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Kapitel 0 Forord


Kemisk termodynamik tjener som redskab for forskellige grene af kemien. Desuden er faget velegnet til indøvelse af stringent naturvidenskabelig tænkemåde.


Forfatteren forestod gennem en årrække forelæsningerne i fysisk kemi ved Københavns Universitet og ønsker med denne bog at stille sine erfaringer til rådighed for en videre kreds. Bogen præsenterer en mere dybtgående indføring i faget end det gængse undervisningsmateriale.


Præsentation af bogen




	Kemiske systemer beskrives normalt bedst ved at bruge temperaturen og trykket som uafhængige variable. Hovedvægten er derfor lagt på de funktioner, der kan afledes af Gibbsenergien G(T,P,nA,nB, •, •) som termodynamisk potential.


	Bogen handler om reelle systemer, der kan gøres til genstand for eksperimenter i laboratoriet. Det forhold, at de intermolekylære vekselvirkninger skal tages i betragtning, indebærer, at nogle af resultaterne tager form af rækkeudviklinger i trykket, i en molbrøk eller i en molalitet. I mange tilfælde kan rækken – efter behørig sammenligning af de enkelte leds størrelsesorden – afskæres.


	Den ideal fortyndede opløsning optræder i teksten som en model, hvis resultater kan bruges ved høj fortyndingsgrad. Den ideale gas og den ideale gasblanding er modeller, der fører til brugbare resultater for lave tryk.


	For væskeformige blandinger af entiteter, der kun adskiller sig fra hinanden ved deres isotopsammensætning, kan Raoult tilnærmelsen benyttes for alle molbrøker. Men dette er ikke tilfældet for væskeblandinger af kemisk forskellige stoffer. For disse systemer overtager stoffernes aktiviteter molbrøkernes rolle.


	Smelte– og fordampningsenthalpier samt reaktionsenthalpier er funktioner af temperaturen. Ved beregninger af damptryk, af frysepunkter og af reaktionsblandingers sammensætning inddrages temperaturafhængighederne.


	Til beregning af en ren væskes damptryk ved en given temperatur foreslår de fleste lærebøger at benytte den integrerede Clapeyron-Clausius ligning. Denne bog introducerer en empirisk damptrykligning, som fører til nøjagtigere resultater, og som er næsten lige så let at bruge.


	I diskussioner af retninger af irreversible forløb – herunder faseovergange og kemiske reaktioner – har forfatteren tildelt størrelsen affinitet en central rolle.


	For blandinger introduceres stabilitetsfaktoren β, og det vises, at β > 0 er ensbetydende med en stabil blanding. Dette resultat letter mange af bevisførelserne – ikke mindst i forbindelse med ligevægte mellem væske– og gasformige faser.


	
Le Châteliers princip beskriver virkningen af et ydre indgreb på et system i permanent kemisk ligevægt. I mange tilfælde er det imidlertid vanskeligt at anvende ‘princippet’ korrekt. Det er i denne bog afløst af de relevante differentialligninger.


	Nogle termodynamiske resultater kan med fordel uddybes gennem mikroskopiske betragtninger. I denne bog er de kvalitative og forudsætter ikke kendskab til statistisk mekanik.


	Eksider, tabeller og figurer bygger på eksperimentelle data i den udstrækning, de måtte foreligge i litteraturen.


	Alle beregninger og kurvetegninger er udført ved hjælp af programmet Mathcad 13.


	Det tilsigtede omfang begrænser, hvor mange forskellige anvendelser af termodynamik i kemien, der kunne komme med. Men forfatteren håber, at de metoder og løsninger, som bogen præsenterer, repræsenterer et så bredt udvalg af emner, at de sætter læseren i stand til udføre termodynamiske undersøgelser af andre problemer i kemien.


	Dette er på ingen måde en lærebog i eksperimentel fysisk kemi. De omtalte og skitserede apparater har til formål at forklare princippet i en målemetode og er beskrevet og tegnet simplest muligt.





Notation og enheder




	De anvendte symboler fremgår af oversigterne på side 392ff og 398f. Med undtagelse af de symboler, der i oversigterne er trykt på grå baggrund, følger bogen IUPAC 1 ‘s officielle notation som gengivet i ref.a.


	I oversigterne på side 399 og 400 angives de SI enheder, der er relevante for fysisk kemi. Sekt. 19.3 beskriver den praktiske brug SI enhedssystemet.





Pædagogiske ideer




	Den fysiske betydning af en størrelse forklares første gang, den optræder i teksten. Her beskrives også, hvorledes den kan måles.


	Hvor en ny størrelse introduceres, gøres der rede for hvilke uafhængige variable, den afhænger af.


	Efter mange studerendes udsagn er mange begreber i fysisk kemi vanskelige at ‘forstå’. Efter forfatterens erfaring skyldes det ofte, at lærebøgernes forklaringer er utilstrækkelige. I denne bog er det tilstræbt at råde bod på problemet ved at give plads til grundige udredninger, der sondrer klart mellem det fysiske indhold og eventuelle tilnærmelser.


	Der er lagt vægt på at præsentere emnerne i en logisk sammenhængende rækkefølge således, at alle udledninger bygger på tidligere resultater. Bogen er forsynet med udførlige henvisninger til de anvendte ligninger. Enkelte steder er det dog nødvendigt at argumentere ud fra værdier, der først lader sig beregne på et senere sted i teksten.


	Nogle begreber og definitioner kan i første omgang forekomme læseren besværlige eller overflødige. I mange tilfælde tjener de som grundlag for efterfølgende udledninger af formler, der umiddelbart forudsiger eksperimentelle resultater. Formalismer, som forfatteren anser for unødvendige i forbindelse med kemiske fænomener, er udeladt.


	Hvis en fysisk størrelse er etableret som en tilstandsfunktion, får det vidtrækkende konsekvenser: Vi kan regne med størrelsen på samme måde, som vi regner med en matematisk funktion. Dermed bliver de såkaldte ‘kredsprocesser’ overflødige.


	Termodynamikkens anden hovedsætning præsenteres i to adskilte dele: Entropien som tilstandsfunktion er det centrale postulat i kapitel 5. I kapitel 7 følger et generelt udsagn om den retning, hvorefter en proces forløber i naturen. Efterfølgende forudsigelser af retningen for en konkret tilstandsændring præsenteres således, at de viser direkte tilbage til anden del af anden hovedsætning.


	
Standard termodynamiske funktioner knytter sig til Gibbsenergien og dens partielle afledede. Deres anvendelse overflødiggør uhåndterlige begreber som ‘standardtilstande’, den ‘hypotetisk ideale gas’ og den ‘hypotetisk ideal fortyndede opløsning’.


	Elektrokemien i sekt. 17.3 – 17.9 bygger på Gibbsenergien af en elektrokemisk celle i sin helhed. Det elektrokemiske potential indføres ikke, fordi forfatteren mener, at det giver anledning til forklaringsproblemer.


