
1 mol/dm3 koncentráció

A szabadentalpia, definíciójából következően, függ a hőmérséklettől. Így egy reakció spontaneitása függ attól is, hogy milyen hőmérsékleten játszódik le. Elképzelhető, hogy alacsony hőmérsékleten spontán lejátszódó reakció a hőmérsékletet emelve már nem játszódik le önmagától, de a fordítottja is. Ez az adott reakció aktuális S és H értékeitôl függ.

2.4 A kémiai egyensúly

2.4.1 Az egyensúlyi állandó

Nagyon kevés kémiai reakció megy végbe csak egy irányban. A legtöbb reakció megfordítható, azaz reverzibilis. Példaként tekintsük a nitrogéndioxid és dinitrogén tetroxid egymásba való átalakulását.

N2O4 (g) ( 2 NO2 (g)

A reakció könnyen nyomon követhető, mert a NO2 barna színű gáz, a N2O4 pedig színtelen. Induljunk ki a színtelen N2O4-ból. Már a reakció első pillanatában megjelenik a NO2 barna színe és ahogy halad előre a reakció, egyre sötétedik, majd nem változik tovább, a két anyag koncentrációja állandósul. A rendszer egyensúlyba jut, makroszkopikusan nem megy tovább a reakció. Amint a reakció beindul és keletkezik NO2, rögtön megindul a visszafelé irányuló reakció is. Egyensúlyban időegység alatt ugyanannyi NO2 keletkezik, mint amennyi N2O4 elbomlik, tehát mikroszkopikus szinten tovább folyatódik az oda-vissza alakulás. Az egyensúly dinamikus egyensúly.

Ha tiszta N2O4-ból , vagy a két gáz keverékéből indulunk ki, ugyanezt a jelenséget tapasztaljuk. Egy idő után egyensúly áll be, a koncentrációk nem változnak tovább. A reagáló anyagok hőmérsékletétől és a gázok kiindulási koncentrációjától függően az egyensúlyi koncentrációk azonban mások és mások lesznek. Felírható azonban rájuk egy hányados, amely a kiindulási koncentrációktól függetlenül mindig ugyanaz (a hőmérséklettel viszont változik).




A szögletes zárójelbe tett képletek az adott anyag egyensúlyi koncentrációját szimbolizálják. A felírt hányados az egyensúlyi állandó, amit K-val jelölünk. Az összefüggés azt a fontos tényt fejezi ki, hogy az egyensúlyi koncentrációk nem függetlenek egymástól.

A többi reverzibilis kémiai reakcióra is általánosíthatjuk a fenti megfontolásokat.

aA + bB ( cC + dD, 

ahol a, b, c és d az A, B, C és D anyagok sztöchimetriai együtthatói. Adott hőmérsékleten a reakció egyensúlyi állandója:




Az egyensúlyi állandó egy hányados tehát, melynek számlálójában a termékek egyensúlyi koncentrációi vannak a megfelelő sztöchiometriai együttható hatványára emelve, a nevezőben pedig a kiindulási anyagoké.

A “kiindulási anyagok” és a “termékek” megnevezés zavaró lehet, mivel a jobbra menő reakció kiindulási anyagai a balra menő reakció termékei, ezért megállapodás szerint, az egyenlet bal oldalán álló anyagokat kiindulási anyagoknak hívjuk, a jobb oldalon állókat pedig termékeknek.

Az egyensúlyi állandó felírása

Fontos megjegyezni, hogy

· ha a reakció egyenletet a fordított irányban írjuk fel, a kiindulási anyagok és a termékek szerepe megcserélődik, tehát az egyensúlyi állandó az eredetinek reciproka lesz.

Például

A=B

esetén az egyensúlyi állandó 

K=24




B=A

esetén




K’=1/24

ha a sztöchiometriai egyenletet megszorozzuk egy n konstanssal, az egyensúlyi állandó az eredeti n-edik hatványa lesz.

Például

A=B

esetén az egyensúlyi állandó 

K=24




2A=2B
esetén




K=(24)2=576

Ha egy egyensúlyi reakció termékei egy másik egyensúlyi reakcióban is részt vesznek, többszörös egyensúlyról beszélünk. Ilyen esetben a következőképpen írhatjuk fel a teljes folyamat egyensúlyi állandóját.

Tekintsük az alábbi két reakciólépést.

(1)  A + B = C + D

(2)  C + D = E + F

Ha mindkét reakció egyensúlyba jutott, felírhatjuk mindkét folyamat egyensúlyi állandóját:




és




A teljes reakció a két lépés összege:

A + B = E + F

Ennek egyensúlyi állandója, 

, megegyezik a két részlépés egyensúlyi állandójának szorzatával:



(

=K

Ez az összefüggés több reakciólépés esetén is igaz.

