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Introducere 

De obicei fenomenele fizice şi chimice sunt însoţite de degajare sau absorbţie de 

căldură şi implicit de varia.ţii ale temperaturii. Pentru simplificare, degajarea şi 

absorbţia de căldură însoţite de variaţia temperaturii definesc ceea ce se numeşte 

efectul termic al fenomenului. 

Termodinamica este acea parte a ştiinţelor naturii care se ocupă cu studiul 

efectelor termice ale fenomenelor. Ea tratează toate formele de energie şi materie 

precum şi transformările acestora. Aplicarea termodinamicii la studiul fenomenelor 

chimice poartă numele de termodinamică chimică. 

Termodinamica se aplică sistemelor formate dintr-un număr mare de particule 

care evoluează în intervale finite de timp, dar nu şi sistemelor infinite (Universului), 

şi nici la scară moleculară. În consecinţă mişcarea termică are loc în sisteme 

macroscopice. 

Studiul proprietăţilor sistemelor termodinamice poate fi abordat prin trei căi: 

a) metoda termodinamicii fenomenologice bazată pe un număr restrâns de pos­

tulate cu largi posibilităţi de aplicare. Aceste postulate sunt rezultatul direct 

al experienţei şi care au generat numeroase legi cu aplicaţii extinse, imprimând 

termod;namicii fenomenologice caracter de ştiinţă generală. În termodinamica 

fenomenologică nu se apelează Ia constituţia molecularll. a materiei. 

b) metoda termodinamicii statistice născută din combinarea termodinamkii 

cu mecanica statistică, admite structuri atomice şi moleculare pentru sisteme, 

soluţiouând deficienţele termodinamicii fenomenologice. 

c) metoda termodinamicii proceselor ireversibile care este o extindere a ter­

mo<liuamicii la studiul proceselor fizico-chimice în desfăşurare. 

În ultimele decenii s-au depăşit reperele tradiţionale în tratll.rile termodinamicii 

chimice :ji s-a stimulat fundamenta.rea şi dezvoltarea. unor domenii printre care un 

rol important îl are termodinamica ireversibilă cu aplicaţii directe în biochimie. 

Numeroase fapte atestă că sistemele biologice sunt sensibil departe de echili­

bru . De:ji dezvoltarea biologică nu este posibilă decât în sisteme aflate departe 

Jc L'chilibru, uu este imposibil să se aplice termodinamica clasică a echilibrului 
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la studiul fenomenelor biologice. Aceasta deoarece la toate nivelele structurii bi­

ologice, procesele vitale dinamice şi ireversibile se derulează în interiorul unor 

structuri organizate care vaciază lent sau rămân practic constante. Se poate deci 

să se studieze structurile respective plecând de la echilibrul termodinamic. 

Însăşi geneza unei structuri biologice se poate reprezenta prin două stadii : biosintez 

elementelor oonstitutive (celule, macromolecule) şi ansamblarea lor într-un sistem 

organizat, ansamblace controlată în mare măsură termodinamic. 
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Capitolul 1 

Noţiuni termodinamice 

fundamentale 

1.1 Sistem termodinamic 

În termodinamică se izolează imaginar sau real, corpurile care formează obiectul 

de studiu, de restul corpurilor. Corpul sau ansamblul de corpuri izolate se numeşte 

1Sistem termodinamic, iar corpurile din afara sistemului formează mediul exterior. 

Sislemele termodinamice se clasifică după mai multe criterii şi anume: 

! J 
1. După relaţia sistem-mediul exterior: 

• Închise (izolate): nu schimbă nici energie uici masă 

• izolat adiabatic: nu schimbă căldură 

• Izolat diaterm: nu schimbă masă 

• Deschise (neizolate): schimbă şi energie şi masă 

2. După constiluţia sistemului: 

• Omu!Jr-ri: cu proprietăţi macroscopice identice în toată îutiuderea 

• Eteroge11: care prezintă variaţii în salturi ale proprietăţilor macroscopice 

la suprafeţele de separare dintre fazele componente 

3. După numărul de componenţi: 

10 
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• Monocornponente (substanţe pure) 

• Bicomponente (binare) 

• 1hcomponente (ternare) 

. ·· ··· ··· ··· · 
• Multicomponente 

1. 2 Funcţii şi variabile de stare 

Starea unui sistem poate fi definită prin totalitatea proprietăţilor sale termodi ­

namice. 

Factorii macroscopici care caracterizează sistemul termodinamic şi raport.ul lui 

cu mediul înconjurător se numesc pammetrii macroscopici termodinamici. Para­

metrii termodinamici pot fi: 

• Externi, determinaţi de coordonatele (poziţia) corpurilor exterioare (<le ex­

emplu: volumul). 

• JntP.mi, determinaţi de mişcarea şi distribuţia în spaţiu a particulelor care 

compun sistemul (de exemplu: densitatea, presiunea, energia internă) . 

• Intensivi, independenţi de masa sistemului sau de numărul particulelor care 

îl formează (de exemplu: căldura specifică, densitatea, vâscozitatea, i11Ji<.:ele 

de refracţie). 

• Extensivi (Aditivi),proporţionali cu o mărime care exprimă o cantitate1 sau 

număr de moli, când sunt raportate la cantitatea de substantă se numesc 

mărimi specifice, iar când sunt raportate la numărul de moli se numesc 

mărimi molare. 

Totalitatea parametrilor macroscopici independeţi detenninaţi de starea sis­

temului la un moment dat, se numesc funcţii de stare. 

Starea unui sistem termodinamic caracterizată prin proprietăţi macrost'.Opice 

invariabile se nume,şte stare de echilibru termodinamic. 

11 
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Proprietăţile termodinamice pot fi variabile independente şi se numesc parametrii 

de sta1'e (pm;iunc, volum molar, temperatură) , sau variabile depe, .. le11te numite 

f1mcJii de stam (e11ergie i11ternă, entalpie, entropie, energie liberă entalpie liberă). 

Pan.unetrii de stare sunt corelaţi prin ecuaţii de 6ta1·e, de exemplu, ecuaţia <le 

stare a. gazului ideal: 

PV = IIT 

Forma generală a unei ecua~ii de stare este: 

J(T, V,P,n) = O (1.2) 

Iutroducerea funcţiilor termodinamice amintite au pennis dezvoltarea termo­

dinamicii chimice moderne bazată pe metoda funcţiilor termodinamice. 

O altă cale de rezolvare a problemelor termodinamice este metoda ciclurilor, 

utilizată în special în termotehnică. 

1.3 Proces termodinamic 

Orice modificare a unui sistem tennodinamic determinată de variaţia unuia,sau a 

mai multor parametrii poartă numele de proces termodinamic. 

Procesele termodinamice se clasifică după mai multe criterii şi a.nume: 

1. După mărimea variaţiei parametrilor de stare: 

• Di/erenJiale:variaţii foarte mici 

• lntegrale:variaţii finite 

2. După viteza de desfăşurare a procesului: 

• Cvasistatice:decurg cu viteză foarte mică 

• Nestatice: decurg cu viteze finite 

3. După druruul urmat de proces: 

• 

• Reversibile: sistemul poate fi rea.dus din starea finală în cea iniţială pe 

aceeaşi cale 

12 
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• Ireversibile: sistemul nu mai poate fi adus în starea iniţi al ă pe drumul 

urmat în transformarea inversă 

4. După parametrii termodinamici menţinuţi constanţi : 

• Izoterm (T=constant) 

• Izobar (P=constant) 

• Izocor (V =constant) 

• Adiabatic (Q=constant) 

• Politrop ( C=constant) 

1.4 Variabilele unui sistem termodinamic 

Starea unui sistem termodinamic este complet determinată dacă se cunosc vari­

abilele de stare care îl caracterizează: volumul, presiunea, temperatura şi variabila 

de compoziţie . 

Atât parametrii de stare cât şi funcţiile de stare au o serie de proprietăţi malem­

atice comune putând fi tratate ca variabile de stare. 

Dacă f(x, y) este o funcţie de stare care depinde de parametrii x şi y, pro­

prietăţile funcţiei f sunt: 

- variaţia mărimii f într-un proces oarecare, depinde numai de starea ini ţială şi 

finală a sistemului: 
2 

I df =6.f=h-li 
l 

unde fi şi h sunt valorile funcţiei în starea iniţială şi finală. 

- variaţia infinitezimală a funcţiei J, este o diferenţială totală exactă: 

d/ = (aJ~:y)t dx + (âf~y)t dy 
Deoarece valoarea derivatelor nu depinde de ordinea derivării: 

â2 f(x, y) 
âxây 

â2J 
âyâx 

- într-un proces ciclic, variaţia totală. a mărimii de sta.re este nulă: 

6.f = o 

13 
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deoarece starea 1 este echivalentă cu starea 2. 

Dacă fu11c~ia de stare / este constantă, diu ecuaţia (1.4) r . nită: 

(
81

) dx + ( 81
) dy = O âx ây 

li % 

(1.7) 

sau 

(!~t (!:)I+ (:~t = O (1.8) 

Relaţiile de tip (1.3)-(1.8) au numeroase aplicaţii în termodinamica chimică. 

1.4.1 Volumul 

Volumul este o variabilă de stare extensivă, dependentă de temperatură şi presiune 

µriu ecuaţia termică de stare. 

Pentru faze omogene pure, volumul molar depinde numai de parametrii de 

stare, adică V= V(T, P), iar pentru faze multicomponente depindr 1i de numerele 

de moli ale componenţilor: V= V(T, P, n 1, n2 , ... , n,). 
Ga:1.ele cu comportare ideală se supun unor legi simple cum ar fi: 

• dependenţa volum-temperatură, în conditii izobare sau legea lui Gay-Luss 

V= Vo(l +at) (1.9) 

unde o: = 1/273, 16 iar V0 volumul la o0c şi 1 atm. 

• dependenţa volum-presiune în condiţii izoterme sau legea Boyle -Mariotte: 

( PV)T = const (1.10) 

Forma analitică a diferenţialei totale dV potrivit ecuaţiei (1.4) pentru o fază 

cu compoziţie constantă este: 

dV = ( 8v) dT + ( 8v) dP 
f)T p âP T 

{1.11) 

Variaţia volumului cu temperatura la presiune constantă raportată la volumul 

de referinţă V0 , defineşte coeficientul de dilatare termică, a, care este cantitatea 

!' 14 
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cu care creşte unitatea de volum a unui corp, la creşterea temperaturii cu 1°C, î 11 

condiţii izobare: 

{1.1 2) 

Din panta , i11variabilă a dependenţei volumului de temperatură pentru gazele 

ideale rezultă constanţa valorii lui o: în acest caz. În medii condensate, cu mici 

excepţii, a creşte cu temperatura. 

Pentru lichide, dar mai ales pentru solide, a se poate exprima şi în raport c I1 

volumul corespunzător condiţiilor de lucru: 

0 , = .!_ (av) 
V ar P 

( 1.1 :J) 

În asemenea cazuri diferenţa între o: şi o:' este neglijabilă având în vedere 

diferenţa mică dintre V şi V0 • 

Variaţia volumului cu presiunea la temperatură constantă raportată la u11 

volum de referinţă reprezintă coeficientul de compresibilitate izotermă, /Jr, şi care 

este cantitatea cu care scade unitatea de volum a unui corp la creşterea presiuuii 

cu o atmosferă în condiţii izoterme: 

/Jr _ _ _!__ (âV) 
- Vo âP T 

( 1.14) 

u analog cu cazul precedent: 

{fT =-~ (:~)T (1.15) 

Semnul negativ al membrului al doilea al ecuaţiilor (1.14) şi {1.15) este J eler­

minat de scăderea volumului odată cu creşterea presiunii. 

Diferenţa dintre /3 şi /3' este destul de importantă pentru faza gazoasă . Cu 

ajutorul ecuaţiilor (1.12) şi (1.14) variaţia elementară a volumului (ecuaţia 1.11) 

devine: 

dV = Va ( o:dT - {JdP) (1.16) 

Dacă variaţia parametrilor se compensează astfel ca volumul să rămâuă cou­

stani, adică dV = o, se poate scrie: 

(av) <II'= -(av) dP ar p 8P r 
(1.17) 

- 15 
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(â!:) 
rJT V fi 

(1.18} 

Ec11aţia (1 .18) permite calcu larea variaţiei de presiune exL· ,c itată as11pra unei 

fa.ze închise într-uu recipient, la ridicarea temperaturii de la valoarea T1 la valoarea 

T-i: 

(1.19) 

Pentru amestecuri mecanice cu comportament ideal, volumul sistemului se com­

pune aditiv din volumele molare ale componenţilor puri: 

n 

V = n 1 Vi + n2 V2 + ...... + n; V; = L n; ~ (1.20) 
i= l 

1.4.2 Presiunea 

Pre:;iuuea este un parametru de stare intensiv Iii care se defin~te în hidrodinamică 

prin componenta normală a forţei care acţionează pe unitatea de suprafaţă. 

Pentru gazele ideale dependenţa presiune-temperatură în condiţii izocore este 

reprezentată de legea Charles: 

(1.21) 

în care /J = 1/273, 16. 

Variaţiile parţiale ale volumului cu temperatura şi presiunea conţinute în ecuaţiile 

(1.9) şi (1.10) se reunesc îu ecua~ia lermică de stare a gazului ideal: 

PV = PoVoT 
To 

(1.22) 

Raportul parametrilor 1}~0 defineşte constanta universală a gazelor R. 

Termenul dimensional pentru presiune este M L- 1T - -i iar pentru constanta 

universală a gazelor M L2T - 2 K - 1mol- 1 . 

Îu tabelul l. lsunt prezentate cele m.ai uzuale unităţi de măsură pentru pre­

siune, iar în tabelul 1.2 valorile constantei universale a gazelor ideale R, în câteva 

1111ilăli de măsură. 

l(j 
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Tabelul u d 
r 

I 
dyn / c:m2 Torr ' bar 

I (mm Hg) 

1 dyn/cm2 1 10-6 7, 50062 · 10-4 

1 bar 106 1 7, 50062 · 102 

1 Torr(mm H_g) 1, 33322 · 103 1, 33322 · 10-3 1 

1 atm (fizică ) 1, 01325 · 106 1,01325 7, 60000 · 102 

1 at (Kgf / cm2) 9, 80665 · 106 0,980665 7, 35559 · 102 

1 N/m2 10 10-6 7, 50062 · 10-3 

l K gf /m.2(MmH20) 98,0665 9, 80665 · 10-5 7, 35559 · 10-2 

• Pentru accelera~ gravitaţională s-a luat valoarea standard 

g = 980,665 cm · .,-2
, independentă la latitudinea geografică. 

Tabelul 1.2 Valorii . rsal R 

I 

I 
i 
I 

i 

,V/ m 2 Kgf /m2 arn; a; I -
I fiz ,câ , . . atm teirnica . (mmH20 ) 

: 
I 

! 
'fi' g_i ; rrrt 

I 

9, 86923 · 10- 7 
, 1. 01972 · l(J - b , 10-: 1 01912 . 10-2 I , I 

0.986923 I l.019i2 i 105 1, 01972 · 10• J 

1. 31 579 - 103 : 1. 35951 • 10- 3 i 1, 33322 • 102 13.5951 I 
1 I 1.03323 1. 01325 · 105 1, 03323 . 10• I . I 

0.967841 i ' I 9, 80665 · 10◄ 104 I . 
9. 86923 . 10- 5 I L 01 912. 10- 5 ! 1 0,101972 I 
9. 67841 . 10- 5 : 10-~ i 9,80665 1 l 

Unităţi erg · mol- 1 K- 1 I J (abs) mol- 1 K - 1 J (int) moz- 1 K-1 cal1b · mol- · K- : i cm 3 · atm · mol-1 K - 1 ! I· at.m · mo1- 1 K-1 I 
Valori 8, 3144 · 107 ! 8,3144 8,3128 l.98719 

• Cnităţile internaţionale (int) au fost selecţionate prin înţelegere internaţională in raport cu 

standardele de laborator şi s-au considerat , în anul 1908 echivalente cu valorii1; a osoiut~ 

(abs). Astăzi în urma creşterii preciziei măsurătorilor , unităţile intemaţionaJe nu ma 
concordă cu cele absolute . aşa cum reiese şi din acest tabel . 