	Ordet ekside er dannet ved at sammentrække eksempel med side. En ekside er nummereret med sidetallet for det sted i teksten, hvor eksemplet begynder. Sammesteds vil ordet ekside være understreget. Mange eksider fortsætter på et senere sted i teksten; nummereringen gør det nemt at finde frem til begyndelsen. Indholdet af hver ekside er omgivet af fede vandrette linjer. Skriftstørrelsen er den samme som i den øvrige tekst for at antyde, at eksiderne indgår som integrerede dele af fremstillingen og ikke bør springes over.


	Sammenhængen mellem beslægtede størrelser og begreber kan med fordel præsenteres på skemaform. Det er implementeret i bogens oversigter.







Forudsætninger


Elementær almen, uorganisk og organisk kemi.


For at lære kemisk termodynamik er det væsentligt at kunne anvende matematik. Nærmere betegnet forudsættes der fortrolighed med følgende emner:




	Logaritmefunktionerne og eksponentialfunktionen.


	Differentiation og integration.


	Funktioner af to eller flere variable – herunder de relationer mellem partielle afledede, der er samlet i sekt. 2.4.


	Taylorrækker for funktioner af én eller to variable.


	Regning med potensrækker.


	Numerisk bestemmelse af rødder i ligninger.


	Tilpasning af parametre i et empirisk udtryk til et sæt eksperimentelle data.





Fra fysik må læseren have kendskab til og kunne anvende begreber som:




	Kraft, arbejde og energi – herunder Newtons love.


	Elementær elektrostatik.


	Ohms lov for elektriske kredsløb.


	Kvantetilstande og udartning.





Supplerende litteratur


Referencelisten i sekt. 19.8 indeholder nogle lærebøger og opslagsværker. På dette sted anbefales ref. b og ref. i, der har det samme sigte som denne bog, men går mere i dybden.





1 Akronym for International Union of Pure and Applied Chemistry.





Kapitel 1 Grundliggende begreber


1.1 Kemisk termodynamik – muligheder og begrænsninger.


Enhver termodynamisk undersøgelse bør indledes med en definition af systemet. I termodynamikken benytter man ordet system 2 om den del af den materielle verden, man har taget op til diskussion. Systemet defineres ved at fastlægge dets indhold og dets afgrænsning mod omverdenen. Den del af universet, der ikke hører med til systemet, kaldes omgivelserne 3.


Man anvender fællesbetegnelsen mikroskopisk system, når man beskriver eller undersøger stof på det atomare eller molekylære niveau. I flæng nævner vi eksemplerne:




	
4 En proton.


	Et nikkelatom.


	Et vandmolekyle.





Kemisk termodynamik handler imidlertid om makroskopiske systemer bestående af et uhyre stort antal mikroskopiske systemer. De fleste makroskopiske systemer kan ses med det blotte øje eller iagttages med en lup eller et lysmikroskop. Det gælder eksempelvis:




	Indholdet af en dåse øl.


	En tokrone.


	En biologisk celle.





Det giver ingen dybere mening at angive nogen skarp nedre grænse for makroskopiske systemers størrelse.


Studiet af termodynamik giver svar på mange praktiske spørgsmål om makroskopiske systemer. De efterfølgende eksempler antyder, hvilke typer spørgsmål, der er tale om:




	Vi anbringer 10 g vand og 2 g urinstof i et bægerglas. Vi termostaterer systemet ved –5 °C og venter, til vi ikke længere observerer ændringer i systemet. Hvilke tilstandsformer forekommer der nu i systemet? Hvilke tilstandsformer ville vi iagttage efter at have hævet temperaturen til 5 °C? Svarene må vente til kapitel 12 og 16.


	Vi anbringer 3 mol H2, 3 mol N2 og 1 mol NH3 i en kemisk reaktor og tilsætter en katalysator, for eksempel pulveriseret jern. Vi fastholder reaktorens tryk på 25 MPa og dens Celsiustemperatur på 400 °C. Vil noget af ammoniakken under disse omstæn-digheder spaltes til mere dihydrogen og dinitrogen? Eller forholder det sig således, at H2 og N2 reagerer og danner mere NH3? Formlerne i kapitel 11 sætter os i stand til at forudsige retningen 5 af en kemisk reaktion ved at foretage opslag i termodynamiske tabeller og udføre nogle simple beregninger.


	
Vi overlader gasblandingen til sig selv og venter til koncentrationerne ikke længere varierer. Der er så indtrådt kemisk ligevægt. Hvorledes skal vi i dette eksperiment vælge trykket, temperaturen og begyndelseskoncentrationerne for at gøre udbyttet af ammoniak størst muligt?


	Vi hæver gasblandingens temperatur til 450 °C. Reaktionen forløber, indtil der igen indtræder ligevægt. I kapitel 11 vises det, at hvis vi kender den varmeudvikling, der ledsager reaktionen mellem N2 og H2, kan vi uden nye tabelopslag regne os frem til de nye værdier af koncentrationerne.


	Vi har netop omtalt en beregning af en fysisk størrelses værdi ud fra kendskab til andre fysiske størrelser for systemet. Nogle egenskaber er lettere at måle i laboratoriet end andre, og i mange tilfælde har man kunnet drage fordel af indsigten i kemisk termodynamik til at spare et kostbart eller tidskrævende eksperiment.





Termodynamikken har imidlertid sine begrænsninger. De væsentligste er:




	Udgangspunktet for enhver beregning af en fysisk størrelses værdi er resultater fra målinger af andre størrelser på det makroskopiske system. I simple tilfælde kan et stofs egenskaber beregnes på grundlag af data for de mikroskopiske systemer, det er sammensat af. I en sådan opgave benytter man metoder fra det fag, der kaldes statistisk mekanik.



	Termodynamikken gør det muligt at forudsige retningen af en kemisk reaktion. Men den giver intet svar på, hvor lang tid, der går fra det tidspunkt, hvor man blander reaktanterne sammen, frem til det tidspunkt, hvor man ikke længere observerer ændringer af koncentrationerne. Kemiske reaktioners hastigheder er emnet for det fag, der kaldes kemisk kinetik eller reaktionskinetik.






Kendskab til termodynamik hører med til en kemikers almene dannelse, fordi termodynamiske størrelser og begreber optræder mange steder i den kemiske faglitteratur.


Termodynamik, statistisk mekanik og kemisk kinetik er bestanddele af den disciplin, der går under navnet fysisk kemi.


1.2 Fysiske størrelser – ekstensive og intensive


Simple fysiske størrelser overtages umiddelbart fra fysik. Det gælder for eksempel et systems masse m, dets volumen V og dets tryk P.


System 1 indeholder et givet antal ens eller forskellige molekyler. Vi sammenligner det med system 2, der kun adskiller sig fra 1 derved, at antallet af molekyler af hver slags er dobbelt så stort, og at voluminet ligeledes er fordoblet. Værdierne af nogle fysiske størrelser – herunder massen – er dobbelt så store i system 2 som i system 1. De pågældende størrelser kaldes ekstensive.


Man kalder en størrelse intensiv, hvis dens værdi er uafhængig af systemets udstrækning. Eksempelvis defineres et systems densitet ud fra dets masse og volumen ved:



[image: ]



System 2 må således have den samme densitet som system 1. Nogle intensive størrelser – herunder ρ – indføres som forholdet mellem to ekstensive størrelser. Andre intensive størrelser – herunder systemets tryk P – hører til de såkaldte potentialer. Der bliver gjort rede for denne sondring i oversigt 48.


