
Termodinamika
Ritums Cepı̄tis

Reakcijas siltumefekts
Eksotermiska procesa piemērs

• metāna sadegšana

Endotermiska procesa piemērs

• amonija nitrāta šk, ı̄šana

Daudzas k, ı̄miskās reakcijas pavada siltuma izdalı̄šanās, piemēram, degšanas vai neitralizācijas
reakcijās. Tādējādi būtu gaidāms, ka katru reakciju var raksturot ar to cik daudz siltuma tās
gaitā rodas vai tiek patērēts.

Pēc tā vai reakcijas izdala vai patērē siltumu tās tiek iedalı̄tas divās klasēs:
eksotermiskās reakcijās siltums izdalās,
endotermiskās reakcijās siltums patērējas

Lai varētu izrēk, ināt reakcijas siltumefektu, mums būtu jāzina cik daudz ener ‘gijas piemı̄t pro-
duktiem un rea ‘gentiem, un tad reakcijas siltumefektu varētu raksturot kā šo lielumu starpı̄bu. ⦵ norāda standartapstākl,us -

spiedienu 105 Pa

Par entalpijas termodinamisko
skaidrojumu vēlāk, pašlaik to var
uzskatı̄t kā skaitli kas atrodams
tabulā un raksturo vielas ener ‘giju.

Katru vielu raksturo tās veidošanās standartentlapija, kas tiek apzı̄mēta kā∆fH⦵ armērvienı̄bu
Jmol−1 un tā tiek de�nēta kā entalpijas izmain, a veidojoties vienam molam vielas no tās sat-
urošajiem elementu vienkāršajām vielām standartapstākl,os. Piemēram:

• 1H2(g) + 0.5O2(g) ,,,,→ 1H2O(l) - ∆fH⦵(H2O) = −286 kJmol−1

Reakcija kas de�nē veidošanās
standartentalpiju ne vienmēr ir
k, ı̄miski iespējama - piemēram 1.
uzdevumā

No šı̄s de�nı̄cijas acı̄mredzami izriet sekojošais fakts:
vienkāršu vielu veidošanās standartentalpija ir 0

Tālāk zinot katras vielas veidošanās standartentalpiju mēs varam de�nēt reakcijas standarten-
talpiju:

∆rH⦵ =
∑

prod
∆fH⦵ −

∑

reag
∆fH⦵ (1)

formulu (1) vieglāk interpretēt vārdiem: reakcijas standartentalpija ir produktu veidošanās stan-
dartentalpiju summa mı̄nus rea ‘gentu veidošanās standartentalpiju summa. (Ja vielai reakcijā
ir koe�cients n, tad formulā jāliek n ⋅ ∆fH⦵).

1. uzdevumsIlustrēsim formulas lietojumu uz sekojošo reakciju: 2H2 + O2 ,,,,→ 2H2O

• ∆rH⦵ = 2 ⋅ ∆fH⦵(H2O) −
(
2 ⋅ ∆fH⦵(H2) + ∆fH⦵(O2)

)
=

2 ⋅ (−286) − (2 ⋅ 0 + 0) = −572 kJ
ievērot mērvienı̄bu - kJ, jo mēs iekl,āvām molus aprēk, inu gaitā

2. uzdevumsJa reakcija notiek pie nemainı̄ga spiediena, tad izmantojot reakcijas standartentalpiju var noteikt
reakcijas siltumefektu (siltumu kas izdalās/patērējas reakcijas gaitā) kā -∆rH⦵. Piemēram, no
iepriekš izrēk, inātās vērtı̄bas, mēs varam noteikt, ka ja mēs sadedzinam divus molus ūden, raža,
tad reakcijas gaitā rodas 572 kJ siltuma.
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Spontāni procesi
Spontānu procesu piemēri:

• Sāl,u šk, ı̄šana

• Ūdens vārı̄šanās pie 100◦C

• Vielu difūzija ūdenı̄

Procesus sauc par patval, ı̄giem
atkarı̄bā no tā kad tie notiek, tā
piemēram kalcija karbonāta
sadalı̄šānās ir spontāna pie
1000◦C, bet istabas temperatūrā
nav.