• 00116 (caloria la 15°C ) reprezintă cantitatea de căldură necesară creşterii tempnatur;. 
unui gram de apă de la 14. 5 la 15. 5°C. 

I 

82.0567 I 0.0820547 
I 

I 
I 
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I 

H.el 11â11d ecuaţia ( 1.18) se poate defini coeficientul de creştere al presiunii cu 

tempcmturo. 

sau 

x' = __!._ (âP) 
p âT V 

(1.24) 

1.4.3 Temperatura. Principiul zero al termodinamicii 

Spre deosebire de presiune, temperatura privită ca mărime globală a intensităţii 

mi~cărilor tennice ale moleculelor, nu poate fi exprimată prin mărimi simple. 

Temperatura este o variabilii. de sta.re intensivă. şi are caracter statistic. La 

parametrii externi constanţi, temperatura unui corp creşte odată cu energia lui 

cinetică. 

Două sisteme au temperaturi egale, dacă rămân în echilibru termic la contactul 

' lor. Dacă se aduc în contact termic două sisteme închise cu temperaturi diferite, 

~ în fiecare din sisteme au loc modificări , în urma variaţiei parametrilor de stare sau 

! a redistribuirii căldurii între sisteme până la stabilirea echilibru.lui tennic în noul 
~ 

> sistem caracterizat prin aceeaşi tempera.tură a corpurilor în contact. 

~ Un postulat termodinamic fundamental afirmă că dacl un corp A este în echili­

l bru termic cu un corp B, iar acesta în echilibru termic cu un corp C, atunci şi corpul 

A este în echilibru cu corpul C. 

Cu alte cuvinte se poate spUI1e că douli. corpuri care sunt în echilibru termic cu 

un al treilea, vor fi în echilibru termic şi între ele. 

Postulatul acesta presupune deci că toate corpurile aflate în echilibru termic 

au un parametru comun şi ac•ta este temperatura. AC81t postulat constituie baza 

teoretică a noţiunii de temperaturi şi a fost denumit Principiul ura al termoâi­

uamicii. 

Denumirea se explică prin faptul că necesitatea de a exprima acest adevlr ca 

pe un principiu aparte s-a impus relativ târziu după ce principiile I şi II au fost 

formulate şi nu se mai putea schimba ordinea de numerotare. 

Din principiul zero re-Lui tă că dacă muimile P şi V, caracteristice unui anumit 

corp au valori perfect definite, temperatura lui trebuie să fie •i ea perfect definită. 

~ 18 
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Între cele trei variabile P,V şi T există o relaţie de dependenţă de forma: 

F(P, V,T) = O (1. 25) 

sau explicit: 

T(P,V}=O (1. '.W) 

Cu alte cuvinte, temperatura este o funcţie de stare de variabile P şi V. 

Stabilirea echilibrului termic între corpurile separate diatermie stă la baza tl!r­

mometriei. La contactul tennic dintre două sisteme care diferă prin masa lor, cor­

pul mare numit rezervor de căldură (termostat) îşi menţine practic proprictă ~ d1 ' 

neschimbate pe când proprietăţile corpului mic, numit termometru, variază sem,i 

bil. 

Variaţia unei proprietăţi a corpului ales ca termometru, în funcţie de temper­

atură, serveşte pentru măsurarea cantitativă a temperaturii . 

Proprietatea corpului ales ca termometru poate fi: presiunea unui gaz la voi ulii 

constant, volumul unui gaz la presiune constantă, rezistenţa electrică a unui cu 11-

ductor (de platină, cupru sau nichel) la presiune şi tensiune constante, tensiunea 

electromotoare a unui termocuplu, etc. 

Temperatura în scala Celsius (centigradă} se notează cu t, iar în scala Kduin 

cu T (temperatura absolută sau termodinamică). 

Temperatura pe scala Celsius are ca unitate gradul . Celsius (°C), iar te111per­

atura termodinamică gradul Kelvin (K) . 

Corespondenţa celor două scale termometrice este: 

T = 273, 16 + t 

unde 273,16 K (exact) este punctul triplu al apei. 

1.4.4 Variabila de compoziţie 

În termodinamica chimică parametrul de compoziţie se redă frecvent în: 

( L27) 

- Fracţie molară definită ca raportul dintre numărul de moli al comµonentului 

considerat şi numărul de moli al componenţilor prezenţi în sistem: 

( 1.28} 
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i= l 

Astfel compoziţia unui amestec omogen format din r componenţi este definită 

dacă se cunosc (r - 1) fracţii molare. 

- Molalitate: numărul de moli de substanţă i, dizolvaţă în 1000 g de solvent. 

l000n1 
7'ni=-­

n1M1 
{1.29) 

Mărimile solventului poartă indicele 1 (M1 =masa moleculară a solventului). 

- Molaritate: numărul de moli de substanţă dizolvată în 1000 ml de soluţie 

lOOOni 
c;=--v 

unde V este volumul soluţiei care conţine n; moli de dizolvat din specia i. 

Densitatea unei soluţii cu i componenţi este: 

En;Mi 
p= _i __ 

V 

(1.30) 

(1.31) 

Între ace.şti parametrii intensivi se pot stabili corelaţii de tipul: x, = x2(ffll)i 

x2 = x2(c,);m2 = m2{c2) (pentru soluţii binare). 

1½ ffll M 1 ffll 
X2 = = 1000 = 

n1 + tt:i Mi+ rn:i 1000 + M1m:i 
(1.32) 

1½ 0.1 0iM1 
x2 = n1 + n2 = 100011.9M, + OJ = lO00p + o.i(M1 - M:i} 

(1.33} 

lOO()n:i lOO0c2 c2 
ffll=---= = M 
_ n1 Mc lOOOp - OJM, p - ?ooJ (1.34) 

1.5 Lucru mecanic. Căldura 

În cursul proceselor termodinamice sistemul schimbă energie cu mediul exterior 

sub fonnă de lucru mecanic, W, sau sub formă de dUdură, Q. 

Convenţional se atribuie schimburilor energetice ale sistemelor cu mediul un an­

umit semn: atât energia calorică cât şi lucrul mecanic primite de sistemul care este 

sediul transformărilor sunt considerate pozitive, în timp ce cantităţile de energie 

cedate în exterior simt negative. 
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Termodinamica preia definiţia lucrului mecanic din mecanică: 

-âW = -Fdl = - P · Sdl = - PdV ( l.3i.i) 

Semnul"-" respectă um1ătoarea convenţie : lucrul mecanic ce<l at de sislem es t e 

negativ când direcţia forţei coincide cu direcţia mişcării . 

Notaţia ltindică faptul că lucrul mecanic depinde de drumul unnat de proces, 

deci nu este diferenţială totală exactă. 

Dacă mişcarea are loc de-a lungul unei traiectorii oarecare AB, lucrul mecanic 

va fi: 
Vs 

W=-/PdV (1.3ti) 
v„ 

Modificarea stării de încălzire a unui corp, sau cu alte cuvinte a. temperaturii 

lui se mai poate face şi prin conductibilitate termică, prin radiaţie, nu numai prin 

efectuare de lucru mecanic, care în aceste cazuri aparent nu mai are nici un rol. În 

aceste cazuri se spune că ridicarea temperaturii corpului s-a făcut prin schimbarea 

unei cantităţi de căldură. Astfel, cantitatea de căldură reprezintă energia care se 

transmite de la un corp la altul prin contact sau prin radiaţie. 

În esenţă, prin transmiterea căldurii, este vorba tot de un lucru mecanic, efec­

tuat însă la scară. moleculară, prin mişcarea haotică. a moleculelor. 

Se utilizează noţiunea de schimb de căldură din motive de ordin istoric, pentru 

că în fond este schimb de energie. Nu există o diferenţă esenţială între căldură şi 

energie, ele se măsoară în aceleaşi unităţi. 

În tabelul 1.3 sunt prezentate relaţiile între diferite unităţi de energie. 
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~ , 

t:nităţi cal1s cal(int) cal{l\113S) Erg= 10-7 J(abs) J(im) Kwh (abs) J. atm 

1 cal15 1 0,99969 1,0004 4, 1855 · 107 4,1847 1, 1626 · 10-5 4, 1308 · 10-2 

1 cal(int) 1,0003 1 1,0007 4, 1868 · 107 4,1860 1, 1630 · 10-5 4, 1318 · 10- 2 

1 cal(?\BS) 0,99964 0,99933 1 4, 1840 · 107 4,1832 1, 16222 · 10-5 4, 1293 · 10-2 

1 erg 2, 3892 · 10-s 2, 3885 · 108 2, 39006 · 10-8 1 9, 9981 • 10-8 2, 7777 · 10-14 9, 8692 . 10-10 

1 J{int ) 0,23896 0,23889 0,23905 1, 00019 · 107 1 2, 7782 · 10-7 9, 8701 · 10-3 

1 Kwb(abs) 8,6011 · 10'5 8, 6985 · 105 8, 6042 · 105 3, 60000. 1013 3, 5993 · 106 1 3, 5529 · 104 

1 I· atm 24,208 24,202 24,217 1, 01325 · 109 1, 01316 · 102 2, 81459 • 10-5 1 
-cal NBS - calorie termochimică sau caJorie standard, egală cu 4,1840 J{abs) . 
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1.6 Mărimi molare parţiale 

Tratarea termodinamică a sistemelor multicompouente coll8tă în stabilirea uuor 

relaţii între proprietăţile componenţilor în stare pură şi proprietăţile acestora îu 

sistem. 

În sistemele ideale proprietăţile extensive ale sistemului se calculează aditiv diu 

proprietăţile componenţilor puri. 

În sistemele reale datorită forţelor intermoleculare, de atracţie sau respingen~, 

proprietăţile extensive ale sistemului se calculează tot aditiv, dar din mărimi nHJ ­

lare parţiale. 

Proprietăţile extensive ale unei faze constituite din mai mulţi componenţi su1il 

funcţii de parametrii de stare şi de numărul de moli ai componenţilor. 

Notând cu Y o proprietate termodinamică extensivă, Y= Y(T, P, n1, n2, ... , 'fl,), 
I 

variaţia elementară a acestei mărimi este o diferenţială totală exactă şi are expresia: 

dY = (~) P,nl,··,n; dT+ (!!)T,n1, .. ,n, dP+ 

+ (:) dn1 + ... + (~) dni (1.37) 
T,P,n~, ... ,n; T ,P,n1, ... ,n,-1 

G.N.Lewis a definit mărimea molară partială Yi, a componentului i, derivata 

parţială a lui Y în raport cu numărul de moli ai componentului i, la T, P, n1 cu 

i 'I= j constante, deci: 

Y,= -- (av) 
8,ii T,P,n; ,ii-; 

(1.38) 

Această mărime reprezintă variaţia proprietăţii Y a amestecului datorită adă,.. 

ugării la T_şi P constante a unui mol de substanţă i, la o cantitate foarte mare de 

amestec pentru ca sistemul să.-şi menţinl. compoziţia constantă . 

Conform definiţiei mărimii molare parţiale, ecuaţia (1.37) se scrie astfel : 

(dY)T,P = Y1dn1 + Y2dn2 + .. . + Y,d1tă = EY,dni 
i 

( 1.39) 

Mărimea molară parţială se mai poate defini şi ca limita raportu lu : <liutre 

creşterea unei mărimi de ansamblu şi numărul de moli, Ani, adăuga.ţi sistemului 

la parametrii de stare şi de compoziţie constanţi, când An, tinde către zero: 

lim - =Y· (AY) -
.O.n;➔O Ani T,P,nJ , 

(1.40) 
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1.6.1 Proprietăţile mărimilor molare parţiale 

• Mărimile mola.re parţiale sunt mărimi intensive definite ca raport a două m~imi 

exte11sive: mărimea extensivă Y şi numărul de moli ni, de exemplu: 

(1.41) 

· Mărimile molare parţiale pot fi pozitive sau negative. 

· Mărimile molare parţiale sunt funcţii omogene de ordinul zero în raport cu 

numărul de moli. 

Dacă un sistem este format dintr-o singură fază pură, mărimea molară parţială 

Y este identică cu mărimea molară a fazei pu_re Y. 

dY - y - = y = - = y 
dn n 

(1.42) 

Mărimea molară parţială îşi pierde sensul şi în cazul unui sistem multicompo­

uent, dacă unul dintre componenţi de exemplu componentul i se a.flă în cantitate 

predominantă în raport cu ceilalţi, deci fracţia molară a componentului i tinde 

către unitate: 

(1.43) 

În acest caz mărimea molară parţială se identifică cu mărimea molară. 

În caz contrar când fracţia molară a componentului i tinde către zero, se obţine 

mărimea molară parţială a componentului i la diluţie extremă: 

(1.44) 

Cazurile generale cuprind situaţiile pentru care O < x; < 1, adică în care 

yi =I Y;. 

În general, orice ecuaţie termodinamică, redată prin corelaţia unor mărimi 

molare, este valabilă şi în raport cu mărimile molare parţiale corespunzătoare, în 

cazul unui sistem în care sunt prezente interacţii. 

Justificarea acestei transpuneri este chiar definiţia mărimilor molare parţiale şi 

posibilitatea de a diferenţia în raport cu numărul de moli al unui component din 

sistem, mărimile molare conţinute în ecuaţiile tem1odinamice ale amestecurilor. 
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1.6.2 Ecuaţii fundamentale 

Prin integrarea ecuaţiei (1.39) la compoziţie constantă se obţine: 

YT,P = n1Y1 + rl2Y2 + ... + niYi = L niY; 
i 

(1.45) 

Ecuaţia (1.45) reprezintă Ecuaţia lui Gibbs a mărimilor molare parţiale . Va­

loarea molară a proprietăţii extensive Y se obţine raportând mărimea extensivă 

Y la numărul total de moli ai sistemului, E flt: 
i 

F.cuaţia (1.45) în raJ)Ort cu mărimea molară Y se scrie: 

Yr,P = x1Y'i + x2Y2 + ... + xiYi = }:xiY, 
i 

(1.46) 

(1.47) 

Ecuaţiile (1.45) şi (1.47), permit calcularea valorii integrale Y sau Y când se 

cunosc mlrimile molare parţiale. 

Ecuaţia Gibbs- Duhem tot atât de generală ca şi ecuaţia Gibbs corelează între 

ele mărimile molare parţiale ale componenţilor unui sistem. Ecuaţia Gibb&-Duhern 

&e obţine identificând diferenţiala ecuaţiei lui Gibbs cu diferenţiala tot!llă a funcţiei 

Y = Y(x1,x2 ... ,:c;). 
Altfel diferenţiala ecuaţiei (1.47) este: 

iar diferenţiala totall a funcţiei Y = Y(xi, x2, .. , x,) are expresia: 

dY 

(1.49) 

Din identificarea ecuaţiilor (1.48) şi (1.49) reiuită ecuaţia Oibb&-Duham: 

(1.50) 

sau evident: 

}:11tdY; = o (1.51) 
j 
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Ecuaţia Gibbs-Duhem se aplică în general în formulări speciale, uşor deductibile. 

Astfel, dacă se derivează ecuaţia (1.45} în raport cu o variabilă diferită de ni, 

de exemplu n;, se obţine: 

(1.52} 

deci: 

(1.53} 

Ecuaţia (1 .53) se poate scrie în funcţie de mărimile molare parţiale astfel: 

(1.54} 

Eni (~) = o 
i {)ni T,P,n; 

(1.55) 

Astfel, pentru un sistem binar ecuaţiile (1.54} şi (1.55) se pot scrie: · 

(1.56) 

sau 

şi analog: 

(1.57} 

sau 

X1 - + X2 -- -c: 0 (
âY1) (âY2) . 

. IJ!l:t T,P,~2 âxi T,P~2 

Urmărind una din aceste ecuaţii, de exemplu (1.56} se observă că valorile 

mărimilor molare parţiale ale unui sistem se condiţionează reciproc: 

âY,/JY2 = _ X2 = -~ 
8x2 8x2 X l 1 - X2 

(1.58) 

Dacă se reprezintă grafic Y1 şi Y2 în raport cu x2, 8Vif8x2 şi 8Y2/8x2 sunt 

pantele celor două curbe. Panta unei curbe este astfel detenninatl de panta 

celeilalte curbe şi de compoziţie. 