1.3 Fase


Vi undersøger et makroskopisk system, der har været overladt til sig selv gennem længere tid. Vi udtager prøver fra forskellige dele af systemet og måler deres densitet. Vi kunne i stedet have valgt at måle en anden intensiv egenskab, for eksempel brydningsforholdet for lys med en bestemt bølgelængde. Hvis resultatet bliver det samme for alle prøverne, og systemet dermed fremtræder ensartet over det hele, kalder vi det en fase.


En fase karakteriseres ved sin tilstandsform:




	
Fast fase (s)



	
7 Krystalfase (cr) – også kaldet krystallinsk fase.


	
Amorf fase (am).







	
Flydende fase (fl)



	
Væskefase (l) – også kaldet væskeformig fase.


	
Gasfase (g) – også kaldet gasformig fase.8










Man bruger ordene flydende fase eller fluid, hvis man ikke ønsker at tage stilling til, om fasen bør benævnes væskeformig eller gasformig. I modsætning til en fast fase er en fluid i stand til at flyde gennem et snævert rør eller et lille hul.




	Systemer, der består af netop én fase kaldes homogene.



	Systemer omfattende to eller flere faser kaldes heterogene.






En fase i et heterogent system behøver ikke at være sammenhængende. Blandt mange eksempler kan nævnes:




	Røg er et heterogent system, hvori en fast fase er fordelt i en gasfase.


	En aerosol er et heterogent system, hvori væskedråber er fordelt i en gasfase.


	Mælk består af dråber af fedtstof (en blanding af lipider), der er fordelt i en vandig opløsning. Lipidfasen er ikke sammenhængende. Systemer af denne art kaldes emulsioner.



	Der findes heterogene systemer, som består af mere end to lagdelte væskefaser.


	
Et aggregat er et heterogent system af forskellige krystaller i indbyrdes berøring.





1.4 Relativ molekylmasse


Vi karakteriserer et atom, et molekyle eller en ion ved en kemisk formel, eksempelvis [image: ] eller H2O eller [image: ]. Man bruger ordet entitet som en sammenfattende betegnelse for atom, molekyle og ion. Som symbol for en vilkårlig entitet bruger vi her a. I en værdi for en entitets masse ma med kg valgt som enhed får taldelen en høj negativ tierpotens.


Massen af et [image: ] –atom 9 indgår i definitionen af atommassekonstanten:


[image: ]


Værdien af m12c er blevet bestemt ved forskellige indirekte metoder.


I stedet for massen er det i den fysiske kemi praktisk at operere med entitetens relative molekylmasse


[image: ]


der er en dimensionsløs størrelse. Hvis a er et atom, kaldes Ma den relative atommasse. Som eksempler anvender vi def.(1.3) på to elementarpartikler og et atom:


[image: ]


De relative atommasser i en sædvanlig atomvægtstabel er middelværdier over grundstoffets isotoper efter den sammensætning, de har i naturen. De er alle større end 1.


1.5 Stofmængde


Et prøve af et rent stof består af et uhyre stort antal ens entiteter 10. Atomkernerne vil normalt forekomme som forskellige isotoper af det samme grundstof. Medmindre isotopsammensætningen er specificeret, betragter man i kemien prøven som et rent stof.


En sædvanlig kemisk formel refererer enten til et rent stof eller til en bestemt entitet. Som generelt symbol anvender vi i denne bog et stort bogstav, typisk A eller B.


SI systemets syvende 11 grundenhed er defineret ved:




1 mol er den mængde af et rent stof, der indeholder lige så mange entiteter, som der er atomer i 12 g rent carbon–12.





Ved indirekte metoder har man optalt antallet af atomer i præcis 12 g 12C. Resultatet 6.0221367 × 1023 udgør taldelen af den fundamentale naturkonstant


L = 6.0221367 × 1023 mor-1


(1.5)


der kaldes Avogadros konstant 12. Det ses af lign.(1.5), at har man tildelt L dimensionen mol-1.


Antallet af entiteter i en forelagt prøve af det rene stof A kaldes Na. Stofmængden af A i prøven defineres ved:
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Stofmængden er således et mål for antallet af entiteter.


Vi lader m betegne prøvens masse og definerer A `s molare masse ved:


[image: ]


En angivelse af en værdi for en stofmængde skal altid være ledsaget af den konkrete kemiske formel, som A dækker over:


 


Ekside 15. En given stofprøve er specificeret som 13 g kviksølv(I)chlorid. Som formel for det krystallinske stof foretrækker nogle kemikere HgCI, medens andre synes bedre om Hg2Cl2. Stofmængden kan opgives




	enten som 0.0508 mol HgCl


	eller som 0.0254 mol Hg2Cl2



	eller som 25.4 mmol Hg2Cl2 13






Vi udregner antallet af HgCl –entiteter i prøven ved hjælp af def.(1.6) og lign.(1.5):


Na = LnA =3.06 × 1022


 


Vi ser igen på rent carbon–12. I henhold til definitionen af enheden mol indeholder en prøve med massen m = 12 g netop n12c = 1 mol. For at finde carbon-12 `s molare masse indsætter vi værdierne af m og n12c i def.(1.7):
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Herefter mangler vi


#1 at bestemme atommassekonstanten u.


#2 at etablere sammenhængen mellem et rent stofs molare masse MA og den enkelte entitets relative molekylmasse Ma.


Vi indsætter def.(1.6) i def.(1.7):
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Massen af prøven er lig med summen af entiteternes masser


m = Na ma


hvor ma = u Ma


←(1.3)


Med disse udtryk omformes lign.(1.9) til:
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Eftersom L og u er naturkonstanter, udtrykker lign.(1.10), at forskellige stoffers molare masser er proportionale med de respektive relative molekylmasser.


Vi anvender lign.(1.10) specielt på 12C og indsætter lign.(1.8) på venstresiden og lign.(1.4) på højresiden:
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Lign.(1.11) til højre giver sammen med lign.(1.5) svaret på opgave #1:
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Svaret på opgave #2 findes ved at indsætte lign.(1.11) i lign.(1.10):


MA = Ma g mol–115


(1.12)


Værdien af Ma for et molekyle udregnes ud fra molekylformlen ved summation af de relative atommasser hentet fra en atomvægtstabel. Ifølge lign.(1.12) kommer vi videre til stoffets molare masse MA ved at placere tallet Ma foran enheden g mol–1.


1.6 Koncentration


Systemet er et rent stof eller en blanding på flydende tilstandsform. Det indeholder stofmængden nA af stoffet A i voluminet V. Koncentrationen af A defineres ved:



[image: ]



Eksempelvis betegner Cco2 koncentrationen af carbondioxid i atmosfærisk luft. Størrelsen koncentration er et mål for den tæthed, hvormed de pågældende entiteter forekommer i systemet.


Valget af den enhed, hvormed man angiver en given koncentrationsværdi, afgøres af taldelens størrelsesordenen. Blandt mulighederne nævnes her:


mol m–3, mol dnr–3, mmol m–3


Uheldigvis ser man også navnet koncentration anvendt på andre størrelser, eksempelvis massekoncentration, massebrøk eller molbrøk.