Apskatot k, ı̄miskās reakcijas un �zikālos procesus, var redzēt, ka dal,a no tiem notiek uzreiz, bet
dal,a tikai speci�skos gadı̄jumos. Tā piemēram, ja sāli ieber ūdenı̄ un samaisa var redzēt mo-
mentānu vielas pazušanu - šk, ı̄šanu, taču ja mēs vēlamies sadalı̄t kalcija karbonātu, tad istabas
temperatūrā tas nekad nenotiks un mums ir jākarsē lı̄dz apmēram 1000◦C, lai panāktu vēlamo
procesu. Tādējādi ir redzams, ka procesus var iedalı̄t tādos, kas notiek patval, ı̄gi(spontāni) paši
no sevis un tādi kas nenotiek. Patval, ı̄gi notiekošus procesus mēs saucam par sponāniem proce-
siem.

Rodas jautājums, kā var noteikt, kad process ir spontāns un kad nav - uz šo jautājumu cenšas
atbildēt termodinamika. Apskatot vairākus spontānus procesus, redzams, ka daudzi no tiem
izdala siltumu(eksotermiski), piemēram:

• CH4(g) + 2O2(g) ,,,,→ CO2(g) + 2H2O(l) - ∆rH⦵ = −890 kJmol−1

• NaOH šk, ı̄šana ūdenı̄ ∆rH⦵ = −45 kJmol−1

un tāpēc varētu domāt, ka procesi kuri ir patval, ı̄gi noved pie ener ‘gijas samazināšās un tiem jābūt
eksotermiskiem, taču eksistē arı̄ procesi kuri ir endotermiski vai siltum-neitrāli ir spontāni:

• Inertu gāzu maisı̄šanās ∆rH⦵ = 0 kJmol−1

• NH4NO3 šk, ı̄šana ūdenı̄ ∆rH⦵ = 45 kJmol−1

tādējādi ir redzams, ka procesi var būt patval, ı̄gi arı̄ gadı̄jumos kad tie nav eksotermiski un ne-
samazina sistēmas ener ‘giju.

Otrais termodinamikas likums
Procesu patval, ı̄gumu nosaka otrais termodinamikas likums:

Spontānā procesā visuma entropija palielinas

Lı̄dzı̄gi kā standartentalpijām mēs
varam de�nēt reakcijas entropiju
kā produktu entropiju summu
mı̄nus rea ‘gentu entropiju summu.
∆rS⦵ =

∑
prod S

⦵ −
∑

reag S
⦵

Lai saprastu ko otrais termodinamikas likums apraksta un kādas ir tā sekas, vispirms jāapskata
kas ir entropija. Tehniski entropija ir vielai piemı̄toša ı̄pašı̄ba gluži kā entalpija, kas tiek apzı̄mēta
ar simbolu S un kuras mērvienı̄bas ir J K−1 (vai molārā entropija J K−1mol−1), bet lai saprastu
tās efektu pievērsı̄siemies pie entropijas de�nı̄cijas.

Pastāv divi veidi kā de�nēt entropiju, kas ir savstarpēji ekvivalenti, bet katram ir savi pielieto-
jumi. Kaut arı̄ pārsvarā mēs lietosim makroskopisko de�nı̄ciju, lai radı̄tu intuı̄ciju kas ir en-
tropija nedaudz ieskatı̄simies arı̄ mikroskopiskajā de�nı̄cijā.

Mikroskopiskais skatı̄jums uz entropiju
Mikroskopiski entropija tiek de�nēta: 3. uzdevums

S = k ⋅ ln(W) (2)

kur S ir entropija, k ir Boltzman, a konstante (1.38 ⋅ 10−23J K−1) unW ir mikrostāvokl,u skaits.
Par mikrostāvokl,iemmēs saucam iespējamos molekulu vai elektronu izvietojumus sistēmā kas
sastāv no diskrētiemener ‘gijas lı̄men, iem, un vienkārši runājot tie ir saistı̄ti ar sistēmas sakārtotı̄bu,
no kurienes nāk apzı̄mējums "Entropija ir sistēmas nesakārtotı̄bas mērs".

Lai arı̄ tālāka diskusija par mikroskopisko skatı̄jumu ir par sarež ‘gı̄tu, lai tiktu šeit apskatı̄ta,
pieminēsim divus svarı̄gus faktus kas izriet no šı̄ skatı̄juma: 4. uzdevums
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• Kristāliskās vielās molekulu sakārtojums ir daudz noteiktāks kā šk, idrumos, turpretim
šk, idrumi ir sakārtotāki par gāzēm, tādējādi entropija palielinās ejot no cietvielāmuz šk, idrumiem
uz gāzēm.

• Entropijas izmain, as ir relatı̄vi lielākas pie zemākām temperatūrām.