Se pot trage următoarele concluzii: 
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• la fracţii molare egale x1 = x2 = 0.5 pantele celor două curbe sunt egale şi 

de semn contrar. 

• dacă la o compoziţie datl una dintre curbe prezintl un minim, cealaltă va 

prezenta un maxim. 

În cazul soluţiilor infinit diluate se constată următoarele particularităţi: 

• pentru valori finite ale fracţiilor molare X1 şi x2, dacă panta unei curbe: 

I 

( 
atunci şi panta celeilalte este nulă: 

• într-o soluţie infinit diluată a componentului 2 în ~mponentul 1 (x2/x1 = O) 

este evident că fie 8Yif8x2 = O, fie 8Y2/8x2 = -oo. Astfel spus, când 

x2 = O, fie curba lui Y1 devine orir.ontall, fie curba lui Y 2 devine verticală . 

Pentru foarte mulţi compuşi biochimici &-au determinat volumele molare parţiale 

în soluţii apoase la 298,16 K, pentru divene compoziţii, iar prin extrapolare s-au 

obţinut volumele molare parţiale la diluţie inflnitl (veBi ţabelul 1.4). 

Tabelul 1.4 Volume molare parţiale ale unor produşi biochimici în soluţii apoase 

infinit diluate la 298 16K 
' 

ProdU1ul ~ ProdUlul ~ 
cms. mo1-1 cm3 •mol-1 

Arabinozl 93,2± 0,3 Ir Histidină 98,3±0,1 

filbozl 95,2± o, 1 Acetil-hiatidinl 134,0 ± 0,5 

D-Fructozl 110,4±0,4 G licil-L-&l&ninl 92,66±0,06 

0-Glucozl 110,5± 0,3 Glicil-DL-alanină 92,37± 0,02 

O-o-Alanină 60,58 ± o, 10 L-Ciateinl 73,45 ± 0,03 

L-o-Alaninl 60,54± 0,08 L-Asparaginl 78,0± 0,5 

O-Triptofan 143, 82 ± o, 13 L-Valinl 90, 75 ± o, 10 

L-Serină 60,62 ± 0,05 DL-Acid aapartic 73, 75± 0,08 
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1.6.3 Metode de determinare 

Miirimile molare parţiale se pot determina prin metode analitice şi grafice. 

Pentru exemplificarea metodelor de determinare se consideră volumul drept 

funcţie generală extensivă . 

Metoda analitică 

Metodele analitice presupun cunoaşterea dependenţei volumului de concentraţie. 

De exemplu, dacă volumul unei soluţii este dat de o ecuaţie de tipul: 

în care: 

• a, b, c şi d sunt constante caracteristice sistemului considerat; 

• Vi este volumul solventului; 

• n,.i numărul de moli de substanţă dizolvată. 

Volumul molar parţial al substanţei dizolvate se obţine în virtutea definiţiei 

atribuite printr-o simplă derivare: 

(1.59) 

Volumul molar parţial al solventului se obţine din ecuaţia lui Gibss: 

- V - n3V :i 1 1 I :i 
V, = --- = - (aVi - - ~ - dn,) 

n1 n1 2 
(1.60) 

Metoda graftcl directl 

Această metodă foloseşte dependenţa dintre volumul unei soluţii şi molalitate. 

Î.u unna analizei unui număr mare de exemple, se constată el dependenţa volu­

mului total al unui sistem de compoziţie nu este linia.rl (fig.1.1) . 
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V 

Figura I. I Metoda tangentei pentru evaluarea 

grafica a volumelor molan: partiale 

Se observă o variaţie continuă a pantei curbei, V 2 variind cu concentraţia 

soluţiei. 

Pentru o valoare arbitrar aleasă a concentraţiei, valoarea tangentei la curbă 

conduce la volumul molar parţial al substanţei dizolvate: 

(8V) -
tga = Eh½ = V2 

T,P,n 1 

Metoda intersecţlilor 

Metoda intersecţiilor cunoecutf. şi sub numele de metoda ordonatei la origine 

a f08t introdual de Bakhuia-Roozeboom şi se aplică numai în cazul componenţilor 

miscibili în orice proporţie, în sisteme binare. 

În aceutl metodl se reprezintă grafic volumul unui mol de soluţie funcţie de 

fracţia molarl a componentului diwlvat(fig. 1.2) . La un punct al curbei se duce 

tangenta care inteniecteul axele volumelor în punctele B pentru x2 = O şi B' 

pentru x2 = 1. 

Se demonstrează termodinamic corespondenţa dintre mărimile fizice ( volume 

molare parţiale ) şi cele geometrice: V 1 = AB şi V2 = A' B' . 
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V 

---
A 

B' 

c· 

I 

~ -- :-- (1-x 2) 

A' 
~-------

Figura 1.2 Metoda intersectiilor pentru determinarea 

volumelor molare partiale ale unui silltem binar 

Corespunzător ecuaţiei lui Gibbs volumul unui mol de soluţie este: 

V= xi V1 + x2V2 = (1 - x2)V1 + x2V2 

av av1 V av2 -
-=(l-x2)-- 1+x2-+V2 
8x2 8x2 8x2 

Dacl se ia în considerare ecuaţia (1.56), ecuaţia (1.62) devine: 

av =V2 -Vi 
âx2 

(1.61) 

(1.62} 

(1.63) 

Ecuaţiile (1.61)-§i (1.63) asociate într-un sistem de două ecuaţii cu două ne­

cunoscute V 1 şi V 2 permit obţinerea acestora. 

Rezultă că: 

V2-V1 

x1V1 +x2V2 
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Aceleaşi expresii se obţin pentru V 1 şi V 2 din consideraţii geometrice, astfel: 

_ av 
V,= AB = AC-BC = V-x2tga = V - x2âx

2 

· · av 
V2 = A'B' = A'C' + B'C' =V+ (1 - x2)tga =V+ xi -

8 . :C2 

1. 7 Mlrimi molare aparente 

Mlrimile molare aparente 88 folosesc pentru sisteme binare şi sunt funcţii demo­

lalităţi. 

În general, mlrimile molare aparente tJ,y 88 definesc prin relaţia: 

{1.66) 

unde: 

· Y este mlrimea care caracterizează amestecul format din n 1 +~moli; 

• 'Yi. este• mărimea molarl a componentului 1 pur; 

· t;y este mlrimea aparentl a compusului 2. 

Într-o soluţie binarl formată din n 1 moli de solvent şi ff2 moli de substantă 
dimlvati, avi.nd volumul V, volumul subetanţei dizolvate este V - n1 Vi, adică 
di(erenţa dintre volumul soluţiei şi volumul solv,iitului pur. Acest volum aparent 

al dizolvatului este transpus în volum molar apQnml, tpv , pentru o concentratie 

aleul, prin împlrţirea sa la numărul de moli de substanţă dizolvată. 

(1.67) 

Volumul molar aparent 88 identifică la diluţii extreme cu volumul molar pa.rţial 

al subetanţei dizolvate, astfel pentru o soluţie binarl se poate scrie egalitatea: 

(1.68) 

Această relaţie se poate generaliza: 
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Mărimile molare aparente au o utilitate termodinamică redusă dar sunt folosite 

uneori la calculul mărimilor molare partiale. 

Din ecuaţia (1.67) se poate obtine volumul soluţiei: 

(1.69) 

care prin derivare în raport cu n2 duce la expresia volumului molar parţial al 

substanţei dizolvate: 

(1.70) 

Folosind ecuaţia lui Gibbs pentru volumul soluţiei se poate deduce şi expresia 

lui V 1• 

Dacă se lucrează cu concentraţii exprimate în molalităţi, ecuaţia (1.70) ia 

forma: 

(1.71) 
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Capitolul 2 

Principiul întâi al termodinamicii 

Principiul întâi al termodinamicii reprezintă în formularea sa cea mai generală 

extinderea principiului echivalenţei aupra tuturor formelor de energie. 

Formularea cea mai generală a principiului întâi este cea dată de Robert Mayer 

în 1842 sub forma: eneryia nu poate fi creată din nimic şi nu poate fi anihilată . 

Dacă dispare o eneryie de un anumit fel, in locul ei apare o altă formă de ene1yie. 

Această formulare este cunoscută şi sub numele de principiul conservării e­

nergiei sau al indistructibilităţii energiei, sau al unităţii energiei şi al echivalentei 

dintre diferitele sale forme. 

Rezultă că diferitele forme de energie se tra.nşformă una în alta în proportii 

riguros echivalente, ceea ce înseamnă că în orice sistem izolat, conţinutul total de 

energie se mentine constant. 

O altă formulare a principiului întâi al termodinamicii este imposibilitatea con­

struirii unui perpetuum mobile de specia intâi, adică a unei maşini care să producă 

energie din nimic. 

Raportul de echivalenţă dintre călduri şi lucrul mecanic a fost stabilit în 

experienţele clasice ale lui Joule, prin care s-a convertit energia mecanică în energie 

termică cu ajutorul unui agitator cu palete introdus într-un vas cu apă. 

Dacă se fac o serie de experienţe de transformare a lucrului mecanic W, în 

căldură Q, se găseşte întotdeauna între aceste două forme de energie un raport fix : 

(2.1) 

Una dintre cele mai precise mi1surători ale echivalentului mecanic al caloriei a 
' ' 
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foot făcută de fizicianul român Miculescu în 1891. 

Datorită echivalenţei dintre diferitele forme de energie şi ţinând cont de convenţia 

de semn adoptată, rezultă că într-o transformare ciclică: 

W=-Q (2.2) 

cu condiţia ca W şi Q să se exprime în aceleaşi unităţi de energie. 

Lucrul mecanic şi căldura au aceeaşi valoare absolută, iar într-un proces ciclic 

suma celor două forme de energie este nulă. 

W+Q=O {2.3) 

Dacă procesul nu este ciclic, adică starea finală B diferă de starea iniţială A, 

căldură primită nu mai este egală cu lucrul mecani efectuat, deci suma lor nu se 

mai anulează. 

(2.4) 

Transformarea unui sistem poate avea loc pe căi diferite (fig.2.1). Dacă se 

respectă condiţia de a regăsi aceeaşi stare iniţială A şi aceeaşi stare finală B a 

sistemului, într-o serie de transformări, atunci energia totală schimbată de sistem 

cu exteriorul este constantă. 
' 

p 

V 
Figura 2.1 Schema unui proces ciclic 
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Prin definiţie această energie corespunde variaţiei de energie a sistemului: 

Raportat la transformlrile urmate de sistem pe căile 1,11 şi III se poate scrie: 

Wr + Q, = Wu + Qu = Wm + Q,11 = AE (2 .5) 

sau în general: 

W+Q=AE (2 .6) 

Lucrul şi căldura pot varia de la o transformare la alta, dar nu sunt variauile 

independente deoarece suma lor trebuie sl aibl o anumită valoare, AE , pentru o 

schimbare dată a stlrii termodinamice. 

Deci la fiecare stare a sistemului corespunde o funcţie determinată cu o an urni tă 

valoare, denumită energie internă. 

Energia internă este o proprietate caracteristică a sistemului, şi este detenui­

natl statistic de mişcările moleculelor şi atomilor care compun sistemul. Ea inel ude 

eJ}ergia de translaţie a moleculelor, energia tranziţiilor electronice şi a nucleelor. 

Energia internă nu depinde de calea pe care se realizează procesul, ea. depinde 

numai de starea iniţială şi de starea finală a sistemului, este deci o funcţie termo­

dinamică de ,tare. 

Energia internă a unui sistem este o funcţie univocă de variabilele: temperatură, 

volum şi variabilele de compoziţie: 

E = E(T, V, ni, ~ • ... , n;) (2.7) 

Variaţia elementară a energiei interne pentru sisteme cu compoziţie constantă 

este: 

dE = (8E) tf1' + (8E) dV 
8T V 8V T 

(2.8) 

Pentru sistemele cu compoziţie variabili, variaţtil. elementară a energiei are 

expresia: 

dE = (::r) <II'+ (!:) dV + L (:) dni (2.9) 
V,"' T,n, j I T,V 
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Un proces în curs de desfă.'?urare poate fi compus dintr-o serie de transformări 

i11fi11itczimJ.le. Astfel, ecuaţia (2.G) se poate descompune într-o infinita.te de ecuaţii 

d ifor('11~ia.le: 

dQ+dW=dE (2 .10) 

Spre deosebire de energia internă, lucr1.1l mecanic şi cantitate.a de.căldură care 

intervin în proces variază cu drumul um1at de la starea iniţială la starea finală a 

sistemului . rlQ şi ilW nu sun~ diferenţiale totale exacte, ele sunt cantităţi extrem 

de mici din energiile corespunzătoare şi pentru a sugera că nu sunt diferenţiale se 

notează fie cu c/Q(dW) fie oQ(Jw). 
0 În transformă.rile termorcec~_ice _sii;igyrele forme de energie care se iau în 

conside, aţie sunt căldura şi lucrul de dilatare (1.35), astfel că forma diferenţială a 

principiului întâi este: 

dQ = dE + PdV ·1 (2.11) 

2 .1 Energia internă în reacţii chimice 

În cursul unei reacţii chimice care se desfăşoară într-un sistem închis se înregistrează 

o variaţie de energie 6.E, care se poate calcula după următoarea schemă: 

în care 111,112, ... , 11; sunt coeficienţii stoechiometrici ai reactanţilor A1 , A2 , .. . , A;, iar 

~, 11~, ... , 11: au aceeaşi semnificaţie pentru produşii de reacţie A~, A;, ... ,~­
Fiecare participant la reacţie se caracterizează printr-o energie internă proprie: 

Ei, E2 , ... , E;; E~, E;, ... , E:. 

La momentul t = O al reacţiei în sistem sunt prezenţi numai reactanţii repre­

:Gen taţi prin n? , ng, ... , n? moli . După un timp, concentraţia reactanţilor se dimin­

uează şi apar produşii de reacţie, deci în sistem sunt n 1, n2 , ... , n; moli reactanţi şi 

n'1 , n~, ... , n: moli produşi de reacţie . 

Variaţia de concentraţie a reactanţilor şi a produşilor de reacţie într-un interval 

mic de timp, dt, se exprimă astfel: 
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· Corelaţia numerelor de moli cu coeficienţii stoechiometrici corespunzători din 

reacţie este redată, pentru fiecare component de şirul de rapoarte egale: 

_ dn1 = _ dn2 = _ dn; _ dni :_ dn~ _ _ dn: _ d.>. (2.12) 
"1 1.1oJ "i v'1 ~ . . . "i 

Mărimea ). a1te o coordonată de reacţie şi indică gradul de des1:ăşurare al pro­

c.esului} Zemansky a denumit-o grad de reacţie, iar De Donder a definit-o ca grad 

de avansare al reacţiei şi are valori între O şi 1 (O~>.~ 1). 

În condiţii de T şi V constante variaţia infinitezimală a energiei interne este: 

[
8E 8E 8E ] 

(dE)T,v = - ani dn1 + ~ dfl-J + ... + 8n. dn; + 
8E , 8E , 8Ed, 

+ an~ dn1 + ~ ~ + ... + ani ~ 
(2.13) 

Dacă se înlocuiesc variaţiile infinitezimale ale numerelor de moli ale reactanţilor 

şi produşilor de reacţie cu valorile coreepunzltoare relaţiei (2.12), ecuaţia (2.13) 

devine: 

(dE)r,v 

(2.14) 

Notând ;,. = Â, ~ = ti.Er,v repr~intă variaţia stoechiometrică a energiei 

interne la volum şi temperaturl constante, în cursul unei reacţii chimice: 

8E 8E 
ti.Er,P = L v.- , -L v, - (2.15) 

• an, ' ~ 
Ecuaţia (!U5) aratl că variaţia stoecbiometrid. de energie internă, Â Er,v se 

calculează ca o mărime de bilanţ. 