Vi afvejer massen mA af rent A og tilsætter eventuelt andre stoffer 17. Med V som symbol for systemets volumen defineres stoffets massekoncentration ved:
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I def.(1.14) indsætter vi


mA = MA nA


←(1.7)


og nA = V CA


←(1.13)


med resultatet:   PA = MA CA


(1-15)


Vi sammenligner def.(1.14) med def.(1.1) og indser, at specielt for et rent stof må massekoncentration og densitet være identiske størrelser.


Voluminet af et rent stof A divideret med stofmængden optræder som en selvstændig størrelse med navnet molart volumen:


[image: ]


Her benyttede vi def.(1.13) og derpå lign.(1.15). I symboler som MA og CA kalder vi indekset A et formelindeks.


Det molare volumen af en blanding af flere stoffer defineres som [image: ], hvor n er den totale stofmængde givet ved def.(6.97).


1.7 Temperatur


Normaltrykket er konstanten:


Pn ≡ 101325 Pa


(1.17)


Smeltepunkt af et rent stof B ved normaltrykket kaldes dets normale smeltepunkt og betegnes [image: ].


Vi bringer tilstandsformerne s, l og g af stoffet B i berøring med hinanden og overlader systemet til sig selv. Et system, hvori tre forskellige tilstandsformer af det samme stof står i indbyrdes kontakt, fungerer som en termostat. På dette sted diskuterer vi:




	Fast kviksølv Hg(s) i kontakt med væskeformigt kviksølv Hg(l) og med kviksølvdamp Hg(g). Denne tilstand kaldes kviksølvs tripelpunkt [image: ].


	W(s), d.v.s. is, i kontakt med væskeformigt vand W(l) og med vanddamp W(g) 18. Denne tilstand kaldes vands tripelpunkt [image: ].





Ved et fastlåst tryk benytter man også termostater med kun to tilstandsformer:


3 Fast tin og væskeformigt tin ved normaltrykket med temperaturen [image: ].


4 Is og væskeformigt vand ved normaltrykket.


5 Væskeformigt vand, der koger under normaltrykket.


Termostaterne 1, 2, 3, 4 og 5 indgår i listen over fikspunkter, hvis temperaturværdier er blevet fastsat internationalt.


Et væsketermometer er en glasbeholder med et påsmeltet smalt stigrør af glas. Beholderen er fyldt næsten helt op med rent kviksølv (eller ethanol) på væskeform. Vi lader kviksølvtermometeret være neddyppet i termostat 4 i nogen tid og ridser derpå et 0 °C – mærke i glasset ud for væskeoverfladen. Vi flytter det over i termostat 5, og når væsken er kommet i ro, ridser vi et 100 °C –mærke ud for væskeoverfladen. Til slut opdeler vi afstanden mellem mærkerne i 100 lige store dele og sætter et mærke for hver grad. På samme måde justerer vi ethanoltermometeret.


Vi anbringer kviksølvtermometeret i et vandbad, som vi præparerer således, at væskeoverfladen står lige ud for 50 °C mærket. Derpå anbringer vi ethanoltermometeret ved siden af og aflæser det omhyggeligt. Det forhold, at resultatet ikke bliver 50 °C, bringer os i et dilemma: Temperatur skal nemlig være en størrelse, der vedrører vandbadet og ikke må afhænge af det stof, der er valgt til termometervæske.


Hver af de fire beholdere i figur 1.1 indeholder et rent, kemisk stabilt, gasformigt stof A. Man skal kende det indvendige volumen V og stofmængden nA med stor nøjagtighed. Når det er udstyret med manometer, kaldes indretningen for et gastermometer.


Først bringer vi et gastermometer i varmeledende kontakt med termostat 2. Når manometeret er faldet til ro, aflæser vi trykket P. I et koordinatsystem indtegner vi et målepunkt med:
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Her blev def.(1.13) og (1.16) anvendt.


Vi gentager målingen på termostat 2 med et andet gastermometer, som har nye værdier for V og nA. Vi fortsætter på samme måde, indtil vi råder over så mange målepunkter, at vi har kortlagt PVA som funktion af CA gældende for termostat 2.


Vores erfaringer fra dagligdagen og fra laboratoriet tilsiger, at to systemer i kontakt med hinanden ender på samme temperatur. For at tilfredsstille dette krav må stoffet A have haft samme temperatur, nemlig Ttw, under alle målingerne på termostat 2. De punkter, der i figur 1.2 er afsat som +´er, angiver resultaterne med A = N2. Man siger, at +´erne ligger på en isoterm for stoffet N2.


De punkter, der i figur 1.3 er afsat som +’er, stammer ligeledes fra målinger på termostat 2, men nu med A = NF3 i termometrene. En sammenligning med figur 1.2 viser, at PVN2 og PVNF3 er to forskellige funktioner af CA.


Vi lader et computerprogram beregne en kurve gennem +´erne og ekstrapolere den mod venstre til skæring med ordinataksen. Afskæringen angiver grænseværdien af PVA for CA → 0 ved den konstante temperatur Ttw. En sådan ekstrapolation af målingerne på termostat 2 fører til grænseværdien
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uanset hvilket stof A, der har været benyttet i termometrene. I øvrigt er graferne i figur 1.2 og 1.3 udarbejdet ud fra data fra ref.c.


[image: ] og [image: ] –isotermerne er angivet som henholdsvis o´er og ×´er, i figur 1.2 for A = N2 og i figur 1.3. for A = NF3 For begge stoffer fandtes ved ekstrapolation:
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Hvis vi råder over et antal sammenhørende værdier af CA og PVA for en given termostat, kunne vi bruge ekstrapolationen
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som et mål for dens temperatur. Der er opnået international enighed om




	
20 at indføre temperatur som en størrelse, der er proportional med grænseværdien (1.19),


	at kalde SI enheden for temperatur kelvin – forkortet til K


	og at sætte temperaturen af termostat 2 lig med eksakt:
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En vilkårlig termostats temperatur er givet ved
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fordi lign.(1.21) tilgodeser de tre krav mærket [image: ]. Den reciprokke værdi af konstanten foran • i lign.(1.21) kaldes gaskonstanten:
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Da den som nævnt er ens for alle stoffer, må den være en fundamental naturkonstant. Vi omformer lign.(1.21) ved at indsætte def.(1.22) til venstre:
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Vi bemærker, at temperatur er en intensiv størrelse med positive værdier.


Vi udregner temperaturerne af termostat 1 og af termostat 3 ved hjælp af lign.(1.23) ved at indsætte lign.(1.18) og (1.22):
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I termodynamikken er størrelsen temperatur fastlagt ved lign.(1.21) og de tilhørende målinger med et gastermometer. Væsketermometre er meget lettere bruge, medmindre der kræves så stor nøjagtighed, at det omtalte dilemma kommer i vejen.