Mivel az egyensúlyi reakcióban résztvevő anyagok koncentrációja többféle mértékegységben is felírható, és mivel a reagáló anyagok nem mindig vannak ugyanabban a fázisban, ugyanarra a reakcióra többféleképpen felírhatjuk a reakcióállandót. Tekintsük először a homogén egyensúlyokat, amikor a reagáló anyagok azonos fázisban vannak.

A N2O4 gázfázisú bomlására az egyensúlyi állandót felírhatjuk a komponensek mol/dm3-ben kifejezett koncentrációival.




A Kc a mol/dm3 koncentrációkkal kifejezett egyensúlyi állandó 

Gázfázisú reakcióról lévén szó a koncentrációkat kifejezhetjük a komponensek parciális nyomásával is.




A Kp a parciális nyomásokkal kifejezett egyensúlyi állandó.

Kc és Kp között a kapcsolat könnyen levezethető. Az ideális gáztörvény alapján az i anyag parciális nyomása: 

. Ebben a kifejezésben 

 az i anyag mol/dm3-ben kifejezett koncentrációja, tehát 

.

Az 
aA (g) ( bB (g) általános gázfázisú reakcióra felírva a parciális nyomásokkal kifejezett egyensúlyi állandót:




Ha a reakcióban nem változik a gázok móljainak száma, (a=b) Kp=Kc.

Heterogén egyensúlyban a kiindulási anyagok és a termékek nem azonos fázisban vannak. Ha kalcium karbonátot (mészkövet) hevítünk, a következő egyensúlyra vezető folyamat játszódik le.

CaCO3 (sz) ( CaO (sz) + CO2 (g)

A mészkő és a kalcium oxid szilárd halmazállapotban vannak, a széndioxid pedig gáz. A reakció egyensúlyi állandója:




Hogyan fejezzük ki a két szilárd anyag, a CaCO3 és a CaO koncentrációját? Mivel mindkettő tiszta szilárd anyag, a moláris koncentrációjuk (azaz a térfogategységben lévő mólok száma) nem függ a mennyiségüktől, így a reakció során végig állandónak vehető. Mivel [CaCO3] és [CaO] konstansok, beolvaszthatók az egyensúlyi állandóba. Az új egyensúlyi állandó tehát:




Ha a heterogén fázisú reakcióban tiszta folyadék szerepel, annak koncentrációja is állandó, így az egyensúlyi állandóba beolvasztható.

2.4.1.1 Egyensúlyi koncentrációk számítása

Az egyensúlyi állandó ismeretében előre megjósolhatjuk egy reakcióban az anyagok végső koncentrációját. Nézzünk erre egy példát.

Az A ( B reakció egyensúlyi állandó K=24. Kiinduláskor csak A anyag van jelen, ennek kezdeti koncentrációja CA(t=0)=0,85 mol/dm3. Írjuk fel táblázatosan A és B anyag kezdeti és végső koncentrációját, valamint a koncentrációváltozást.


A
B

t=0
0,85
0

változás
-X
X

egyensúly
0,85-X
X

Írjuk fel az egyensúlyi állandót.




ebből X=0,816

Tehát az egyensúlyban [A]=0,85-0,816=0,034 mol/dm3




[B]=0,816 mol/dm3
2.4.1.2 A reakció irányának jóslása

Az egyensúlyi állandó ismerete nemcsak az egyensúlyi koncentrációk kiszámítására ad módot, hanem segítségével adott összetételű reakcióelegy esetén megjósolhatjuk, hogy milyen irányba fog menni a reakció.

A hidrogénjodid képződése elemeiből egyensúlyra vezető folyamat.

H2 (g) + I2 (g) ( 2HI (g)

A reakció egyensúlyi állandója 430oC-on 54,3. Tegyük fel, hogy egy 1 dm3-es edénybe bemérünk 0,243 mol H2-t, 0,146 mol I2-ot és 1,98 mol HI-ot 430oC-on. Kérdés, hogy merre indul el a reakció. Helyettesítsük be a kezdeti koncentrációkat az egyensúlyi állandó képletébe:




Mivel a hányados nagyobb, mint az egyensúlyi állandó, a rendszer nincs egyensúlyban. A HI egy része el fog bomlani H2-né és I2-dá (csökkentve a hányados értékét). A reakció tehát balról jobbra megy, amíg be nem áll az egyensúly. A kezdeti koncentrációkból képzett hányados a reakció hányados (Qc). Ahhoz, hogy a reakció irányát megjósoljuk Kc és Qc értékét kell összehasonlítanunk. A három lehetséges eset a következő.

Kc > Qc: A termékek és a kiindulási anyagok aránya túl nagy az egyensúlyihoz képest. A reakció jobbról balra megy végbe, a termékek alakulnak vissza.

Kc = Qc: A kezdeti koncentrációk megegyeznek az egyensúlyi koncentrációkkal. A rendszer egyensúlyban van, nem történik makroszkopikus átalakulás.

Kc < Qc: A termékek és a kiindulási anyagok aránya túl kicsi az egyensúlyihoz képest. A reakció balról jobbra megy végbe, a kiindulási anyagok alakulnak termékké.