2.2 Semnificaţia derivatelor parţiale ale energiei 

interne 

Odată cu introducerea gradului de avansare al reacţiei, ecuaţia (2.7) ia forma: 

E = E(T, V, nt n~, ... , n~, .\) (2.16) 
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iar variaţia infinitezimală a energiei se exprimă astfel: 

(2.17) 

Sensul fi1ic al derivatelor parţiale ale energiei interne în raport cu parametrii 

asociaţi se pune în evidenţă combinând formularea principiului întâi (ec.2.11) cu 

ecuaţia (2.17). 

Astfel se obţine: 

dQ = dE + PdV = (~) dT + (:~) dV + (~1) d>. + PdV 
V,>. T,>. T,V 

sau: 

dQ- (:L., dT+ [ (:it +r] dV + (~!L/, (2.18} 

Dacă se consideră V şi >. constante, raportul: 

(2 .19) 

defineşte capacitatea calorică (molară) la volum şi compoziţie constante Cv,>. şi 

reprezintă cantitatea de căldură dată unui mol din sistem pentru a-şi mări tem­

peratura cu 1 °c. 
La T şi >. constante, raportul 

defineşte căldura latentă de expansiune,lr,>., şi este cantitatea de căldură care tre­

buie dată sistemului pentru a-şi menţine temperatura constantă, la creşterea volu­

mului cu o unitate, .în absenţa reacţiilor chimice. 

Această căldură izotermă de expansiune, ale cărei dimensiuni coincid cu ale 

presiunii este compusă din doi termeni: unul este presiunea externă P, şi celălalt 

(g~) reflectă atracţia reciprocă a moleculelor şi se numeşta presiune internă. 
T,>. 

Această presiune internă este valoric mică pentru gaze reale (comparativ cu valoa-

rea presiunii externe) şi este mare pentru solide şi lichide. 

În sfârşit la T şi V constante se obţine efectul termic al reacţiei: 

(2.21) 
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În limbaj termodinamic, t1Er,v este căldura de reacţie la temperatură şi volu111 

corn;tante, care în acord cu convenţia generală de semn poate fi: 

tiE < O pentru reacţii exoterme (exoenergetice) 

şi tiE > O pentru reacţii endoterme (endoeuergetice). 

Cu ajutorul semnificaţiilor derivatelor parţiale ale energiei interne ecuaţia ~ 2 .18) 

se formulează astfel: 

(2 .22) 

2.3 Entalpia şi semnificaţia derivatelor sale parţiale 

Este mult mai convenabil să se formuleze principiul întâi al termodinamicii alegând 

ca variabile independente ale sistemului presiunea şi temperatura. Constanţa aces­

tor parametrii de stare este mult mai frecvent întâlnită în practică, comparativ cu 

procesele care decurg la volum şi temperatură constante. 

Perechea de variabile temperatură şi presiune reprezintă în cele plai multe 

cazuri, condiţiile fireşti de desfăşurare ale proceselor fizico-chimice. 

Principiul întâi s-a adoptat condiţiilor menţionate, definindu-se o nouă fu11 c~ie 

de stare, entalpia {în greacă înseamnă conţinut caloric) căreia i se asociază vari­

abilele T, P şi Ă. 

Astfel, pentru un sistem cui componenţi: 

H = H(T, P, n~, ~ .... , n?, Ă) 

sau simplificat H = H(T, P, Ă). 

Principiu] întâi se reformulează în funcţie de entalpie H = E + PV astfel : 

dH = d(E + PV) = dE + PdV + V dP (2 .23) 

Ţinând seama de expresia principiului întâi dată de ecuaţia (2.11) se obţine: 

dQ =dH-VdP (2.24) 

Entalpia se mai numeşte şi funcţia calorică a lui Gibbs conţinut caloric sau 

căldură internă şi este o proprietate extensivă a sistemului întocmai ca energia 

internă. De asemenea variaţia ei elementară se exprimă printr-o diferenţială totală 
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exactă, ceea ce fizic înseamnă eă ea depinde numai <.le :,tarea imţ1a.lă ~1 !mala a 

sistemului: 

dH = (~) <lT I (c[)·)J;) dP ➔ (l;
1

1
:) ,/.>,. 

U.L P,>. f 1',,\ 0/\ l',1 ' 

(2.25) 

Sensul fizic al derivatelor pa..rţic.le a.Ic enta.11,iei î11 rnport cu parametri i w;uciaţi 

se pune în evidenţă combinând r rmularea principiului întâi ecuaţi a (2.24) cu 

ecuaţia (2.25): 

dQ=dH -VdP= (8:,) dT+ (:~n. dP+ (:1) .r,vd>.-VdP 
P,>. r,>. 

sau: 

dQ =(aH) dT+[( ~!f ) -v]c1P +(8H) d,\ 
&T V,>. \ f)p T ,>. f),\ T,P 

(2.26) 

Dacă se consideră P şi ,\ constanle, raportul 

(dQ) ( âll' di = · Dr ) = c,.,,). 
P,>. \ P,A 

(2.27) 

defineşte capacitatea calorică (molară) la presiune şi compoziţie constante, CP,A, şi 

care reprezintă cantitatea de căldură care trebuie dată unui mol din sistem pentrn 

a-şi mări temperatura cu 1°c. 
La T şi ). constante, raport1. ' 

defineşte căldura latentă de comprimare, l,q.,>. , care este întotdeauna o mărime 

negativă şi reprezintă căldura cedată de sistem la creşterea presiunii cu o unitate 

în urma comprimării sistemului la temperatură şi compoziţie constante. 

Dacă se menţin constante T şi P efectul termic: 

(dQ) = (aH) = !vr,, = flh,,. P 

d>. r,P a>. r,P • • 
(2.29) 

defineşte căldura de reacţie la temperatură şi presiune constante ţi reprezintă efec-

tul termic asociat unei reacţii chimice la T şi P constante şi care poate fi: 

-fl.H < O pentru reacţii exoterme (exoeuergetice) 

-fl.H > O pentru reacţii endoterme (endoenergetice) 
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Substituind semnificaţiile derivatelor parţiale ale entalpiei în ecuaţia (2 .2ti), 

principiul întâi se formulează astfel: 

(2 .:lO) 

Ecuaţiile (2.22) şi (2.30) sugerează posibilitatea stabilirii unor corela tii întn~: 

lr,>. ➔ hr,>. 

lr,v -t fvr,P 

(Ll.Er,v ➔ Ll.HT,P) 

Pentru aceasta se consideră că 7tQ este căldura absorbită de sistem în urn1a 

unui proces care poate avea loc la diferite perechi de variabile:(T,V) sau (T,1 >). 

Cele patru variabile posibile T, V, P şi ,\ sunt legate între ele printr-o ecuaţi e de 

stare F(T, V, P, ,\)=O, care explicitată în raport cu volumul este V = V (T, P, ,\) . 

Variaţia elementară a volumului va fi: 

dV= (:)P,>. dT+ (:~)T,>. dP+ (!~)T,P d,\ (2.31) 

Dacă ecuaţia (2.31) se introduce în expresia principiului întâi, formulat prin 

ecuaţia (2.22) se obţine: 

dQ = Cv,>.dT + lr,>. [( :) dT + ( :~) dP + (!~) d,\l + 6.Er,v d>. 
P,>. T,>. T,P 

(2.32) 

Grupând convenabil tennenii se poate scrie: 

dQ = [ev,>.+ lT,>. ( :) ] dT + lr,>. (:~) dP 
P,>. T,>. 

+ [,T~ (!~L,P +~Er+~ 
Această ecua ie se poate egala cu ecuaţia (2.30), ~bele reprezentâ.ud principiul 

întâi în variabilele T, P şi ,\: 

lr,>. ( !~) dP + [lr,>. (~~) + Ll.Er,v] d>. 
T,>. T,P 

= Cp,,..dT + hr,>.dP + ÂHT,Pd,\ (2.33) 
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Prin identificarea variaţiilor dT, dP şi d>. din ecuaţia (2.33) se obtin egalităţile: 

(2.34) 

(
âV ) hT,>. = lr,>. âP 

T,>. 
(2.35) 

sau: 

(:!t-V= (:~t [(:it +P] (2.36) 

t!,.HT,P = lr,>. (~:) + t!,.Er,v = (~:) [(::) + Pl + t!,.&r,v (2.37) 
T,P T,P T). 

Dru:ă ecuaţia (2.34) se particularizează pentru gaz ideal, ţinându-se seama că 

(a,-;) = O se obţine: 
IJV T,>. 

CP,>. = Cv,>. + P (:) P). = Cv,>. + P; = Cv,>. + R 

CP,>. = Cv,>. + R (2.38) 

Se obţine cunoscuta relaţie a lui Mayer de legătură între Cp şi Cv în cazul 

gazelor idea.le. 

Da.că se particularizează ecuaţia (2.37) pentru o reacţie care are loc în sistem 

de gaze iJeale, se obţine: 

t!,.Hr,P = l!,.Er,v + Pt!,.Vr,P (2.39) 

în care t!,,. VT .P este variaţia stoechiometrică de volum asociată procesului consid~ 

rat: 

care pentru gaz ideal este: 

(2.40) 

Astfel că relaţia (2.39) devine: 

l!,.HT,P = t:,.Er,v + fil'l!,.v (2.41) 
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2.4 Formulări particulare ale principiului I 

Principiul întâi al termodinamicii se formulează simplificat pentru procesele care 

decurg în condiţii speciale prin menţinerea constantă a unui a.numit para.metru de 

stare sau a unei mărimi termice într-un sistem monocomponent constituit dintr-uu 

mol de gaz ideal. 

2.4.1 Transformarea izotermă (T=constant) 

Pentru procesul de destindere izotermă a unui mol de gaz ideal expresia. principiulu i 

întâi (2.ll)devine: 

dQ= PdV (2.42) 

deoarece (dE)r = O, energia internă a gazului ideal este funcţie exclusivă de tem­

peratură. 

Pentru o transforma.re integrală, ecuaţia (2.42) devine: 

1 V2 dV V.: 
Q1➔2 = PdV = I RTV = R:J' lnv: 

Vi Vi 

(1.43) 

Cum Q = -W, rezultă el travaliul integral este: 

Vi P2 
wl➔2 = -Ql➔2 = R:J' ln- = R:J' ln-

V2 Pi 
(:l.44) 

Deci atât travaliul cât şi căldura depind numai de raportul volumelor (presiu­

nilor) caracteristice stărilor iniţială şi ·finală ale gazului ideal. 

În figura 2.2 este prezentată izoterma T în coordonate P - V. 

43 

https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



p 

p 
A 

B 
------- ·1· 

I - -

V 

Figura 2 .2 Lucrul mecanic in transformarea izoterma 

Suprafeţele de sub izotennă . ABV8VA şi ABP8 PA sunt egale şi reprezintă 

travaliul iutcgral W1➔:.i îu formulările cuprinse îu ecuaţia (2.44). 

2.4.2 Transformări izocore şi izobare 

Pentru un proces care are loc fără modificare de volum, V = e<mstant, ecuaţia 

( 2.11) devine: 

11Qv = dE (2.45) 

Se conferă în acest fel schimbului de căldură proprietăţile unei diferenţiale 

totale. Efectul termic integral va fi: 

(2.46) 

Cantitatea de căldură absorbită sau degajată de sistem afectează numai energia 

internă. 

Ţinând seama de ecuaţia (2.22), schimbul integral de căldură pentru un mol 

de gaz ideal, în condiţiile date va fi : 

T2 

(Q1➔2)v = f Cv,>.dT 
T1 

Îu transformările izobare P = constant, ecuaţia (2.24) se scrie: 

(dQ)p = dl/ 
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(dQ)p devenind diferenţială totală exactă. 

Efectul termic integral măsoară variaţia de autalpie a 1,i1,temului, adică: 

Travaliul integral va fi: 

W1-t2 = -P~V = -P(Vi - Vi) 

şi se poate ilustra grafic (figura 2.3), prin suprafaţa AVAVoB. 

p 

P=com1t. - - - - - - -

V 

Figura 2.3 Lucrul mecanic in procesul izobar pentru aazul ideal 

Cu ajutorul ecuaţiei (2.30), efectul termic integral se poate scrie astfel : 

7, 

(Q,_.2)p = I CpdT 
T1 

2.4.3 Transformarea adiabată 

(2 .50) 

(2.51) 

Procesele adiabate sunt cele care decurg fără schimb de căldură cu mediul încon­

jurător, adică dQ = O. 

Astfel ecuaţia (2.11) devine: 

dE+PdV =0; dE= -PdV (2.52) 
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Această ecuaţia în cazul gazului ideal este: 

dV 
Cv>.dT = -PdV = - RT-, V (2.53) 

Ţiuân<l seama de relaţia lui Mayer: Cp - Cv = R şi considerând coeficientul 

<le a<liabaticitate 'Y = Cp/Cv, ecuaţia (2.53) devine: 

adică: 

dV 
CvdT = -T(Cp - Cv) -

V 

ăT = -('Y- l)dV 
T V 

Această ecuaţie diferenţială se mai poate scrie şi sub forma: 

d lnT = -d lnvr- 1 

Prin integrare se obţine ecuaţia adiabată scrisă în perechea de variabile (T, V) 

lnT = - lnv-r-i + ln const. 

lnTv'}'- l = ln const. 

TV,.,_ 1 = const. (2.54) 

Pentru obţinerea ecuaţiei adiabatei în perechea de variabile ( P, V) se ţine seama 

de relaţiile: 

Cp - Cv =R 

' 
şi Cp/Cv = 'Y care duc la expresia lui Cv sub forma: 

R 
Cv= -­

'Y-1 

Substituind ecuaţia (2.55) în (2.53) se poate scrie: 

RdT -- = -PdV sau RăT = -('Y- l)PdV 
1- 1 

Dar pentru un mol de gaz ideal în virtutea legii generale PV = RT: 

RăI' = PdV + VdP 
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Substituind ecuaţia (2.57) în (2.56) se obţine: 

PdV + VdP = - "(PdV + PdV 
I 

VdP = -"(PdV, separând variabilele se poate scrie: 

dP dV 
- =-"(-
p V 

sau: 

d lnP = - d lnV7 (2 .58) 

Integrarea ecuaţiei (2.58) duce la expresia adiabatei în PV, cunoscută sub 1111 -

mele de ecuaţia lui PoiSBOn. 

lnP = -lnV7 + ln const. 

PV1' = const. (2 .59) 

Utilizând fie ecuaţia (2.54), fie (2.59) cu ajutorul legii generale a gazului ideal, 

se obţine şi cea de-a treia adiabată, în perechea de variabile T , P, sub forma: 

!.::.1 
TP,., = const. (2.60) 

Travaliul care însoţeşte o transformare adiabatl pentru un gaz ideal este o 

consecinţă directă a ecuaţiei (2.52). 

Pentru o transformare integrall: 

v, V, 

I I dV const ( 1- 7 1- ,.) 
Wt➔ll = - PdV = - const- = --- ~ - Vi 

V„ 1 - 'Y 
\li V. 

Se poate face următoarea consideraţie: 

PV7 = PV · V7- 1 = RT • v7 - l = const. 

vi_,, = Kl' 
const 

Cu aceasta ecuaţia (2.61) devine: 

R R 
W1 -+2 = - - - (Tii - T1) = --(T:i - T1) 

1 - ,., "(-1 

(2.61) 

(2.62) 

În situaţia în care intervalul de temperatură considerat Tii - T1, este atât de 

mic încât Cv este o constantă, lucrul mecanic se poate calcula şi cu relatia: 

(2.63) 
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2.4.4 Transformarea politropă 

Cuvâutul politrop provine <lin combinarea cuvintelor graceşt i ,,oly"- multe şi 

"troµos" - căi (schimbări), şi îi conferă procesului politrop calitatea de a cuprinde 

mai multe schimbări. Transformarea politropă este în măsură să fundamenteze 

toate celelalte transformări prezentate. 

• Îu procesele politrope capacitatea calorică C(m) a sistemului rămâne constantă: 

C(m) = 1tQ = const 
dT 

(2.64) 

Din categoria proceselor politrope fac parte două tipuri fundamentale: proce­

sele adiabate şi izoterme(v. 2.4.l şi 2.4.3). 

Procesele izocore şi izobare sunt considerate în categoria celor politrope numai 

în cazul gazelor ideale. 