Den mest anvendte temperaturangivelse i dagligdagen er Celsiustemperaturen t. Dens relation til T er givet ved udtrykket:
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Termostaterne i oversigt 1 består af forskellige tilstandsformer for stoffet W i indbyrdes kontakt. Den kan anvendes til kalibrering af et væsketermometer.
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I 1742 foreslog Anders Celsius at indføre vands frysepunkt og vands kogepunkt som fikspunkter for temperaturangivelser. Så tidligt som i 1702 arbejdede Ole Rømer imidlertid med den samme idé. Langt senere blev det besluttet at bibeholde Celsius’ fikspunkter og værdierne for t i oversigt 1. Tallet 273.16 i def.(1.20) blev fastsat således, at denne beslutning tilgodeses.





2 Nye størrelser og begreber er trykt med kursiv på den side, hvor de defineres eller omtales første gang. Der henvises til de pågældende sider i ordlisten sektion 19.5.


3 Ofte har uenigheder i termodynamiske diskussioner kunnet afklares efter en nøjere fastlæggelse af systemets afgrænsning.


4 markerer de enkelte punkter på en liste.


5 Ord og vendinger, som læseren særlig bør hæfte sig ved, er trykt med fed skrift.


6 Tegnet = er det særlige lighedstegn for definitioner.


7 Tegnene [image: ] markerer alternativer, der udelukker hinanden.


8 Man anvender hyppigt forkortelser for de engelske ord: solid, crystal, fluid, ‘liquid’ og gas.


9 Carbon–12 er den hyppigst forekommende carbonisotop.


10 Dette udsagn vil blive modificeret på side 281f.


11 Se oversigt 77.


12 Sektion 19.4 er en liste over personer, hvis arbejder omtales i bogen.


13 Om enheden mmol: Se oversigt 79 og oversigt 77.


14 En pil og et indrykket nummer henviser til en ligning på et tidligere sted i bogen.


15 Bogens centrale ligninger vil være rammet ind.


16 I den almene kemi bruger man ofte symbolet [A] for koncentrationen af et stof eller en ionart opløst i vand.


17 Understregede ord i begyndelsen af et nyt afsnit fungerer som en overskrift til det efterfølgende emne.


18 Bogstavet W står i denne bog for den kemiske formel H2O; se også oversigt 76.


19 Om enheden J mol–1 for PVA: Se oversigt 78.


20 Tegnene [image: ] markerer udsagn, der i den givne sammenhæng supplerer hinanden.





Kapitel 2 Den flydende tilstandsform


Sekt. 2.1 og 2.2 handler om et rent stof, der foreligger i så lav en koncentration, at det er på gasform. I sekt. 2.5 og 2.6 optræder stoffet også på væskeform.


2.1 Kompressionsfaktor


Hvis det rene stof A, vi vælger at diskutere, har været benyttet i et gastermometer, er nogle af dets isotermer allerede kendte. Disse data kunne - som i figur 1.2 eller 1.3 – foreligge i form af et antal (CA, PVA) –punkter. For hvert punkt på en udvalgt isoterm beregner vi den intensive størrelse
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som kaldes stoffets kompressionsfaktor. Def.(2.1) blev omskrevet med brug af lign.(1.16), Det har vist sig, at ZA udelukkende afhænger af T og CA, hvilket vi udtrykker ved at skrive ZA(T,CA).


Vi bruger def.(2.1) til at omregne vores PVA –data til værdier for ZA. Graferne i figur 2.1 afbilder ZA som funktion af CA for A = N2 ved temperaturerne [image: ]


Man kan ikke måle PVA for CA = 0. Men i figur 1.2 og 1.3 er isotermerne forlænget mod venstre til CA = 0, og skæringspunkterne med ordinataksen markerer grænseværdierne for PVA. Af def.(2.1) og derpå lign.(1.23) finder vi:
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Vi opskriver Taylorrækken i CA med CA = 0 som udviklingspunkt:
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Vi indfører symbolerne:
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I lign.(2.3) indsætter vi lign.(2.2) og def.(2.4). Desuden omskriver vi efter lign.(1.16):
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Rækken (2.5), der kaldes en virialrække, kan også opskrives som
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hvor O(CAn) står for en potensrække i CA, hvis laveste eksponent er n.


BA er koefficienten til virialrækkens andet led og kaldes den anden virialkoefficient. CA kaldes den tredje virialkoefficient. Efter def.(2.4) afhænger virialkoefficienterne kun af én variabel, nemlig temperaturen.


I henhold til def.(2.4) til venstre kan værdien af BA aflæses som hældningskoefficienten for tangenten til ZA(CA) –kurven gennem punktet (0,1). Figur 2.1 viser, at BN2 er negativ for [image: ], men positiv for [image: ].


For lave værdier af CA kan vores ZA(CA) –data repræsenteres ved det andengradspolynomium, der fremkommer ved at slette O(CA3) –leddet i lign.(2.6). I det interval, hvor isotermerne følger denne afskårne række, forløber de som parabler. De opad hule parabler i figur 2.1 fortæller os, at C N2 > 0 – i hvert fald for 230 K < T < 510 K.


Figur 2.2 viser grafer af fire udvalgte stoffers anden virialkoefficienter som funktion af temperaturen. Eksempelvis for T = 300 K er BH2O, BAr og BN2 negative, medens BHe er positiv. Som det vil blive omtalt i sektion 2.2, er virialkoefficienterne bestemt af de intermolekylære kræfter mellem de enkelte entiteter.


Def.(2.4) fortæller os, at BN2 ved en given temperatur har samme fortegn som ZA(CA)`s hældningskoefficient i punktet (0,1) i figur 2.1. Desuden antyder graferne i figur 2.2, at der for hvert stof eksisterer en løsning til ligningen


BA(T) = 0 med roden T = TBo,A


(2.7)


TBo,A kaldes A `s Boyletemperatur.


I ref.d finder man tabeller over et stort antal stoffers anden virialkoefficient målt i et angivet temperaturinterval. For nogle få af disse stoffer opgiver ref.d også den tredje virialkoefficient. Tabelværdierne er bestemt ud fra forskelligartede eksperimenter.


Lign.(2.8) er ét blandt flere empiriske udtryk 21, der i litteraturen har været foreslået til at repræsentere den anden virialkoefficients temperaturafhængighed:
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Her er dA,gA og jA stofspecifikke parametre 22.


For femten udvalgte stoffer blev parametrene i lign.(2.8) tilpasset til data fra ref.d. Resultaterne er gengivet i tabel 1. Med kendskab til et stofs dA,gA og jA –parametre gør lign.(2.8) det muligt at udregne stoffets anden virialkoefficient for enhver temperatur i intervallet T1,A ≤ T ≤ T2,A. Som det fremgår af søjle 6 og 7, er endepunkterne T1,A og T2,A også stofspecifikke.


Vi kan beregne et stofs Boyletemperatur ved at indsætte lign.(2.8) i lign.(2.7), benytte værdier fra tabel 1 og løse ligningen numerisk.
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tabel 1


Også polynomier i T-1 egner sig som empiriske udtryk for BA(T). Ref.e, section 6 indeholder en tabel over de tilhørende koefficienter for et stort antal stoffer.


Vi betragter et rent gasformigt stof A. En hyppigt forekommende opgave består i at beregne A `s molare volumen – eller koncentration – for givne værdier af trykket P og temperaturen T. Vi forudsætter, at trykket er lavt nok til, at de eksperimentelle data kan repræsenteres ved virialrækken (2.5) afskåret efter tredje led:
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Først fremskaffer vi data for BA og eventuelt CA ved temperaturen T.