2.4.2 A kémiai egyensúlyt befolyásoló tényezők

A kémiai egyensúly rendszerint nagyon könnyen megbomlik. A kísérleti körülmények megváltozása eltolhatja az egyensúlyt több, vagy kevesebb termék keletkezésének irányába. A Le Chatelier elv segít nekünk megjósolni, hogy a koncentráció, nyomás, hőmérséklet vagy térfogat változás hogyan befolyásolja az egyensúlyt. Az elv kimondja, hogy ha az egyensúlyban levő rendszert külső behatás éri, az igyekszik a hatást csökkenteni. Vizsgáljuk, meg hogyan alkalmazható a Le Chatelier elv a reakció egyensúlyok eltolódásának jóslására, ha a reakció körülményeket változtatjuk.

2.4.2.1 A koncentráció változás hatása

A következő rendszer egyensúlyban van.

SO2 (g) + Cl2 (g) ( SO2Cl2 (g)

Mi történik ha SO2-t vagy Cl2-t adunk az elegyhez? A hatás, ami a rendszert éri a SO2 vagy Cl2 koncentrációjának növekedése. Hogy csökkenjen a hatás, vagyis hogy a rendszerben csökkenjen a SO2 vagy a Cl2 koncentrációja, a SO2 a Cl2-ral fog reagálni és átalakul SO2Cl2-dá. Ezáltal az egyensúly jobbra tolódik.

Most tegyük fel, hogy SO2Cl2-t adunk a rendszerhez. A rendszer a SO2Cl2 koncentrációjának növekedését úgy tudja ellensúlyozni, hogy a SO2Cl2 elbomlik SO2-dá és Cl2-rá. Az egyensúly balra tolódik.

A kísérlet azt mutatja, hogy az egyensúlyban levő rendszerben a termékek koncentrációjának növelése balra tolja el az egyensúlyt, a termékek koncentrációjának csökkentése pedig jobbra. 

2.4.2.2 A térfogat és nyomás változás hatása

A nyomás változás rendszerint nem befolyásolja a kondenzált fázisban (szilárd, folyadék, vagy oldat) végbemenő reakciókat, ellenben a gázfázisban lejátszódó reakciókra jelentős hatással van, ahogy azt a következő példa mutatja.

Tegyük fel, hogy a 

N2O4 (g) ( 2 NO2 (g)

reakció egyensúlyba jutott, és a gázok egy dugattyúval ellátott edényben vannak. Mi történik, ha a dugattyút beljebb nyomjuk, és növeljük a gázok nyomását, közben a hőmérséklet nem változik? A gázok térfogata csökken, és mind az N2O4, mind az NO2 koncentrációja (n/V) nőni fog, mégpedig azonos arányban. Az egyensúlyi állandó képletébe helyettesítve a koncentrációkat,




látható, hogy a számláló jobban nő, mint a nevező, mivel ott a koncentráció négyzete szerepel, a rendszer nincs többé egyensúlyban. Mivel ily módon Qc>Kc, a reakció balra tolódik el, mindaddig, míg Qc egyenlő nem lesz Kc-vel.

Megfordítva, ha a dugattyút kifele húzva, csökkentjük a nyomást és növeljük a térfogatot, Qc<Kc, és a reakció jobbra tolódik el.

Általánosan megállapíthatjuk, hogy a nyomás növekedése (a térfogat csökkenése) abba az irányba tolja el a reakciót, amelyben a gázok össz mólszáma csökken. A rendszer igyekszik csökkenteni a nyomást. A nyomás csökkenése (a térfogat növekedése) viszont annak a reakció iránynak kedvez, ahol nő a gázok össz mólszáma. Ha a reakcióban a gázok mólszáma nem változik, a nyomás változás nem befolyásolja az egyensúlyt.

Fontos megjegyezni azonban, hogy van olyan eset is, amikor a rendszer nyomása anélkül változik, hogy a térfogat is változna. Előfordulhat ez, ha a rendszer össznyomását úgy növeljük, hogy állandó térfogaton inert (a reakcióban részt nem vevő) gázt adunk hozzá. Például héliumot adva a fenti példában szereplő gázelegyhez, a gáz keverék össznyomása megnő, és mind az NO2, mind a N2O4 móltörtje lecsökken.

Egyik gáz mol/dm3-ben kifejezett koncentrációja sem változik azonban, mert nem változik sem a mólszámuk, sem az edény térfogata. Így tehát az inert gáz hozzáadása nem zavarja meg az egyensúlyt.

2.4.2.3 A hőmérséklet változás hatása

A koncentráció, nyomás vagy térfogat megváltozása eltolhatja az egyensúlyt, de az egyensúlyi állandó értékét egyik sem változtatja meg. Ezzel szemben a hőmérséklet az egyensúlyi állandó nagyságát befolyásolja.




NH3
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