Din expresiile capacităţii calorice şi ale principiului întâi (2.11) şi (2.24) pentru 

un gaz ideal rezultă: 

C(m)cfl' = Cvcfl' + PdV 

C(m)dT = Cpcfl' - VdP 

Aceste ecuaţii se mai pot scrie şi sub fonna: 

[C(m) - Cv)cfl' = PdV 

[C(m) - Cp)cfl' = - VdP 

În transformarea politropă variază atât presiunea cât şi volumul. 

(2.65) 

(2.66) 

(2.67) 

(2.68) 

Făcând raportul ecuaţiilor (2.68) şi (2.67) şi grupând termenii se obţine: 

_C_(m_)_-_C_P _d_V + _dP = O 
C(m)-Cv V P 

(2.69) 

Raportul 
C(m) - Cp 
-~--=m 
C(m) - Cv 

(2.70) 

<lefiue~te indicele de politropie, care în funcţie de procesul politrop luat în cousi­

<forare poate lua valori între -oo şi oo. Cu definiţia coeficientului de politropie, şi 

integrare, ecuaţia (2.69) conduce la: 

m lnV + lnJ-> = ln const 
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sau 
pym = const (2. 71 ) 

Prelucrând această ecuaţie cu ajutorul ecuaţiei de stare a gazului perfect SP. 

obţin politropele în variabilele T, V şi T, P: 

rvm- l = const 

!= 
TV m = const 

{2.72) 

(2 . 73) 

Din ecuaţia (2.70) se poate deduce capacitatea calorică a sistemului în funcţ ie 

de indicele politropiei: 

sau încă: 

C(m) - Cp = mC(m) - mCv 

C(m) - Cv - R = mC(m) - mCv 

R 
C(m) = 1 _ m + Cv 

Se disting următoarele cazuri: 

{2.74) 

a) m = O , C(m) = R + Cv = Cp, ceea ce înseamnă P = const, adică 

transformare izobară. 

b) m ➔ oo, C(m) = Cv, adică V= const; transformarea fiind izocoră. 

c) m = 1 , C(m) ➔ oo, ceea ce înseamnll. el l!.Q/tll' ➔ oo, tII' = O adică 

T = const şi deci transformarea este izotermă. 

d) pentru transformarea adiabată ms-a notat cu 'Y, 'Y = Cp/Cv. 

Lucrul mecanic în procesul politrop este: 

Vi 

W1--t2 = - I PdV 
V. 

Urmând acelaşi mod de calcul ca la transformarea adiabată se obţine: 
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Efactul tennic asociat transformării politrope se calculează din ecuaţia prin­

t.:iµiu lui iutâi al termodinamicii: 

T2 V2 

Q1 -,2 = j CvdT + j PdV {:l .76) 
T1 Vi 

Făcând calculele corespunzătoare se obţine : 

(2 .77) 

care se mai poate exprima şi sub forma: 

(2.78) 
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Capitolul 3 

Noţiuni de termodinamică 

statistică 

3.1 Probabilitate termodinamică. Distribuţia en-
. . erg1e1. 

Un sistem fizico-chimic format dintr-un număr foarte mare de particule elemeuta.re, 

în general molecule, poate fi studiat din două puncte de vedere: microscopic şi 

macr06Copic. 

Din punct de vedere micr06Copic interesează poziţia, viteza, energia, etc., fie­

cărei particule în parte, ceea ce constituie micmstarea sistemului. 

Macroscopic nu se urmăreşte comportarea moleculelor individuale, ci rezul­

tatul global reprezentat de proprietăţile macroscopice ca: presiunea, temperatura, 

energia internă, etc .. Mulţimea valorilor acestora defineşte macrostm·ea sistemului. 

În termodinamica statistică se stabilesc corelaţii între proprietăţile microsco­

pice (microstări) ale particulelor şi proprietăţile macroscopice ale sistemului (ma­

crostări). 

Se poate considera un exemplu foarte simplu şi anume uu sistem formal t.liu 

patru particule identice. Diu puuct de vedere cuantic, fiecărei molecule îi sunt 

accesibile patru nivele energetice de valori convenţionale: O, e, 2c, 3e. 

Se impune condiţia ca sistemul să aibă energia totală constantă :JE. Sunt posi­

bile mai multe distribuţii ale moleculelor pe nivelele energetice dispuuibile, adică 
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o serie de microstări ale sistemului compatibile cu macrostarea dată, deci energie 

totală constantă iji număr total de particule fixat. 

Se poate prezenta sugestiv priu schema: 

Nivelul energetic Numărul de particule de pe fiecare nivel 

Distributia I Distribuţia II Distribuţia III 

o 3 2 1 

€ o 1 3 

2€ o 1 o 
3e 1 o o 

Numărul de microstări 4 12 4 
Numărul total de microstări: 4 + 12 + 4 = 20 

Moleculele aflate pe un nivel energetic fonneză populaţia nivelului respectiv. 

Dacă particulele sunt discernabile, adică sunt identice dar discernabile prin coor­

donatele lor de poziţie (de exemplu fiecare colorată diferit) au rezultat numărul de 

microstări pentru fiecare distribuţie respectiv numărul total,prin permutările celor 

patru particule între ele. 

Din analiza combinatorie este problema combinaţiilor de N obiecte luate câte 

N1,N2, ... ,Ni, adică: 

(3.1) 

Având în vedere că numărul N este foa!te mare, numărul de combinări este 

practic egal cu numărul combinărilor corespunzătoare stării de probabilitate ma­

ximă. Din acest motiv se realizează studiul stării celei mai probabile (starea de 

echilibru) care permite stabilirea funcţiei de partiţie Ni = Ni(c, Yi), unde Yi este 

ponderea statistică sau grad de degenerescenţă al unui nivel energetic (numărul 

stărilor cuantice care corespund aceluiaşi nivel energetic). În această stare numărul 

maxim de combinări se identifică cu probabilitatea termodinamică,O. 

(3.2) 

În exemplul reprezentat schematic N = 4, i = 4, aBtfel aplicând relaţia (3.1) se 
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obţine: 

4! 4! 4! 
Cr = 3!0!0!1! = 4; Crr = 2!1!1!0! = 12; Cm= 1!3!0!0! = 4 

În cazul nivelelor neocupate, populaţia este zero, dar deoarece O!= 1, produsu l 

factorialelor nu se anulează. Deci:Cr,wu; = 20. 

Dacă se ia în considerare că fiecare stare de energie este degenerată de Yi ori, 

cu ajutorul relaţiilor (3.1} şi (3.2) se obţine pentru particulele discemabile rela\ia: 

(3.:.i} 

În ipoteza indiscemabilităpi particulelor valoarea probabilităţii termodinamice 

se reduce de N! ori, adică: 

(3.4} 

Pentru a calcula funcţiile termodinamice ale unui sistem macroscopic trt!Luie 

stabilit care este energia permisă unei molecule în sistem şi cwn sunt moleculele 

distribuite între nivelele energetice. 

Prima problemă se clarifică prin rezolvarea ecuaţiei Schrodinger pentru miş­

cările moleculelor şi mişcările din interiorul moleculelor, ţinând seama de limita de 

separaţie a volumului sistemului. 

În ceea ce priveşte modul de distribuţie a moleculelor pe diferite nivele ener­

getice se adoptă diferite legi de distribuţie statistice: legea de distribuţie Maxwell­

Boltzmann, legea Fermi-Dirac sau ~Einstein. 

Legile de repartiţie se stabilesc în cadrul fiecărei statistici, urmâud acelaşi 

mod de calcul. Astfel, în statistica Maxwell-Boltzmann se consideră următoarele 

condiţii impuse sistemului: 

-conservarea numărului de particule 

(3.5) 

-aplicarea principiului întâi unui sistem perfect sau unui sistem in care sunt 

prezente interacţii slabe. 

(3.6) 
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l'ri11 logaritmarea. relaţiei (3.4) se obţine : 

lu n = L N; ln g; - L N;! (3.7) 

Aplicâ.n<l aprnxirnaţia lui Stirling N! ~ ( ~) N, pentru N foart_e ma.re, în forma 

lo!{aritrnică: 

ln N! = N(ln N - 1) = N ln N - N 

Cu această aproximaţie, rela~ia (3. 7) devine: 

lnn = "2:,N;ln9; - EN;lnN; + "'E,N; (3.9) 
i i 

sau: 
9 · 

lu n = L N; ln __!__ + N 
; N; 

(3 .10) 

În cazul respectării condiţiilor (3.5) şi (3.6), la valori stabili te ale lui c şi g, îu 

ecuaţia (3.10) sunt variabile numai valorile N; . 

Pentru a avea un maxim trebuie ca : 

d lnn = O 

adică, folosind ecuaţia (3 .10) se obţine: 

( 
9; ) 9; ( - fh· ) d lnn = "'E,d N;ln N = :Ein NdN; + EN; -jf- dN; 

i a i 1 i N; 

g; 9i 
= L ln - dN; - L dN; = L ln - dN; 

; N; ; ; N; 

Numărul de particule se conservă şi <leci E dN; = O. 
i 

Relaţia (3.11) se scrie deci: 

Di11 ecua~iile (3.5) iji (3.6) rezultă că: 

LdN; =0 

Z:: cdN; = 0 
i 
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Matematic problema se r~zolvă prin metoda Lagrange, adică se înruuliesc 

ecuaţiile de cond_iţille cu multiplicatori nedeterminaţi: ecuaţia (3.13) se înmul~e~ te 

cu (-a), ecuaţia (3.14) cu (-/3). Prin adunarea ecuaţiilor de condiţie extremă a 

probabilităţii se obţine: 

(3.12) + (3.13)(-a) + (3.14)(-/3) = O 

Adică: 

(3 .15) 

care conduce la: 
g· 

(3 .16) ln _!_ - a - /35 = O 
N, 

sau 
N.. 

(3 .17) 1n __!.=-(a+ ,Bei) 
9i 

Ni = 9ie-(a+fJel) (3.18) 

Ecuaţia (3.18) arată că numărul de particule care aparţin unui nivel energetic, 

la echilibru, este proporţional cu ponderea statistică a nivelului respectiv şi variază 

exponenţial cu energia acelui nivel. 

Dacă ecuaţia (3.18) se însumează pentru toate nivelele energetice se obţine: 

de unde urmează că: 

N = e-Q Eg,e-~; 
i 

(3.19) 

(3.20) 

Suma de la numitor, z, are rol fundamental în mecanica statistică şi se numeşte 

sumă de stare. 

Ecuaţia (3.20) dă semnificaţia operatorului Lagrange. 

N 
-a=ln­

z 
(3.21) 

Substituind ecuaţia ( 3.20) în ecuaţ.ia { 3.18) ae obţine legea de distribuţie ( reparti 

Maxwell-Boltzmann: 
Ng,.e-/Je; Ni=_...;;. __ 

z 
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care spune că numărul moleculelor pe care se repartizează energia€;, este proporţional 

cu numărul total <le molecule, cu factoru l 13oltzmrum, e-/Je,, şi i :rs proporţional 

cu suma <le stare. 

Din ecu aţiile (3.12) qi (3 .16) se obţiue: 

(3 .23} 

Deci (3 = d ~•~
1 

• 

Se ştie că S = k ln n deci dS = kd ln O, şi în acel~i timp din expresia 

variaţiei de entropie dată de principiul al II-iea (8S/8E)v = ~' astfel că se obţine 

semnificaţia operatorului Lagrange (J: 

În felul acesta legea de repartiţie Maxwell-Boltzmann se scrie: 

Ng;e -e;/kT 
N;= ---­

z 

(3.24} 

(3.25} 

În mecanica cuantică, particulele sunt indiscernabile, astfel încât nu se mai 

poate pune problema care din ele ocupă o anumită stare energetică, ci numai 

câte sunt în această situaţie. În plus, pentru particulele de spin impar (electroni, 

protoni, neutroni,etc.) principiul de exclusivitate al lui Pauli mai impune restricţia 

că într-o a.numită stare cuantică (incluzând şi orientarea. spinului) nu se poate găsi 

decât o singură particulă. Ca urma.re a acestor concepte s-au dezvoltat două 

statistici noi. Statistica Fermi-Dirac, valabilă pentru particule de spin impar şi 

presupune că fiecare stare energetică poate avea cel mult un ocupant, iar ocupanţii 

nu se pot distinge unul de altul. În aceste condiţii numărul de particule, fermionii 

care ocupă nivelul energetic €; este: 

(3.26} 

Raportul N;/ g;, reprezintă densitatea medie 'de ocupare a nivelului i, ia~ relaţia 

(3 .26} îşi păstrează valabilitatea şi dacă se renunţă la gruparea nivelelor în benzi, 

tratând fiecare nivel în mod izolat, adică luând g; = 1. Atunci desigur, valoarea 

111 c,-<l ic a lui N; va fi un număr subunitar. 
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Statistica Bose-EiDBtein, se aplică la particulelor cu spin par (fotoni, deutu11i , 

helioni, etc.) consideră de asemenea particulele indiscernabile, dar fiecare stare <le 

energie poate avea oricâţi ocupaţi. 

În acest caz numărul de particule, bozoni, care ocupă nivelul energetic c; , este: 

N.- _ 9i 
I - eae/JE; - 1 (3 .27} 

Comparând cele două expresii (3 .26) şi (3.27) se vede că ele diferă numai prin 

semnul unităţii de la numitor. 

Un caz limită interesant este acela când exponenţiala de la numitor are valori 

mult mai mari decât unitatea, astfel că aceasta din urmă poate fi neglijată în primă 

aproximaţie. Se obţine în acest caz în ambele statistici formula limită: 

care nu este alta decât relaţia (3.18} din statistica clasică. 

3.2 Sume de stare (Funcţii de partiţie) 

Suma de stare este o mărime adimeDBională, calculul ei fiind foarte simplu pentru 

sisteme în care se prevede independenţa şi discernabilitatea particulelor. În acest 

caz energia sistemului este aditivă: 

(3.28} 

unde: 

-c:,r energia de translaţie a centrului de masă a moleculelor 

-er energia proprie pentru rotaţia moleculei în jurul centrului de masă 

-c:., energia de vibraţie a atomilor în molecule 

-ee energia tranziţiilor electronice 

-en energia mişcărilor nucleare. 

Admiţând independenta dintre diferitele mişcări (ecuatia 3.28} suma de stare 

se exprimă în forma: 

z = L 9tre- Elr/lcT L 9re- Er/lcT L g„e -Ew/lcT L 9ee- c./lcT L 9ne- c,. /lcT (3.29} 
i i i i i 
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(3.30) 

La calculul sumelor de stare se ia convenţional, ca origine a energiei (e = O) 

starea fundarncntală a particulei. 

3.2.1 Suma de stare de translaţie 

Dar 
h2 (n2 n2 n2) "'+ li+ " ttr = -8 2 b2 2 m a c 

(3.31) 

(3.32) 

în care: 

sau 

• nx, n 11 , n„ sunt numere cuantice de translaţie, numere întregi şi pozitive 

• a, b, c sunt laturile paralelipipedului care constituie volumul ocupat de par­

ticule 

• m este masa particulei 

• h este constanta lui Planck 

De asemenea: 

YtT = 1 

Cu ecuaţiile (3.32) şi (3.33), suma de stare de translaţie (3.31) devine: 

Cum raportul: 
h2 

----= Oi 
BmKTa2 ' 

(3 .33) 

(3.34) 
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numit temperatură caracteristică de translaţie, are o valoare foarte mică, peutru 

o moleculă <le gaz în condiţii normale este de ordinul de mărime 10-16K, sumele 

din ecuaţia (3.34) pot fi transpuse în integţale, adică: 

Cele trei integrale sunt identice: 

Se face schimbarea de variabilă: 

şi deci: 

Astfel 

2ax(2mkT) 112 

dn:i:= -----
h 

2a(2mKT) 112 [ 00 2 

/1 = h Io e- :i: dx 

Integralele de acest tip sunt integrale Poisson: 

100 - :i:2d ..fi 
e x=-

o 2 

Se obţine pentru / 1 expresia: 

(21rmkT) 1!2a 
11 = h 

Cu acest rezumat, ecuaţia (3.35) va deveni: 

Cum a · b · c = V, volumul ocupat de particule se obţine 
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3.2.2 Suma de stare de rotaţie 

Energia particulei în rotaţie este: 

unde: 

Zr = 'f gre- # 
o 

• -nr este numărul cuantic de rotaţie 

(3.38) 

(3.39) 

• -I este momentul de inerţie al particulei în raport cu centrul de rotaţie 

• -h este constanta lui Plank 

Gradul de degenerare al unui nivel de rotaţie este: 

(3.40) 

deoarece pentru o valoare nr dată., numărul funcţiilor de undă este dat de valorile 

lui m (număr cuantic magnetic) care pot lua 2nr + 1 valori. 