Hvis vi blot ønsker at kende det molare volumen for nogle få værdier af P, løser vi tredjegradsligningen (2.9) numerisk med hensyn til VA.


Lign.(2.12) er et tilnærmet udtryk for funktionen VA(T,P). Vi udleder det ved først at omforme lign.(2.9) ved hjælp af lign.(1.16):
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Lign.(2.10) er en afskåret Taylorrække for funktionen P(CA). Rækkens omvendte funktion udtrykker koncentrationen som en potensrække i P. Vi finder den ved at anvende reglen for inversion af potensrækker (se ref.f):
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Af pladshensyn er mellemregningerne udeladt, men lign.(2.11) kan verificeres ved at indsætte den på højresiden af lign.(2.10): På nær O(P4) –led kommer vi derved frem til identiteten P = P. Vi finder rækken for det molare volumen VA = CA-1 af lign.(2.11) ved hjælp af formlerne for koefficienterne til den reciprokke potensrække (se ref.f):
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På nær O(P3) –led tilfredsstiller lign.(2.11) og (2.12) tilsammen identiteten CA VA = 1. Den nytte, vi kan have af lign.(2.12), beror på eksistensen af CA –data i litteraturen.


For moderate tryk er den numeriske værdi af det tredje led på højresiden af lign.(2.12) som regel væsentligt mindre end summen af første og andet led:
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For lave tryk kan vi ofte tillige se bort fra den anden virialkoefficient i lign.(2.12):
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Approksimationen (2.14) er ensbetydende med at sætte ZA = 1.


De krøllede lighedstegn ≅, ≃ og ≈ står for stadig ringere tilnærmelser til VA. Temperaturen og virialkoefficienterne indgår i kriterierne for brugbarheden af lign.(2.12), (2.13) eller (2.14). Desuden spiller det ind, hvor stor en fejl vi vil tolerere.


Lign.(2.14) er én blandt talrige formler i fysisk kemi, hvori gaskonstanten R indgår. I alle udregninger bør dens værdi – ligesom i ekside 401 – indsættes som:
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Ekside 24. Kogepunktet af methanol CH3OH ved trykket P = 101325 Pa udgør T = 337.67 K. Ud fra målinger på gasfasen i denne tilstand beregner vi ZCH3OH = 0.9465.


Det indebærer, at hvis vi bruger lign.(2.14) til at udregne VCH3OH, påfører vi resultatet en relativ fejl på cirka 6 %. Anvendelse af lign.(2.13) bringer fejlen ned på cirka 1 %.


 


2.2 Intermolekylære kræfter


En mikroskopisk beskrivelse af en gasfase tager sit udgangspunkt i de enkelte entiteters bevægelse inden for beholderen og forklarer trykket som en virkning af deres uophørlige kollisioner med væggenes indersider. Med brug af statistisk mekanik er det muligt at beregne P som funktion af T og CA udelukkende baseret på molekylære data. I denne sektion omtales nogle resultater af en sådan betragtning.


Boltzmanns konstant er en naturkonstant defineret ved
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og indgår i mange resultater af mikroskopiske diskussioner.


Den ideale gas er den simpleste model af en gasfase. Her repræsenteres entiteterne af punktformede partikler uden indbyrdes kraftpåvirkninger. Hver partikel med massen ma farer omkring i beholderen, og hver gang den rammer en væg, reflekteres den elastisk herfra. Denne bevægelsesform kaldes translation. Partiklerne bevæger sig uafhængigt af hinanden, og deres positioner og hastigheder relativt til beholderen er tilfældigt fordelt. En udvalgt partikel a med farten Va har den kinetiske energi:
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Fasens totale energi fremkommer ved addition af Ek,a –bidragene fra hver af de Na partikler. En statistisk mekanisk betragtning fører til udtrykket:
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Lign.(2.16) indebærer, at partiklernes middelhastighed [image: ] forøges, når temperaturen hæves.


For det tryk, partiklerne udøver på beholderens væg, bevises udtrykket
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Påskriften i g markerer, at ligningerne kun gælder for modellen den ideale gas. Den anførte kompressionsfaktor følger af def.(2.1).


I resten af sektion 2.2 udelader vi formelindekset i symbolerne CA, ZA og BA.


Et atom i en virkelig gasfase påvirkes af en kraft – den interatomare kraft – fra hvert af de øvrige atomer.


Figur 2.3 forestiller to argonatomer. Atom #1 ‘s kerne ligger fast, medens atom #2 `s varierende position angives ved en positiv afstand r langs en afstandsakse. Atom # 1 påvirker atom #2 med kraften F, der kaldes en dispersionskraft23. Hvis kraften virker i afstandsaksens positive retning, er den frastødende, og F regnes positiv. Hvis kraften – som i figuren – er rettet mod #1, er den tiltrækkende, og F regnes negativ. Ifølge Newtons tredje lov påvirkes atom #1 af en lige så stor, men modsatrettet kraft. Dispersionskraften er af elektrostatisk natur og skyldes vekselvirkningen mellem atomernes elektronsystemer.


Den interatomare vekselvirkning beskrives ved en potentiel energi Ep(r), der kaldes det interatomare potential. Det repræsenteres ofte ved Lennard-Jones udtrykket med de to parametre θ og ε:
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Vi bruger navnene diameter for θ og vekselvirkningsenergi for ε. I oversigten angives koordinaterne til to karakteristiske punkter på grafer af lign.(2.18):


[image: ]


Parametrene for tre udvalgte par af ens atomer er angivet i tabel 2.
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tabel 2


Den ubrudte graf i figur 2.4 afbilder Ep(r) for et par argonatomer som givet ved lign.(2.18) og tabel 2. Tilsvarende afbilder den stiplede graf Ep(r) for et par heliumatomer.


Ud fra det interatomare potential afleder vi kraften som:
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Kraften for en given afstand r er således bestemt af potentialkurvens tangenthældning. Graferne fortæller os, at atomerne tiltrækker hinanden for r > θ, men frastøder hinanden for r < θ Ved at indsætte lign.(2.18) i lign.(2.19) indser vi, at den del af F(r), der gør rede for tiltrækning, er proportional med r-7, hvilket bekræftes af en kvantemekanisk beregning. Såvel lign.(2.18) som graferne i figur 2.4 fortæller os, at
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I tabel 3 angives værdierne af kraften F mellem to argonatomer for tre udvalgte kerneafstande r.
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tabel 3


Når kernerne er kommet så tæt på hinanden, at elektronsystemerne overlapper, vil en yderligere formindskelse af kerneafstanden blive modvirket af en meget stor frastødende kraft. Det afspejles i potentialkurven meget stejle forløb for [image: ].


Det fremgår af tabel 2, at εAr ≈ 11 · εHe. Det medfører, at Ar↔Ar –potentialkurven forløber væsentligt stejlere end He↔He –kurven, som det også ses i figur 2.4. I henhold til lign.(2.19) medfører en stejlere potentialkurve en større interatomar kraft. Generelt bliver kraften mellem to atomer jo større, desto flere elektroner, kernerne er omgivet af.