Makroskopiskais skatı̄jums uz entropiju
Makroskopiski entropija tiek de�nēta:

dS =
�qatgr
T (3)

atgriezeniski procesi tiks apskatı̄ti
sı̄kāk vēlāk, bet pašlaik pien, emt,
ka process tiek saukts par
atgriezenisku, ja tas tiek veikts
bezgalı̄gi daudz sol,os, atl,aujot
sistēmai iestāties lı̄dzsvarā starp
katru soli

termodinamikā visās formulās
temperatūra tiek lietota kelvinos:
◦C = K - 273.15

kurdS ir entropijas izmain, a, �qatgr ir siltuma izmain, a atgriezeniskā procesā unT - temperatūra.
Lai arı̄ šı̄ de�nı̄cija izskatās krietni atšk, irı̄ga nomikroskopiskās defı̄nı̄cijas, var ievērot, ka sistēmai
pievadot ener ‘giju (palielinot molekulu kustı̄bu un tādējādi nesakārtotı̄bu) entropija palielinas,
un ka pie zemākām temperatūrām entropijas izmain, a ir lielāka pie vienāda siltuma daudzuma,
tādējādi vismaz var salı̄dzināt, ka abas de�nı̄cijas noved pie lı̄dzı̄gām ı̄pašı̄bām.

Sistēmas
Lai turpinātu sı̄kāku diskusiju par entropiju, vispirms apskatı̄sim termodinamisko sistēmu vei-
dus un to iedalı̄jumus.

Otrais termodinamikas likums nosaka, ka patval, ı̄gā procesā visuma entropija palielinās. Bet ja
mēs apskatām reakciju mē ‘genē, tad lo ‘giskāk ir runāt nevis par reakciju visumā, bet reakciju
konkrēti mē ‘genē, tāpēc mēs sadalām visumu mums interesējošās dal,ās: viena ir mē ‘gene kur
notiek reakcija, un otra ir visa apkārtējā vide kur reakcija nenotiek. Lai sı̄kāk atsauktos uz ka-
tru dal,u, pirmo mēs nosaucam par sistēmu, un otru par apkārtējo vidi. Un kopā mēs varam
aprakstı̄t:

visums = sistēma + apkārtējā vide

Sistēmas atkarı̄bā no tās iedarbı̄bas ar apkārtējo vidi iedala sekojoši:

• Val, ēja sistēma
Notiek vielas un siltuma apmain, a ar apkārtējo vidi

• Slēgta sistēma
Notiek tikai siltuma apmain, a ar apkārtējo vidi.

• Izolēta sistēma
Nenotiek ne siltuma, ne vielas apmain, a ar apkārtējo vidi.

Entropija - turpinājums
Kad esam ieviesuši sadalı̄jumu sistēmā un apkārtējā vidē, arı̄ entropiju varam sadalı̄t attiecı̄gajās
dal,ās, un visuma entropijas izmain, u rakstı̄t sekojoši:

∆Svis = ∆Ssist + ∆Sapk (4)

Ievērojot, ka apkārtējā vide ir viss visums izn, emto sistēmu - tātad l,oti liela,mēs varamvienkāršot
entropijas izmain, u apkārtējai videi ievērojot, ka:

• Notiekot reakcijai apkārtējās vides temperatūra paliek nemainı̄ga
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• Viss siltums kas tiek pievadı̄ts vai atn, emts no apkārtējās vides, attiecı̄bā pret apkārtējo vidi
ir atgriezenisks.

Tādējādi izmantojot entropijas de�nı̄ciju varam rakstı̄t:

∆Sapk =
qapk
Tapk

(5)

Tālāk, ja mēs apskatām sistēmu, kas var apmainı̄t siltumu ar apkārtējo vidi, tad ievērojot, ka ja
sistēma zaudē siltumu (qsist negatı̄vs) tad apkārtējā vide siltumu iegūst (qapk pozitı̄vs), un otrādi,
iegūstam sakarı̄bu:

qsist = −qapk (6)

Ja sistēma un apkārtējā vide ir vienādā temperatūrā, tad ievietojot (5) un (6) vienādojumā (4),
entropijas izmain, u visumam varam uzrakstı̄t izmantojot tikai sistēmas lielumus:

∆Svis = ∆Ssist −
qsist
Tsist

(7)

5. uzdevumsLai ilustrētu ko (7) nozı̄mē, apskatı̄sim ūdens sasalšanu.