Cu ecuaţiile (3.39) şi (3.40) suma de stare de rotaţie devine: 

(3.41) 

La temperaturi uzuale cu excepţia moleculelor uşoare (H'J, D2 , HD) energia 

de rotaţie este relativ mică. în comparaţie cu produsul kT. De exemplu pentru 

molecula de N2 la 25°C, er ~ 5 · 10-4eV iar kT = 2.5 · 10- 'JeV. Deci se poate 

considera că energia de rotaţie variază în mod continuu (ca în mecanica clasică) şi 

se pot substitui surriele cu integrale: 

(3.42) 

sau: 
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Făcând substituţia: 

rezolvarea integralei dă expresia: 

81r2IkT 
z,.= h2 

(3 .4..3) 

În expresia obţinută (3.43) trebuie subliniată diferenţa între moleculele hornon11-

cleare (N2 , 0 2, Ch, etc.) şi cele heteronucleare (CO, NO, HCl, etc.). Dacă se p er 

mută între ei cei doi atomi ai moleculei, numai în cazul moleculelor heteronucleare 

rezultă o configuraţie nouă, la cele homonucleare datorită simetriei moleculei se 

reproduce configuraţia iniţială. În consecinţă, în fonnularea funcţiei de parti~ie 

z,. se introduce la numitorul expresiei fadorul de simetrie a, care are valoarea 2 

pentru moleculele homonucleare şi 1 pentru cele heteronucleare, deci: 

(3.44) 

Raportul h2 /Bn2 Ik = Or, defineşte temperatura caracteristică de rotaţie. 

În cazul moleculelor neliniare poliatomice se impune definirea a trei axe prin­

cipale de inerţie, astfel că momentele de inerţie ale moleculei sunt: I:~, /11 şi Iz, şi 

funcţia de partiţie are expresia: 
_, 

(3.45) 

În cazul moleculelor triatomice liniare a = 2 la moleculele simetrice (C0.1) şi 
a= 1 la moleculele nesimetrice (NNO,HCN). 

În cazul moleculelor neliniare poliatomice a este numărul de poziţii identice 

obţinute prin rotaţia molecule_i, de exemplu pentru: 

H20; a=2 

NH3; a=3 

CH4 ; a= 12 

C6H6; a= 12 etc. 

3.2.3 Suma de stare de vibraţie 
00 

Zv = L9ve-fi­
i= 0 
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Pentru obţinerea expresiei sumei de stare de vibraţie se asimilează molecula cu 

un oscilator armonic. 

Pentru o moleculă liniară formată din n atomi, în afara 1, ..delor de libertate 

electronice şi intrauucleare, sunt în total 3n grade de libertate din care 3 sunt de 

translaţie şi 2 de rotaţie, deci rezultă (3n - 5) moduri normale de vibraţie. Fiecare 

din acestea poate fi tratat cu o bună aproximaţie ca o vibraţie armonică cu o 

frecvenţă caracteristică. Similar pentru moleculele neliniare sunt posibile (3n - 6) 

moduri de vibraţie. 

Energia de vibraţie a unui oscilator armonic, are o componentă cinetică şi 

una potenţială, deci funcţia de partiţie de vibraţie se referă la un grad dublu de 

libertate. 

Ecuaţia lui Schrodinger dă pentru energia totală de vibraţie (cinetică+ potenţială) 

expresia: 

(3.47) 

unde n., = O, 1, 2 ... este numărul cuantic de vibraţie iar v„ frecvenţa de vibraţie a 

oscilatorului. 

În starea fundamentală (n., = O) energia de vibraţ~e nu se anulează, ea fiind: 

hv„ 
€(n,,)o = 2 

Diferenţa faţă de nivelul (n.,)0 este: 

(3.48) 

(3.49) 

Prin convenţie, contribuţia vibraţională la funcţia de partiţie se calculează pe 

baza diferenţiei energiilor de vibraţie, dată de relaţia {3.49), iar energia de zero 

este înglobată în energia de referinţă. 

Nivelele energetice de vibraţie nu sunt degenerate, pentru o valoare dată a lui 

n„ existând o singură funcţie de undă, deci Yi = 1. 

Ţinând seama de toate acestea, expresia (3.46) a lui z., devine: 

00 ,.., 

Zv = L e-TT"­
n.,,=O 

Dacă se introduce temperatura caracteristică de vibraţie: 

O _ hv„ 
.,- k 
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ecuaţia (3.50) devine: 
00 ' z,, = L e - nv,f (3 .52) 

nv=O 

sau: 
- -~ -2~ z,,-l+e +e + ...... . 

Această sumă este de fapt o progresie geometrică infinită cu raţia e- 0vJT !ji 

primul termen unitar. Suma unei astfel de progresii este: 

1 
Zv = -~ 

1- C T 

sau: 

[1 -~i-l Zv= -e T 

Expresia este valabilă independent de valoarea atribuită temperaturii caruc:te­

ristice de vibraţie, întrucât nu s-a făcut nici o aproximaţie de calcul. Se com;Lală 

neconcordanţa ei cu ecuaţia stabilită prin mecanica clasică. Coincidenta celor două 

relaţii se constată numai la temperaturi ridicate, când ecuaţia (3.54) se scrie: 

1 e~ 
Zv= 1 = I 

1-~ e'1- l 
(3 .55) 

revenind la semnificaţia temperaturii caracteristice de vibraţie (ec.3.51) ecua~ia 

(3.55) devine: 
eW 

z,, = eW -1 

Dezvoltarea în serie a exponenţialei are expresia: 

W, _ hllv ..!_ h11v ..!_ hllv 

( )2 ( )3 
e - 1 + kT + 21 kT + 31 kT + ... .. . 

Pentru temperaturi mari se pot neglija termenii superiori, 

primii doi, astfel: 

-numitorul expresiei (3.56) devine: 

-numărătorul aceleiaşi expresii se poate scrie: 

lim eW- ~ e0 = 1 
T➔oo 
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Cu aceste consideraţii se obţine forma clasică a funcţiei de partiţie pentru 

vibraţie: 
kT 

Zv=­
hvv 

(3.58) 

Suma de stare de vibraţie se adaptează pentru molecule poliatomice, luând 

în consideraţie numărul modurilor de vibraţie ale atomilor componenţi. Astfel, 

pentru i moduri de vibraţie, ecuaţia (3.54) se poate scrie: 

(3.59) 

3.2.4 Suma de stare nucleară (a spinului nuclear) 

Expresia generală pentru această sumă de stare este: 

(3.60) 

Datorită diferenţei de energie foarte mare între primele nivele energetice nu­

cleare, cca 1.MeV » kT, gradele corespunzătoare de libertate la temperatura 

obişnuită se pot considera neexcitate. Nucleele se află astfel în starea fundamen­

tală, deci (en)o = O. 

Primul nivel energetic excitat al nucleelor este atât de îndepărtat de starea fun­

damentală, încât practic nu este ocupat niciodată. Dacă numărul cuantic de spin 

al nucleului este i, degenerarea nivelului energetic nuclear fundamental (numărul 

stărilor cuantice ale stării fundamentale) este: 

(3.61) 

Cu aceste consideraţii expresia sumei de stare de vibraţie (3.60) devine: 

Zu = (gn)o = 2i + 1 (3.62) 

Termenul exponenţial din ecuaţia (3.60) intervine în expresia sumei de stare, 

numai la temperaturi foarte mari, temperaturi atinse în exploziile nucleare. 

Pentru o moleculă formată din n atomi, suma de stare nucleară are expresia: 

n 

Zn = fi(2i; + 1) (3.63) 
j = I 
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Evident, pentru moleculele biatomice expresia sumei de stare nucleară e:;te: 

Zn = (2i 1 + 1)(2i2 + 1) (molecule heteronucleare) 

z,.. = (2i + 1)2 (molecule homonucleare) 

(3 .G-1) 

(3.GS) 

La temperaturi obişnuite suma de stare nucleară este constantă. De aceea, ea 

nu intervine în calculul căldurilor specifice, definite ca derivatele energiei interne 

sau entalpiei în raport cu temperatura. Nucleele fiind în starea lor fundamenta.lă, 

sumele de stare nucleare se elimină şi în calculul constantelor de echilibru chimic. 

Suma de stare nucleară introduce un termen suplimentar în calculul entropiei ~i 

al energiei libere Gibbs, termen care dispare la calculul variaţiilor acestor mărimi 

asociate unei transformări chimice. 

Suma de stare nucleară are valori semnificative în cazul moleculelor biatomice 

homonucleare, spinul nuclear conduce la apariţia stărilor ORTO şi PARA, cărora 

le reviu ponderi statistice diferite (cazul hidrogenului). Moleculele de hid rogen 

cu spin antisimetric se numesc parahidrogen, iar cele cu spin simetric formează 

ortohidrogenul. 

3.2.5 Suma de stare electronică 

Expresia generală pentru suma de stare electronică este: 

(3 .66) 

Energia unui nivel electronic are expresia: 

ce= hv (3.67) 

în care veste frecvenţa tranziţiei între nivelul dat şi starea fundamentală. 

Dacă j este numărul cuantic intern, în cazul unui atom , degenerescenţa fiecărui 

nivel energetic este: 

9e = 2j + 1 (3.68) 

Introducând ecuaţiile (3.67) şi (3.68) în (3.66) se obţine: 

00 

Ze = L(2j + l)e- N, (3 .69) 
j -=O 
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i;au i11tro<lucâu<l temperatura caracteristică a. trauziţiilor uucleare Oe = ':; , ecuaţia 
sumei <le stare electronice devine: 

00 , 

Ze = I)2j + l)e- y (3.70) 
i =O 

Energia atomului în starea fundamentală este (ce)o = O, pentru primul nivel ex­

citat (ceh = hv1, pentru cel de-al doilea nivel (ceh= hv2 , ş.a.m.d . Numerele cuan-

tice interne corespunzătoare a.cestor stări sunt io, i1, h, ..... cu degenerescenţele 

corespunzătoare: 9o = 2jo + l; 91 = 2j1 + l;ş .a.m.d . 

În felul acesta ecuaţia (3.70) se poate scrie des~urat: 

~ ~ 
Ze = (2j0 + 1) + (2j1 + l)e- •-r + (2j2 + l)e- •T + ..... (3.71) 

Separarea între nivelele electronice de energie este în mod obişnuit de ordinul 

a I eV , deci:» kT, pentru temperaturi moderate (T < 1000K). De aceea, pentru 

astfel <le temperaturi în majoritatea cazurilor (cu unele excepţii , de exemplu NO) 

gradele de libertate electronice sunt neexcitate. 

De exemplu, pentru metalele alcaline; (ceh ~ 1 eV, iar starea fundamentală 

este 2s
112 

(j = 1 /2), ceea ce înseamnă că degenerarea (9e)o = 2 şi deci Ze = 2. 

În acest caz suma de stare electronică contribuie la entropia. şi energia. liberă 

Gibbs a m~talelor alcaline dar nu afectează capacitatea calorică. 

Pentru atomii halogeni, primele nivele energetice sunt 2p
312 

şi 2Pi,2 , deci: 

3 1 ~ ~ 
Ze = (2 · 2 + 1) + (2 · 2 + l)e- -.r = 4 + 2e- -.r 

3.3 Formularea statistică a energiei interne şi a 

entalpiei 

Plecând de la legea de distribuţie Maxwell-Boltzmann (ec.3.25) şi de la expresia 

energiei interne (ec.3.6) se obţine expresia energiei interne în forma: 
_ .!i.. 

}:g;e;e •-r 
E=N-i ___ _ 

z 
(3.72) 

Prin derivarea sumei de stare (ec.3.20) în raport cu temperatura în condiţii 

izocore, se obţine: 

(3.73) 
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Substituind această relaţie în expresia energiei interne (ec.3.72) se obţine ex­

presia statistică pentru energia internă: 

E=NkT -- = --(
8lnz) RT2 (81nz) 
ar v ar v 

(3 .74) 

Particularizarea pentru gaze ideale se face luând în considerare numai suma de 

stare de translaţie, deci: 

= 2 (âln Ztr) = D'T'2 __!!___ [i (21rmkT)
312V] = R:1'2~ = ~KT (3_7_1) E EIT . ifr fl,.L ar n h3 2r 2 

\ V V 

Evident, pentru entalpie, ţinând seama de ecuaţia de definire (ec.2.23) se obţi ne 

următoarea expresie statistică: 

(alnz) 
H = E + PV = R:1'

2 ar v + PV (3 .76) 

Particularizarea pentru un gaz ideal duce la expresia: 

3 5 
H = Eid + (PV)id = - IU' + IlI' = -Ill' 

2 2 
(3.77) 

3.4 Principiul echipartiţiei energiei 

Energia unei molecule se exprimă ca sumă a energiilor asociate tipurilor de mişcări 

(ec.3.28). Potrivit ecuaţiei (3.30) funcţia de partiţie a unei molecule se exprimă ca 

produsul sumelor de stare de translaţie, rotaţie, vibraţie, nucleară şi electronică. 

Dacă pentru expresiile diferitelor forme de energie se folosesc rezultatele fizicii 

clasice, se constată că toate formele de energie pot fi redate prin tem1eui pătratici 

de tipul a;p~ (etr = ½mv2; er = ½Iw2
; etc.). Dacă se consideră/ asemenea termeni, 

\ 

energia moleculei va fi: 

(3.78) 

şi corespunzător suma de stare: 

00 00 00 

z = f e- /Ja1P~dp1 f e- lJa2p;dJ'2 .. ... f e- /Ja1P}dp1 (3.79) 
o o o 

unde /3 = 1/kT (vezi ecuaţia 3.24). 
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Făcând substituţ ia y; = f3 112p; şi deci dy; = f3 112dp;, suma de stare devine: 

00 00 00 

z = p - 1/'J. J e- a,y~dy1 - p - l/'J. J e- a2y~ dY1- ---- - p - 1/'J. J e- a, ••' ·!IJ (3-80) 
o o o 

sau: 
_ p - 1111 _ p - 1121 . p - 1/21 = p - i1 f , J 

Z - I 2 -- - / I 2- -· / (3-81) 

u11de J este o mărime independentă de /3 şi deci de T . 

Logaritmând relaţia (3_81) se obţine: 

ln z 
f - 2 ln /3 + ln 11 + ln /2 + --· + ln 11 = 

= - { ln c~) + ln / 1 + ln I 2 + ___ + ln J I 

Curu energia internă pentru un sistem format din N particule se exprimă statis­

tic prin ecua~ia (3.74): 

E = NkT2 (âlnz) = NkT2 _L = NkT[_ = RT f 
âT V 'J:I' 2 2 

(3-82) 

sau: 

(3_83) 

Rezultatele obţinute constituie Principiul echipartiţiei energiei, conform căruia 

fiecărui grad de libertate îi corespunde o energie a moleculei egală cu kT /2_ 
Deci, pentru un sistem în echilibru format din particule indiscernabile cvasiin­

dependente cu energiile formate din suma a/ termeni pătratici, energia medie pe 

particulă este f "{ iar pentru un mol f «;' _ 
Principiul echipartiţiei energiei este cunoscut şi sub numele de principiul distri­

buţiei egale a energiei pe gradele de libertate ale moleculelor_ Acest principiu sa­

tisface numai parţial comportarea sistemelor simple_ Insuficienţele sunt eliminate 

de mecanica statistică cuantică-
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Capitolul 4 

Capacităţi calorice 

4.1 Definiţii 

Capacitatea calorică este o mărime caracteristică unui anumit sistem într-uu proces 

dat, şi este o consecinţă directă a principiului întâi al termodinamicii. 