For en gasfase, der består af atomer a, er den totale kinetiske energi givet ved lign.(2.16). Fasens totale potentielle energi findes ved at summere over samtlige par af atomer i beholderen. Systemets energi er summen af disse to bidrag:
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Figur 2.4 antyder, at den potentielle energi Ep aftager hurtigt mod 0 under grænseovergangen (2.20), og at kun par, for hvilke r < cirka 3θ, bidrager væsentligt til [image: ] –leddet i lign.(2.21).


Ep(r) –funktionen for et par dinitrogenmolekyler kaldes et intermolekylært potential. Da N2 –molekylet er tilnærmelsesvis kugleformet, ligner potentialkurven dem i figur 2.4. Den intermolekylære kraft mellem molekyler afledes igen af potentialet lign.(2.19).


De intermolekylære kræfter er årsag til, at trykket P afviger fra [image: ] for alle værdier af T og. p I statistisk mekaniske beregninger af trykket indgår kræfternes middelværdi over de relevante afstande r. I denne bog nøjes vi med kvalitative vurderinger af denne middelværdis betydning:




	Relativt lille. molart volumen: De små afstande er fremherskende, og bidragene fra den aftagende, stejle del af potentialkurven kommer til at dominere. Overvægten af frastødende kræfter bevirker, at
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	Relativt stort molart volumen og lave temperaturer er i oversigt 2 markeret som et grat felt. De dominerende bidrag til middelværdien stammer fra molekulafstande i intervallet θ < r < 3θ Når molekulernes indbyrdes tiltrækning dominerer over frastødningen, gælder:
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Høje temperaturer: Når molekylerne møder hinanden med høj relativ fart, presses deres elektronsystemer ind i hinanden. Uanset værdien af det molare volumen, vil bidragene fra de frastødende kræfter veje tungest.
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oversigt 2







Resultater af trykmalinger pa stoffet N2(g) er i figur 2.1 gengivet som isotermer for Z(c). Vi konstaterer, at de overordnet set forløber i overensstemmelse med oversigt 2.


I den statistiske mekanik udledes formlen:
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Lign.(2.22) gør det muligt at beregne et stofs anden virialkoefficient B(T) ud fra dets intermolekylære potential. Vi bemærker, at integranden for alle afstande r har samme fortegn som Ep(r).


Vi sammenligner Ar↔Ar ´s interatomare potential med He↔He `s interatomare potential. I figur 2.4 bemærker vi, at |Ep(r)| er størst for Ar –atomer. Det hænger sammen med, at Ar↔Ar –vekselvirkningen involverer mange flere elektroner.


Når [image: ], er integranden i lign.(2.22) negativ, og når [image: ], er den positiv.


For Ar↔Ar dominerer det førstnævnte bidrag til integralet ved temperaturer under cirka 400 K. For He↔He `s vedkommende indtræffer dette først ved meget lave temperaturer. Dette forklarer forløbet af graferne af den anden virialkoefficient B(T) i figur 2.2.


Generelt er de intermolekylære kræfter bestemt ved entiteternes størrelse, polariserbarhed og polaritet. Disse egenskaber kan variere meget fra stof til stof.


I princippet kan alle de termodynamiske egenskaber af et stof på gasform beregnes ud fra dets molekylære data ved hjælp af statistisk mekanik. I praksis er sådanne beregninger dog kun gennemførlige for ”mindre” molekyler.


2.3 Uafhængige variable, tilstand og tilstandsfunktion


I sekt. 1.7 blev der gjort rede for temperaturmålinger med gastermometre. Det blev understreget, at man skal vente, til manometret er kommet i ro, inden man aflæser det. Noget tilsvarende gælder for måling af andre makroskopiske størrelser: Man overlader systemet til sig selv og aflæser først måleinstrumentet, når dets visning ikke længere varierer med tiden. Dermed har de ændringer, som den pågældende størrelse måtte undergå, fundet sted, og systemet er kommet i ligevægt.


Sekt. 2.1 beskrev kompressionsfaktoren for en gasfase bestående af et rent stof A i forholdsvis lav koncentration. På side 21 blev det omtalt, at den intensive størrelse ZA erfaringsmæssigt er en funktion af de 2 uafhængige variable T og CA. Vi kunne i stedet vælge at betragte ZA som funktion af T og P, men antallet af uafhængige variable vil igen være 2.


Vi ser på et vilkårligt rent stof, der foreligger som et homogent system i ligevægt. Vi postulerer, at ikke blot kompressionsfaktoren, men alle dets øvrige intensive egenskaber er funktioner af 2 variable. Postulatet, der optræder i litteraturen i forskellige formuleringer, kaldes termodynamikkens nulte hovedsætning 25. Når vi i laboratoriet har fastlåst værdierne af 2 intensive uafhængige variable, siger vi, at systemet befinder sig i en veldefineret tilstand. Det betyder, at en korrekt udført måling af en makroskopisk størrelse giver det samme resultat, ligegyldigt hvor eller hvornår den finder sted. Tilstanden er desuden karakteriseret ved, at alle de intensive størrelser har samme værdi overalt i systemet.


 


Ekside 29. Et rent stof A på gasform termostateres ved temperaturen T, og vi måler trykket P. Vi specificerer systemets tilstand ved de variable T og P.


Vi antager, at vi kan bruge lign.(2.13), som vi multiplicerer med stofmængden nA hvor BA er A `s anden virialkoefficient. Voluminet V er således entydigt bestemt ved produktet af stofmængden og en funktion af 2 intensive variable.


[image: ]


 


Lign.(2.23) udtrykker en sammenhæng mellem størrelserne V, T og P. En sådan ligning kaldes en tilstandsligning.


Derefter betragter vi en fase i et vilkårligt system, som er i ligevægt. Fasen omfatter den totale stofmængde n. Enhver ekstensiv størrelse er produktet af n og en kombination af intensive størrelser. En størrelse, der er en funktion af de variable, der medgår til at specificere fasens tilstand, kaldes en tilstandsfunktion.


I resten af bogen vil vi udnytte, at tilstandsfunktioner har de samme matematiske egenskaber som enhver anden funktion. I beviser opererer vi uden videre med en tilstandsfunktion, selvom vi ikke kender noget stofspecifikt udtryk for den. Reelt foreligger der i litteraturen kun ganske få eksplicitte funktionsudtryk.


2.4 Regler for funktioner af flere variable


Læren om funktioner af flere variable et vigtigt matematisk redskab til studiet af termodynamik. Denne indskudte sektion handler om funktioner af 2 variable og former sig som en samling af matematiske relationer, der vil blive benyttet flittigt i resten af bogen. Beviserne må opsøges i en lærebog om matematik.


En relation mellem tre størrelser x, y og z kan være givet i form af ligningen:


F(x,y,z) = 0


(2.24)


Vi forudsætter, at vi kommer til netop én løsning, hvad enten vi løser lign.(2.24) med hensyn til x, til y eller til z. I det sidste tilfælde tager løsningen form af funktionen z = z(x,y), hvis totale differential udgør:


[image: ]


dx og dy er indbyrdes uafhængige differentielle variationer af henholdsvis x og y. Differentialet dz er den ændring af z, som disse variationer giver årsag til. De to partielle afledede [image: ] i lign.(2.25)er – ligesom z selv – funktioner af x og y.