Pirmais termodinamikas likums
Pirmais termodinamikas likums nosaka ener ‘gijas nezūdamı̄bu:

Ener ‘gija nepazūd vai neveidojas, tā tikai pārveidojas no vienas formas citā

Termodinamiskās ener ‘gijas formas ir iekšējā ener ‘gija - U, siltums - q, darbs - w, un tādējādi
pirmo termodinamikas likumu matemātiski var izteikt:

∆U = q + w (8)

ko vārdiem var teikt: Iekšējās ener ‘gijas izmain, a kādā procesā ir sistēmas san, emtā siltuma un
uz sistēmu veiktā darba summa.

Laimazinātu sajukumu ar zı̄mēm, un konkrēti precizētu katru izmantoto apzı̄mējumu, apkopo-
jam de�nı̄cijas:

• iekšējā ener ‘gija - U
Kopējā sistēmas ener ‘gija kādā brı̄dı̄, satur molekulu kinētisko ener ‘giju, saišu ener ‘giju un
savstarpējo mijiedarbı̄bu ener ‘giju.

• siltums - q
Sistēmas san, emtais siltums, tātad, ja sistēma ener ‘giju uzn, emno apkārtējās vides (endoter-
misks process), tad q ir pozitı̄vs, bet ja sistēma siltumu atdod apkārtējai videi (eksoter-
misks process) - negatı̄vs.

• darbs - w
Darbs ir ener ‘gija kas tiek patērēta darbojoties pret kādu spēku, piemēram, gāzes saspiešana.
Tātad, ja uz gāzi tiek veikts darbs, un tā tiek saspiesta, tad darbs w ir pozitı̄vs.
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Stāvokl,a un cel,a funkcijas
Termodinamiskos lielumus var iedalı̄t divās klasēs:

• Stāvokl,a funkcijas
Termodinamiskie lielumi, kas ir atkarı̄gi tikai no pašreizējā sistēmas stāvokl,a, neatkarı̄gi
no tā kā sistēma ir nonākusi lı̄dz šim stāvoklim.
Piemēram: iekšējā ener ‘gija - U, entropija - S, entalpija -H.

C + O2 CO2

CO + 1
2
O2

1

3

2

Tādējādi nav svarı̄gi vai mēs oglekli sadedzinām par CO2 vienā reakcijā (reakcija 3) vai
pakāpeniski (reakcija 1 un 2), kopējā entalpijas un entropijas izmain, a paliek nemainı̄ga.
-Hesa likums

• Cel,a funckijas
Termodinamiskie lielumi, kas ir atkarı̄gi no veida kā sistēma ir iepriekš mainı̄jusies.
Piemēram: siltums - q, darbs - w.

Ideālu gāzu izplešanās
Lai ilustrētu pirmo termodinamikas likumu, aspkatı̄sim ideālu gāzu izplešanos.
Par ideālu gāzi sauc tādu gāzi kurā gāzumolekulu tilpumsun savstarpējāmijiedarbı̄ba ir neievērojama.
Parasti šādas ı̄pašı̄bas piemı̄t gāzēm pie zema spiediena un tām izpildās sekojoša sakarı̄ba: n - vielas daudzums molos

R - universālā gāzu konstante -
8.314 Jmol−1 K−1pV = nRT (9)

ko sauc par ideālas gāzes stāvokl,avienādojumu, kas saista ideālas gāzes spiedienup, tilpumu
V un temperatūru T.
Apskatām sistēmukur gāze atrodas cilindrā aiztaisı̄tā ar virzuli, kurš var bez berzes brı̄vi kustēties.
Pien, emam, ka gāzes spiediens cilindrā ir piek un ārējais spiediens ir pār, tā, ka piek > pār.
Tādējādi redzams, ka spiediens cilindrā ir lielāks, un spēks kas darbojas uz virzuli ir lielāks
gāzes pusē, tātad, gāze izpletı̄sies lı̄dz iekšējais un ārējais spiediens izlı̄dzināsies (piek = pār).
Mēs sakām, ka gāze veic darbu izplešoties pret ārējo spiedienu. Lai noteiktu darbu w′, ko gāze
veic šajā procesā apskatām nelielu posmu no procesa, un atceramies no mehānikas, ka darbs
tiek de�nēts kā:

darbs = spēks ⋅ distance (10)

Ievērojot, ka spiediens raksturo spēku uz laukumu (spiediens = spēks
laukums

), redzam, ka spēku var
rakstı̄t kā ār,ejā spiediena pār un šk, ērsgriezuma A reizinājumu. Tātad apskatot nelielu virzul,a
kustı̄bu pa dx varam rakstı̄t izteiksmi nelielam darbam ko veic gāze �w′:

�w′ = pārA ⋅ dx (11)

bet Adx ir neliela tilpuma izmain, a dV:

�w′ = pārdV (12)

svarı̄gi ievērot, ka vienādojumā (8) mums interesē darbs, kas tiek veikts uz gāzi w, nevis darbs
ko veic gāze w′. Tos saista sekojoša sakarı̄ba: w′ = −w, tādējādi:

6. uzdevums�w = −pārdV (13)
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Izplešanās pret konstantu ārējo spiedienu
Apskatām situāciju, kad gāze izplešas pret konstantu ārējo spiedienu pār, no sākotnējā tilpuma
Vi lı̄dz beigu tilpumam Vf . Kopējo darbu, kas veikts uz gāzi mēs varam noteikt saskaitot visus
nelielos darbus, pie katra tilpuma - integrējot.:

7. uzdevumsw = −∫
Vf

Vi
pārdV = −pār∫

Vf

Vi
dV = −pār

(
Vf − Vi

)
(14)

Vi Vf

pār p = pār

w′

V

p

p-V diagrammaNen, emot vērā integrēšanu, aprakstı̄to procesu var apskatı̄t tā sauktajā p-V digrammā, kurā
uz y ass attēlojam spiedienu p un uz x ass - tilpumu. Uzzı̄mējot sistēmas ārējā spiediena pār
atkarı̄bu no sistēmas tilpuma, mēs varam iegūt uz sistēmu veikto darbu w′ kā laukumu zem
iegūtās lı̄knes(acı̄mredzams, ka iegūtais laukums vienāds ar integrēšanā iegūto).

Atgriezeniski procesi, jeb kā veikt lielāko darbu
Pien, emot, ka vēlamies apskatı̄t situāciju, kurā veiktais darbs irmaksimālais iespējamas, ir skaidri
redzams no p-V diagrammas, ka ārējam spiedienam ir jābūt pēc iespējas lielākam. Protams,
n, emot vērā, ka ja spiediens ārpusē ir lielāks par iekšējo spiedienu, gāzes izplešanās nenotiek,
varam secināt, ka darbu varmaksimizēt turot ārējo spiedienu bezgalı̄gi mazāku par iekšējo spie-
dienu (lai izplešānās ir iespējama, bet arı̄ pārdV ir lielākais iespējamais).
Šādu procesu, kur kāds parametrs tiek turēts bezgalı̄gimazā izmain, ā saucamparatgriezenisku
procesu, jo varam ievērot, ka procesu varam pagriezt atpakal,, ja mēs, piemēram, pamainām
ārējo spiedienu bezgalı̄gi nedaudz lielāku par iekšējo spiedienu, lai iegūtu saspiešanu.
Turpetı̄, ja atšk, irı̄ba starp ār,ejo un iekšējo spiedienu ir liela, piemēram, izplešānās pret kon-
stantu ārējo spiedienu, mēs iegūstam neatgriezenisku procesu.
Atgriezeniski procesi ir idealizēti, un pilnı̄bā atgriezeniskuprocesu eksperimentāli nav iespējams
veikt. Tomēr, tas ir svarı̄gs atsauces punkts, kas kā redzēts, tiek izmantots entropijas de�nı̄cijā.
(Izn, ēmums ir ja mēs apskatām siltuma apmain, u ar apkārtējo vidi, kas ir principā atgriezenisks
process, jo ārēja vide ir daudz lielāka par apskatāmo sistēmu).

Vi Vf

pf

pi

p = nRT
Vw′

V

p

izotermisks atgriezenisks

Izotermisks atgriezenisks process
Pien, emam, ka izplešanās laikā gāzes iekšējais spiediens ir vienāds ar ār,ejo spiedienu, un iz-
plešanās notiek no sākotnējā tilpuma Vi lı̄dz beigu tilpumam Vf , temperatūra procesa laikā
tiek turēta konstanta.
Iekšējo spiedienu varam izteikt izmantojot ideālās gāzes vienādojumu:

piek =
nRT
V (15)

un tādējādi darbu varam iegūt:

w = −∫
Vf

Vi
pārdV = −∫

Vf

Vi
piekdV = −∫

Vf

Vi

nRT
V dV (16)

ievērojot, ka nRT ir konstante:

w = −nRT∫
Vf

Vi

1
VdV = −nRT ln (

Vf
Vi

) (17)

Atliekot p-V diagrammā šo procesu (pilnā lı̄nija) un izplešanos pret konstantu ārējo spiedienu
(pārtrauktā lı̄nija), redzams, ka darbs kas tiek veikts izotermālajā procesā ir lielāks.
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