Se definesc următoarele mărimi: 

-Capacitatea calorică medie, Cm, reprezintă ca.ntitatea de căldură dată unui 

mol de substa.nţă pentru a-i ridica temperatura cu Â.T grade. 

-Capacitatea calorică absolută, C 

C = lim _9_ 
~T-+O Â.T 

(4.1 ) 

(4.2) 

sau trecând la un interval infinitezimal se obţine capacitate calorică pentru o anu-

mitl temperatură, eliminându-se eroarea introdusă de variaţia capacitătii calorice 

în intervalul Â.T: 
llQ 

C= ­
dt 

(4.3) 

Definiţia (4.3) nu este univocă deoarece cantitatea de căldură necesară ridicării 

temperaturii corpului de la T la T + <lI' se face în condiţii diferite, la volum sau 

la presiune constantă, definindu-se corespu~tor capacităţile calorice la volum 

constant sau la presiune consta.ntă, Cv respectiv Cp. 
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Astfel, conform ecuaţiei (4 .3) se poate scrie: 

( 4.4) 

sau: 

(4.5) 

Capacitatea calorică este o proprietate extensivă, care depinde de natura sis­

temului şi este întotdeauna pozitivă. 

-Căldura specifică, c, ( capacitatea calorică a unui gram de substanţă) reprezintă 

căldura necesară unui gram de substanţă pentru a-şi ridica temperatura cu un grad. 

Convenţional se consideră că apa la 15°C şi la presiunea de 1 atm are căldura 

specifică 1 cal/ g · grad, şi rezultă că unitatea de cantitate de căldură este cantitatea 

<le căldură care la 15°C ridică temperatura unui gram de apă cu un grad (de la 

14.5°C la 15.5°, la P = I atm). Această unitate de căldură este numită calorie şi 

se notează cal15 • 

Capacitatea calorică este dată deci de produsul dintre căldura specifică şi masa 

sistemului : 

C=c·m (4.6) 

În chimia fizică, de obicei se foloseşte capacitate calorică molară ( căldură mo­

lară), definită prin produsul dintre căldura specifică şi masa moleculară: 

C=c·M (4.7) 

Capacitatea calorică a unui gram se numeşte căldură atomică. 

Unităţile de mă.sură pentru capacitatea calorică sunt în S.I . J /Kg • K sau 

J/mol · K, dar sunt tolerate şi unitşţile Kcal/Kg · K sau cal/mol· K. 

4.2 Capacităţi calorice ale gazelor 

Studiul capacităţilor calorice s-a fundamentat prin aplicarea mecanicii statistice 

dasice şi cuantice, iar ecuaţiile stabilite au fost verificate cu ajutorul datelor expe­

riment.ale disponibile. S-a demonstrat că pentru gezele monoatomice, capacităţile 

calorice su11t practic independente de temperatură în timp ce pentru gazele bi- şi 

poliatomice se curn;tată variaţii cu temperatura. 
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Conform principiului clasic al echipartiţiei energiei (ec.3.82), energia se repar-­

tizcază uniform pe cele f grade de libertate ale moleculei. Numărul şi felul gradelur 

de libertate ale diferitelor molecule, determinate <le natura, numărul şi mişcării(-! 

atomilor componenţi, conduc la valori diferite pentru energia moleculelor şi i111 -

plicit pentru capaciţăţile calorice: 

Cv = (âE) = IR 
aJ' V 2 

În tabelul 4.1 sunt prezentate valorile capacităţilor calorice calculate după priu 

cipiul clasic al echipartiţiei energiei comparativ cu valorile obţinute experirneotal. 
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. . -
I \"r. atomilor din Nr. gradelor El\"ERGIA MOLARĂ Cv(cal · moi- :· grad- 1 ) 

j din moleculă (n) de libertate 
: !tr Jr J,, ( *) E= JK[° CALCULAT EXPERI MEJ\TAL 

1 3 - - 3 RT ~R = 2, 98 Ar 2, 98 2 
: 2 3 2 2 7RT 

2 ~R = 6, 95 N2 4, 92 

i 3 3 2 8 131;7° 1fR= l2, 9 CO2 6. 82 

! molec.lin iare I 
3 3 3 I 6 12RT 1{-R = 11 , 92 -2 

molec.neliniare I 
I 

(*) J., = 2(3n - 5) pent ru molecule liniare şi J,, = 2(3n - 6) pentru molecule 

neliniare. 

(** ) Cp = Cv + R conform relaţiei lui Mayer (2.38). 

Cp(cal · mot- 1 • grad- 1 ) 

CALGCLAT j EXPERn1ENTAL 

~R = 4. 97 l Ar 4, 97 

J R= 8.94 N2 6. 95 

Jf R = 14, 90 C O2 8. 97 

i 

1{-R = 13. 91 I . 

I 
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Comparând valorile pentru capacităţile calorice calculate cu cele experimeutale 

se observă insuficienţele teoriei statistice clasice. 

Concordanţă între valorile calculate după principiul echipartiţiei energiei şi 

cele determinate experimental se observă numai în cazul gazelor monoatomice. 

Pentru moleculele bi- şi poliatomice valorile calculate sunt mai mari decât cele 

experimentale, ceea ce relevă că activarea gradelor de libertate nu este completă 

la temperaturi joase şi moderate. Contribuţia gradelor de libertate creşte odată 

cu creşterea. temperaturii. Sensul discordanţei se inversează la temperaturi mai 

mari. Valori mult mai apropiate de cele experimentale se obţin aplicând statisticii 

cuantică care permite calcularea energiei interne cu relaţia (3.74) şi capacitatea 

calorică la volum constant prin derivarea acestei relaţii în raport cu temperatura 

în condiţii izocore: 

(4 .8) 

unde z = ZtrZ,.ZtJZeZn, în funcţie de natura moleculei. 

Astfel, pentru un gaz monoatomic întreaga energie a moleculei este dată de 

tra.nslaţie, aşa încât conţinutul energetic al unui mol de gaz monoatomic va fi egal 

cu energia lui de translaţie. Ţinând seama de expresia sumei de stare de translaţie 

(ec.3.37), capacitatea calorică va fi: 

(Cv)u = ! [nr• (Din ''J'''l] = 

= 2KI'_!!_ [1n (21rmkT)
3
1
2v] RT2 â2 [1 (21rmkT)

3
1
2
V] = 

{ll' ha + oTJ n ha 

= 2RT_!_ - RT2 _2_ = ~R (4.9) 
2T 2T2 2 

Se regllseşte astfel prin statistica cuantică capacitatea calorică a unui gaz 

monoatomic: Cv = 3/2R = 2.98cal · mo1- 1 • grad- 1• Pentru moleculele bi­

şi poliatomice capacităţile calorice includ şi contribuţiile mişcărilor de rotaţie şi 

vibraţie, contribuţiile datorate mişcărilor nucleelor şi tranziţiilor electronice se iau 

în consideraţie numai~ondiţii speciale (vezi paragrafele 3.2.4 şi 3.2.5) . 

În cazul acestor molecule: 

Cv = _!!_ [RT2 81nZerZ,.Z11
] = 

{ll' {ll' V 
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ŢiuâmJ seama de expresiile sumelor <le stare de rotaţie şi v , raţie (ec.3.43 şi 

3.55) :;e obţine : 

şi 

(Cv), = ; . [KT' ( 81"T) J = !,(KT) = R 

Dar la temperaturi înalte: 
~ 

lim e T = 1 
T-too 

(4.10) 

Dezvoltând în serie exponenţială e8v /T după relaţia (3.57), făcând aceleaşi 

aproximaţii :;e obţine: 

Astfel că ( Cv )v va deveni: 

~ Ov 
eT -1~­

T 

lim (Cv)v = R 
T-too 

Astfel, în condiţiile activării complete a gradelor de libertate asociate moleculelor 

se obţine pentru o moleculă biatomică. 

(4.11) 

Ecuaţiile stabilite pentru capacităţile calorice prin statistica cuantică dau posi­

bilitatea de a reda mai riguros aceste mărimi la orice temperatură şi în funcţie de 

particularităţile structurale ale moleculelor, eliminându-se limită.rile principiului 

echipartiţiei energiei. 

Lipsa unor date moleculare împiedică obţinerea capacităţilor calorice prin metode 

statistice, motiv pentru care, dacă există suficiente date experimentale, se stabilesc 

ecuaţii empirice ale capacităţilor calorice, de obicei, polinoame simple care descriu 

i;atisfăcător dependenţa capacităţilor calorice cu temperatura: 

C P = a + bT + cT2 + ăI'3 + ..... (4.12) 
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4.3 Capacităţi calorice ale lichidelor 

În cazul lichidelor nu există o teorie a capacităţilor calorice, determinarea lor ex­

perimentală pentru lichide individuale sau grupe <le lichide, a permis obţirnm!a 

unor ecuaţii empirice, în măsură să redea dependenţa C p = Cp(T). 

Acestor formulări li s-au adăugat diferite reguli de calcul. Astfel, se poate folosi 

regula de aditivitate: 

(4.1:l) 

în care ~ este incrementul atomic pentru elementul i . Incrementele atomice suHt 

mărimi tabelate. Introducând în acestă relaţie valorile incrementelor corespuuză­

toare elementelor în fază lichidă rezultă valori mai mari ale capacităţilor calorice 

decât în faza solidă, ceea ce este firesc, în lichid numărul gradelor de libertate este 

mai mare. 

Un alt procedeu aditiv este cel propus de Johnson şi Huang pentru lichide 

organice cu mase moleculare mari, exprimat prin relaţia: 

(4.14) 

unde Oi reprezintă incremente atomice şi de grup. 

Pentru lichide polare sau ionice (compuse din ioni monoatomici) la temperatura 

de topire, Bridicka propune o ecuaţie de tipul: 

Cp = 7.25n (4.15) 

unde n este atomicitatea. 

Variaţia capacităţii calorice a lichidelor cu temperatura se poate reda ca şi la 

gaze prin ecuaţii empirice polinomiale. 

4.4 Capacităţi calorice ale solidelor 

Pentru solide s-au semnalat anumite regularităţi în ce priveşte valoarea capacităţii 

calorice, Cp, regularităţi concretizate în regula lui Dulong şi Petit ( 1819) potri vi t 

căreia căldura atomică a elementelor în stare solidă are o valoare de circa 6 

cal/atom · g · grad la temperatura ambiantă. Regula se aplică destul de biue 
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elementelor grele şi îndeosebi metalelor. Această regulă a adus chimiei multe ser­

vicii permiţând să se decidă în _cazuri incerte greutatea atomică a 1 i element din 

măsurători de călduri specifice. 

Regula lui Dulong şi Petit poate fi dedusă şi din teoria cinetico-moleculară 

clasică. De exemplu, la solidele monoatomice (metale) capacitatea calorică este 

determinată de energia de vibraţie a atomilor în nodurile reţelei cristaline. Aceasta 

are 6 grade de libertate (3 pentru energia cinetică şi 3 pentru cea potenţială), deci: 

6 
Cv = 2R= 5, 96 cal/atom• g • grad 

Pentru faze condensate, solide şi lichide, diferenţa Cp - Cv se determină cu 

relaţia: 

(4.16) 

în care: 

- a, este coeficientul de dilatare termică (ec.1.12); 

-(3,,, este coeficientul de compresibilitate izotermă (ec.1.14). 

La faze condensate, monoatomice, această diferenţă este mult mai mică decât 

la gaze, respectiv O, 2 - O, 5 cal/mol · grad faţă de 2 cal/mol · grad, deci pentru 

Cp se obţin valori concordante cu regula Dulong şi Petit (~ 6 cal/atom· g · grad). 

O altă regulă enunţată de Neumann şi Kopp prevede calculul aditiv al căldurilor 

molare din călduri atomice: 

(4.17) 

în care ni este numărul de atomi de specie i, iar Cp; este capacitatea calorică a 

elementului i. 

Această regulă are o valabilitate şi mai restrânsă decât cea a lui Dulong şi 

Petit. Se aplică mulţumitor unor combinaţii de tip salin, sulfuri sau cloruri, dar 

este inexactă pentru alţi compuşi, mai ales cei proveniţi din elemente care se abat 

ele însele de la regula lui Dulong şi Petit. Un exemplu care contrazice aditivitatea 

este cel al carburii de siliciu cu Cp = 2, 07 cal/mol -grad la T = 138K. La aceeaşi 

temperatură siliciul are Cp = 2, 44 cal/atom· g · grad. 

Deci, această regulă este confirmată numai la limită de mecanica statistică cla­

sică, ea nu cuprinde dependenta Cp = Cp(T), constatată experimental, relevând 
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insuficienţa statisticii clasice şi necesitatea tratării prin mecanica statistică cuan­

tică. 

Experimental s-a pus în evidenţă tendinţa de anulare a valorilor Cp în <lome11i11 l 

temperaturilor foarte joase; pentru diamant de exemplu, această tendinţă se rnaHi 

festă chiar de la 100 K, dar pentru alte corpuri Cp tinde spre zero, la temperatu ri 

mai joase. 

Toate datele experimentale arată că la temperaturi joase capacitatea caloricâ 

este proporţională cu puterea a 3-a a temperaturii absolute, stabilindu-se reg11l a 

cubului temperaturii absolute: 

( 4.18) 

Explicitarea constantei de proporţionalitate s-a realizat prin adaptarea teCJriei 

statisticii cuantice a lui Debye pentru limita inferioară a temperaturii . 

O teorie riguroasă a capacităţilor calorice a solidelor este dată de termodi 

namica statistică cuantică a lui Einstein şi Debye care pennit ca.leului exact al 

capacităţilor calorice la orice temperatură. 

Teoria lui Einstein, bazată pe teoria cuantelor a lui Planck, permite obţinerea 

variaţiei capacităţii calorice cu temperatura, în domeniul temperaturilor mijlocii 

şi înalte, asimilând solidul cu 3N oscilatori armonici per atom -gram, adică : 

~ 
E = 3NkT , T 

e"t - 1 
(4.19) 

Modelul Einstein conduce pentru Cv la temperaturi ridicate la valoarea 3R 

în concordanţă cu regula lui Dulong şi Petit. La temperaturi intermediare: (T < 

OE/2 = h11E/k; unde IIE este frecvenţa de vibraţie medie) concordanţa cu experienţa 

este bună, dar la temperaturi foarte coborâte, modelul lui Einstein prevede o 

scădere a capacităţii calorice mult prea rapidă (bruscă) faţă de datele experimen­

tale. Explicaţia pentru această neconcordanţă este că aproximarea lui Einsteiu 

presupune că toate modurile de vibraţie devin neexcitate la scăderea temperaturii . 

În realitate aceasta se realizează întâi pentru vibraţiile de frecvenţe mai înalte şi 
apoi la temperaturi scăzute pentru cele de frecvenţe joase. 

Pentru a obţine o ameliorare a modelului teoretic în domeniul temperaturilor 
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joase, Debye consideră că frecvenţele cele mai joase ale modurilor de vibraţie co­

n:~pun<l unor lungimi de undă mai mari decât distanţele dintre at ,i în reţea. 

În consecinţă, dist ribuţia frecvenţelor (de valori joase) va fi a, , · .:t.Şi ca îu mediul 

couli nuu. 

Debye consideră că atomii solidului execută vibraţii complexe care pot fi tratate 

ca m~cări armonice cu frecvenţe diferite. Astfel, un solid cu N atomi este privit 

ca uu sistem cu 3N oscilatori armonici cuplaţi cu 3N frecvenţe diferite, variind 

intre zero ~i o limită superioa.ră a frecvenţei Vmax, care se atinge când lungimea de 

undă a oscilaţiilor este de acela.'ii ordin de mărime cu distanţele interatomice. 

La temperaturi joase, valorile calculate cu modelul Debye pentru Cv, diferă 

<le cele olitinute cu modelul lui Einsteiu fiind în concordanţă mai bună cu datele 

experimentale. Pentru temperaturi joase T = O - 15 K se obţine regula cubului 

temperaturii absolute. 