Af Z(x,y) eksisterer der en anden ordens afledet med hensyn til x, en anden ordens afledet med hensyn til y samt én blandet anden ordens afledet:


[image: ]


Regel (2.26) fortæller os, at rækkefølgen af differentiationerne er ligegyldig.


Løsninger til lign.(2.24) kunne også være funktionen x = x (y,z) eller y = y(x,z). Blandt relationerne mellem de partielle afledede får vi brug for reglen for omvendt funktion


[image: ]
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En ofte forekommende opgave er udskiftning af x og y i et foreliggende udtryk for funktionen z(x,y) med et sæt nye uafhængige variable u og v. På de pladser i z(x,y), hvor x optræder, indsætter vi udtrykket for x(u,v). Tilsvarende erstatter vi y med udtrykket for y(u,v). Hvis vi kun skal bruge de partielle afledede af den nye funktion z(u,v), behøver vi imidlertid ikke at gennemføre denne operation; de nye partielle afledede kan nemlig udtrykkes ved de partielle afledede af den oprindelige funktion:
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Hvis vi nøjes med at udskifte y med v, er u identisk med x. Regel (2.29) forenkles da til


[image: ]


og regel (2.30) til:


[image: ]


Reglerne i denne sektion kan udvides til at omfatte funktioner af 3 eller flere variable.


2.5 Et rent stofs fasediagram


Systemet er et rent stof B på flydende tilstandsform. Det befinder sig i en cylindrisk beholder med varmeledende vægge, der er anbragt på højkant i en termostat. Vi kontrollerer systemets volumen V ved hjælp af et tætsluttende stempel. På et manometer aflæser vi systemets aktuelle tryk P. Vi kan observere systemet gennem en rude i beholderens væg.


I hvert eksperiment komprimerer vi systemet isotermt i så lavt et tempo, at det kommer i ligevægt efter hvert trin. Indtil videre forårsager hver lille formindskelse af det molare volumen en forøgelse af trykket.


Resultaterne er vist i (Vm,P) –koordinatsystemet i figur 2.5, der i sin helhed gør det ud for stoffets fasediagram. Hver kurve angiver det registrerede tryk som funktion af det molare volumen ved konstant temperatur. Kurverne udgør dermed de fire isotermer hørende til temperaturerne


Td< Te< Tc< Th


som alle ligger over B ´s smeltepunkt.


Den tilstand, der er afbildet i punkt 1), hører til eksperiment d. Systemets temperatur er Td, det molare volumen er relativt stort, og tilstandsformen er gasformig. Tilstandene langs den yderste højre gren af Td –isotermen adlyder tilstandsligningen


[image: ]


som er en omskrivning af lign.(2.13) med T = Td.


I punkt 2) på Td –isotermen er gasfasens molare volumen blevet reduceret så meget, at tilnærmelsen (2.33) ikke længere er brugbar.


Når tilstanden har nået punkt 3), observerer vi en lille væskedråbe på bunden af cylinderen. Kompressionen har igangsat en faseovergang, som vi for B = CO2 opskriver som:


CO2(g) ⇄ CO2(l)


Hvis faseovergangen forløber fra en gasfase til en væskefase, kaldes den en kondensation; det modsatte forløb kaldes en fordampning. I punkt 3) er systemet i ligevægt ved voluminet V3


Punkt 4) indtræffer undervejs under systemets fortsatte kompression ved T = Td. Her dækkes cylinderens bund af et væskelag, medens resten af stoffet stadig er på gasform. I punkt 5) på Td –isotermen er gasfasen svundet ind til en ganske lille boble under stemplet, og systemets volumen er nu formindsket til V5.


Under hele forløbet 3)→4)→5) forbliver tilstandene af gasfasen og af væskefasen de samme. Fasernes molare voluminer [image: ] er uændrede langs hele det vandrette linjestykke fra 3) til 5). Det samme gælder trykket


P5 = P4= P3


som er lig med stoffets damptryk Pb 26 ved temperaturen Td.


Systemets volumen V i et vilkårligt punkt på linjestykket kan udtrykkes ved den totale stofmængde nB, den kondenserede stofmængde [image: ] og fasernes molare voluminer:


[image: ]


I henhold til lign.(2.34) kan systemet volumen i punkt 3) og i punkt 5) tilnærmes ved henholdsvis:


[image: ]


For entiteter, der er kugleformede eller tilnærmelsesvis kugleformede, ligner det intermolekvlære potential Ar↔Ar –kurven i figur 2.4.


Ved temperaturer lige over stoffets smeltepunkt er forholdet [image: ] adskillige tierpotenser stort. I væskefasen ligger middelafstanden mellem to naboentiteter tæt på abscissen til potentialkurvens minimum r = θ, medens gasfasens entiteter bevæger sig omkring i beholderen i langt større middelafstand. Differensen mellem den potentielle energi for et par i gasfasen og den potentielle energi for et par i væskefasen ligger derfor i de fleste tilfælde lidt under ε.


Fra punkt 5) komprimerer vi nu væskefasen yderligere. I punkt 6) – for eksempel – er det molare volumen Vm,6 kun lidt mindre end Vm,5, hvorimod trykket er steget brat, d.v.s. P6 >> P5. Som det fremgår af figur 2.4 og af kommentaren til tabel 3 på side 27, begynder entiteternes indbyrdes frastødninger nemlig at vokse kraftigt efter, at deres middelafstand er bragt ned under θ.


Eksperiment e udføres med termostaten indstillet på Te > Td. Vi vælger et molart volumen på abscisseaksen og aflæser vi på Te – isotermen et tryk, der er større end på Td – isotermen. Damptrykket er således en voksende funktion af temperaturen, d.v.s.:


Pb(Te) > Pb(Td)


For en vilkårlig temperatur er længden af en vandret del af en isoterm et mål for differensen [image: ] mellem de molare voluminer. Den aftager – som det ses – med voksende temperatur. Den stiplede kurve i figur 2.5 har form som en brobue. Den indeslutter alle de punkter i fasediagrammet, der afbilder et heterogent system.


I eksperiment h er temperaturen Th så høj




	at kompressionen forløber uden nogen faseovergang,


	at P(Th,Vm) er en aftagende funktion for alle værdier af Vm



	således at der ikke eksisterer noget damptryk.





Udsagnene mærket [image: ] gælder for enhver isoterm, for hvilken T >Tc.


Tc –isotermen danner grænsen mellem skaren af isotermer med faseovergang og skaren af isotermer uden. På denne såkaldte kritiske isoterm er de vandrette linjestykker svundet ind til et enkelt punkt, der i figur 2.5 er mærket +, og som benævnes det kritiske punkt. Dets koordinater betegnes (Vc,B,Pc,B), hvor Vc,B står for B `s kritiske molare volumen, og Pc,B for B `s kritiske tryk. Tc,B er symbolet for B `s kritiske temperatur. I det kritiske punkt gælder de stofspecifikke værdier:
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