4.5 Capacităţi calorice ale unor substanţe bio­

logice 

Pentru foarte multe substanţe biologice s-au determinat capacităţile calorice mo­

lare standard (P = 1 atm; T = 298.16K) prin metode calorimetrice. Astfel, pen­

tru cei mai cunoscuţi aminoacizi, valorile capacităţii calorice molare standard sunt 

prezentate în tabelul 4.2. 

Tabelul 4.2 Capacităţi calorice molare standard ale aminoacizilor (J • mol- 1 • 

K-1) 

Aminoacidul C°,, Aminoacidul ci Aminoacidul ci 
Glicină 99,25 Asparagină 155,26 Lizină 239,02 

Alanină 122,31 Glutamină 175,14 Arginină 261,08 

Valină 168,91 Serină 135,63 Histidină 249,65 

Leucină 201,05 Treonină 166,18 Tirozină 238,27 

Există date asupra capacităţilor calorice pentru multe proteine cu diverse roluri 

în procesele metabolice. În general valorile capacităţilor caiorice molare sunt date 
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pe intervalul de temperatură JO - 310K. În t abelul 4.3 sunt pre7entate c1 r-e1.. , .. ) 

valori pentru albumina bovină, o bmecunoscută proteină solubil;' în cq.Jft 

Tabelul 4.3 Capacitatea calondi pentru albumina bovină ( J · K - 1 l00g 1
) 

T(K) Cp T(K) Cp T(K) G'p T(K) Cp 

10 1,854 55 28,62 140 66,47 230 100,30 

15 4,236 60 31,38 150 70,28 24 , 104,03 

20 7,062 70 36,54 160 74,09 251) 107,96 

25 10,14 80 41,61 170 77,86 260 111,93 
~--· 

30 14,33 90 46,25 180 81,63 270 115,95 

35 16,61 100 50,57 190 85,3" :L "O 120,01 

40 19,72 110 54,71 200 8Y, ! > 'L(Jfl 124,20 
•" 

45 22,7'2 120 58,77 210 92,84 300 128,38 
- - . 

50 25,72 130 62,66 220 96,5:J :J IO 132,61 

Chimotripsina ia naştere în pancreag sub forma chimotripsinogenului inactiv, 

care este o proteină cu greutatea moleculară de 25.000. Pentru această. protein, 

sunt de asemenea cunOBcute valorile capacităţii calorice pe acelaşi interval de tem 

peratură (10-310K) şi sunt prezentate în ta.belul 4.4. 

Tabelul 4.4 Capacitatea calorică pentru chimotripsinogen (J • K - 11009- 1) 

------ - ---
T(K) Cp T(K) Cp T(K) Cp T(K) ('p 

10 1,875 55 29,35 140 67,18 230 101,72 

15 4,345 60 32,21 150 70,99 240 105,61 

20 7,292 70 37,50 160 74,76 250 109,55 
--

25 10,53 80 42,28 170 78,61 260 J 13,61 -- ---- - --·- --·-- - ----- ---·- - - - . ------
30 13,88 90 46,88 180 82,46 270 117,63 

e------ - --
35 17,15 100 51,15 190 86,27 28U 121,73 

- --- --- --- ---
40 20,34 110 54,88 200 90,12 290 125,91 

i------ - ·- - -- ·-· 

45 23,39 120 59,36 210 94,02 ,300 130,14 
·-

50 26,41 130 63,33 220 97,83 310 134,33 - -----· - --
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Pentru o proteină fonnată din n aminoacizi şi i lanţuri peptidice, capacitatea 

cal,irică se poatl. calcula cu rc latia: 

n 
L Cp(aminoacid) - (n - i)34.7 

(
,O _ ,_· __ c_ l ___________ _ 

' P - -
1'vf 

(4 .20) 

în care: 

n 
• L Cp(aminoacid) este suma capacităţilor calorice pentru cei n aminoacizi 

;~ 1 
(./ · 11wl - 1 • K - 1); 

• (n - i )34.7 este corecţia pentru formarea a (n - i) legături peptidice (J • 
mol- 1 • K - 1 ) ; 

• M este masa moleculară. 

Din tabelul 4.2 se poate desprinde faptul că diferenţa între căldurile specifice 

ale arniuoacizilor omologi sunt foarte mici (<le exemplu pentru glicină şi alanină 

<lifcre11ţa este 0.0509 cal• g- 1 • K - 1) . 

Cu această consideraţie, utilizând ecuaţia ( 4.20), pentru cele mai multe proteine 

la temperatura caracteristică organismelor vii, căldura specifică are valoarea de 

1.2 - 1.3 J. g- 1 • K - 1• 

Pentru soluţii de proteine capacităţile calorice se obţin din contribuţii de grup 

ţinând s~ama de solvatarea grupelor polare, de aportul grupelor nepolare cu incre­

mentele corespunzătoare şi de aportul ionizării. 

Concordanţa între valorile experimentale şi cele calculate <lin contribuţii <le 

grup fiind satisfăcătoare. 
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Capitolul 5 

Aplicaţii ale principiului întâi în 

procese fizice 

Principiul întâi &I termodiuawlcii pc~rmite concretiza.rea. t•uomtmelor li :,d<:c! 11 1111 

mlrimi energetice asociate transform~rilor fizice corespuuz#l,toara. 

5.1 Efecte termice în schimbări de stare 

Trecere& unei substanţe dintr-o stare de agregare în &ltl stare de a.gregar , di11 tr-

o forml &lotropl sau polimorfi îu &ltl farml alotropl sau poliworfl , rtiµrn 'ti11Lă 

o achiJubare de stare (tranafonn&re de fazi). Astfel, eubatauţa A po11tt 1111f~ri 

urmlltoarelo tranafonnlri: 

• A(,) ~ A(1)i TOPIRE' 

• A(1) .. A(,)i V APOJU ZAR E 

• A(,) .,. A(11) i SC/ BLl M All/!7 

• Almud4/.f) A (rnodt/.ll)i 'l'H.ANSF. ALOTROPĂ A ELEMENT~~!.~ Hl SAU 

P<>LlMORFĂ A COMBINA'fULO l. 

Efec: ielo termice ca.re tn~o\lll:IC acoi,Le tnl.11ul'orm1Lrl , la o a.uumlUl L11 11p,•1 ,1Lurl1 

1I µre&luue 8e xprlm tu raport cu vruiaţla cm tal piui, cAfoululil •a <11r~r 11 ~rt 11 i 11 Lre 

euttLlpla. stlrll tt11ale ijl & 11tlrll lnlţlale a rd11te111ulul comddtm.\t , u u.cortl cu pi-lHl'lpiul 

întâi al termotlîruuulcll. 
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Schimbarea stării de agregare a unui corp pur C se poate reda schematic prin 

cchilil,rul celor două faze a şi {): 

Echilibrul <le fază este dinamic, în orice moment trec dintr-o fază în alta, dn 

moli, deci, pentru o transformare elementară dn° = dn/J: 

(5.1) 

în care HfJ şi H 0 sunt entalpiile corpului în cele două faze. 

Pentru un proces integral dn = d).. şi deci dH / dn = /j.fl rezultă că: 

Ordinea valorilor termice este următoarea: 

unde: . /j._tr H este efectul termic care însoţeşte o transformare a.lotropăsau polimorfă; 

./j._t H este efectul termic care însoţeşte topirea; 

-/j.0 H este efectul termic care însoţeşte vaporizarea; 

. (j.•b H este efectul termic care însoţeşte sublimarea. 

Aceste efecte termice sunt tabelate pentru foarte multe corpuri. 

Efectele antagoniste ( topire-solidificare; vaporizare-condensare) sunt caracteri­

zate de efecte termice egale dar de semn contrar. 

Efectele termice care însoţesc trecerea dintr-o formă polimorfă în alta prezintă 

importanţă în industria farmaceutică, deoarece sunt direct legate de biodisponi­

bilitate. 

5.2 Călduri de amestecare 

Sistemele omogene formate din doi sau mai mulţi componenţi pot fi obţinute din 

compoueu~i care se găsesc în aceeaşi stare de agregare prin procesul de amestecare. 

Deci la amestecare componenţii iniţiali sunt în aceeaşi stare de agregare cu 

solu~ia fiuală. 
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Efectul termic de amestecare însoţeşte trecerea unor componenţi afl aţ i în aceea.'ji 

stare de agregare, din starea pură în starea de amestec, la T şi V constante ( EM) 

sau la T şi P constante (HM) . 

Dacă se consideră corpurile A 1, A2, •• • , Ai, reprezentate de numerele de moli 

ni, n2, .. . , n; cu entalpiile corespunzătoare H 1, H2, ... , Hi se pot scrie entalpi;ie înain te 

(iniţial) şi după (final) amestecare. 

Variaţia integrală a entalpiilor la amestecare va fi: 

sau: 

l:iH = L n;(Hi - H;) 
i 

(5.'.l) 

(5.3) 

(5 .4) 

(5 .5) 

Variaţia integrală a entalpiei de amestecare se notează cu HM = !:iH (căldură 

de amestecare). Uzual se lucrează cu căldura molară de amestecare, adică: 

(5.6) 

În sisteme fără interacţii, mărimile molare parţiale se identifică cu mărimile 

molare şi în acest caz amestecarea se face fără efect termic. 

Analog, se poate trata procesul de amestecare la T şi V constante, obţinându-se 

expresia pentru energia internă de amestecare. 

Ecuaţiile generale ale mărimilor molare parţiale se aplică formulării relaţiilor 

dintre entalpiile molare parţiale ale componenţilor unui sistem. 

Entalpiile molare parţiale nu se obţin în valoare absolută ci numai ca diferenţe 

H; - Hi. Căldura de amestecare se determină calorimetric, astfel că depeudeuţa 

HM = HM (x2) poate fi cunoscută. În cazul unui sistem binar diferenţele H 1 - H 1 şi 

H 2-H2 se obţin prin metoda intersecţiilor din reprezentarea grafică HM= HM (x2 ) 

(paragraful 1.6.3). 

83 

https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



Adaptarea ecuaţiilor (1.64) şi (1.65) pentru amestecare duce la expresiile: 

- u aHM 
H1 - H, = H - x2 - - (5.7) 

âx2 

fii'. 

(5.8) 

Efectele termice se înregistrează şi la amestecarea unor soluţii, de exemplu la 

formarea unei soluţii ternare din soluţiile binare corespunzătoare. 

5.3 Efectele termice asociate dizolvării 

Fenomenul de dizolvare se caracterizează prin stări de agregare diferite ale componenţilor 

iniţiali, regăsiţi <lupă proces, în fază unică. 

Acest fenomen se poate exemplifica prin dizolvarea solidelor în lichide cu for­

marea uuui sistem lichid. 

În acest proces intervin şi călduri latente de tranziţie dintr-o stare de agregare 

în alta, astfel că efectele termice asociate dizolvării dep~esc valoric mult, pe cele 

de amestecare. 

Dacă se consideră dizolvarea unei cantităti dintr-un solid, n:i moli, în cantitatea 

de apă, n 1 moli, necesară pentru a obţine o concentraţie finală m, se poate scrie 

variaţia elementară de entalpie: 

unde: 

·HP este funcţia calorică molară a solventului pur; 

-H2 este funcţia calorică molară a substanţei solide; 

(5.9) 

·H1 şi H2 sunt mărimile molare parţiale ale solventului respectiv dizolvatului 

în soluţie. 

Prin gruparea convenabilă a termenilor se poate scrie: 

(5.10) 

care prin integrare duce la obţinerea efectului termic integral: 

(5.11) 
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Raportul dintre efectul termic exprimat prin ecuaţia (5.11) şi numărul de moli 

de substanţă dizolvată defineşte căldum integrală de dizolvare,.6.iHd;z: 

(5.12) 

şi care reprezintă cantitatea de căldură care însoţeşte dizolvarea unui mol de 

substanţă solidă într-o anumită cantitate de solvent, pentru a se ajunge la o 

concentraţie prestabilită. 

,6.i Hdiz este o mărime intensivă (raport de două mărimi extensive) şi depinde 

de concentraţia soluţiei prin intermediul entalpiilor molare parţiale, ll 1 şi lf 2 . 

La diluţie extremă: 

şi respectiv: 

lim H 1 =H't 
n2➔0 

ceea ce duce la căldura integmlă la diluţie extremă: 

(5.13) 

,6.i ~,., se numaşte căldură primă {standard} de dizolvare şi reprezintă efectul 

termic asociat dizolvării unui mol de sare într-o cantitate atât de mare de solvent 

încât să rezulte o soluţie infinit diluată. 

La cealaltă extremă, la saturaţie, efectul termic care însoţeşte dizolvarea unui 

mol de substanţă într-o cantitate de solvent pentru formarea unei soluţii saturate 

defineşte căldura totală de dizolvare sau căldura integrală de dizolvar-e la saturaţie, 

,6.iHdf;: 

Ain•cat--'- n••' - n.• u di.t: - '..I '..I (5.14) 

Prin derivarea ecuaţiei {5.11) în raport cu numărul de moli de solvent se obţine 

căldura di/ erenJială de diluare, .6. d H dii: 

(â,6.H) - · nO d a;;- = H 1 - n 1 = .6. Hdil 
I n2 

{5.Hi) 

şi reprezintă efectul termic care însoţeşte diluarea unei cantităti mari de soluţie prin 

adaosul unui mol de solvent, astfel încât concentraţia finală a soluţiei să rămână 

practic constantă. 
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Pd11 derivarea acelciruji ecuaţii (5.l 1) dar în raport cu numărul de moli de 

:;ub~ ta11tă dizolv.,tă se obţine că/dum difenmJia/ă de dizolvare, D.df ' , . 

( 5.16) 

şi este efectul termic care însoţeşte dizolvarea unui mol de substanţă într-o canti­

tate foarte mare de solu~ie astfel încât concentraţia ei să rămână neschimbată. 

Căldurile diferenţiale sunt mărimi intensive, pot fi exoterme sau endoterme, 

sunt mici ca valoare şi depind de concentraţie. 

La diluţie extremă, căldura diferenţială de dizolvare se identifică cu căldura 

primă de diwlvare. 

(5.17) 

La saturatie căldura diferenţială de dizolvare este numită căldură ultimă de 

dizolvare, D. d H:if;: 

(5.18) 

şi reprezintă efectul termic care însoţeşte dizolvarea unui mol de substanţă într-o 

soluţie nesaturată care conţine un mol de substanţă solidă pentru a obţine o soluţie 

saturată. 

Acest efect intervine la echilibrul de fază dintre o soluţie saturată şi solidul pur. 

Introducând ecuaţiile (5.15) şi (5 .16) în expresia căldurii integrale de dizolvare 

(ec. 5.12) se obţine: 
A iH ni A dH· Ad 

U diz = - u dii + U Hdiz 
n2 

(5.19) 

expresie care permite obţinerea căldurilor diferenţiale prin derivare în raport cu 

n 1,n2 sau n 1/n2 . 

Ai;tfel, derivând ecuaţia (5.19) în raport cu raportul n1/n2 , rezultă: 

În acord cu ecuaţia Gibbs-Duhem (1.54;1.55) suma ultimilor doi tem1eui este 

1111l ă, deci : 

( 5.20) 
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Dacă se cunoaşte dependenta fli Hdi:,; - (nt/Tv.i),atunci tangenta (derivata) într­

un punct corespunzător unei anumite valori pentru raportul n 1 /n2 este tocmai 

căldura diferenţială de diluare. 

Dacă ecuaţia (5.19) se derivează în raport cu n2 , se obţine: 

(5.21) 

sau: 

(5.22) 

Cu ecuaţia (5.22) expresia căldurii integrale de dizolvare (5.19) devine: 

(5.23) 

sau: 

(5.24) 

Dacă ecuaţia (5.19) se derivează în raport cu n1 , se obţine: 

(5 .25} 

Integrarea ecuaţiei (5.25) între limitele ni, corespunzătoare unei concentraţii 

ni/n2 şi n1 -+ oo corespunzătoare diluţiei extreme, se obţine: 

adică: 

AiHO AiH - AiH u /M:,; - u. di:,; - u. dU 

sau: 

(5.26) 

În procesul de diluare se defineşte şi căldura integrală de diluare, tliHdu, care 

reprezintă efectul termic ce însoţeşte adaosul unei cantităţi foarte mari de solvent 

(practic infinită) la o soluţie de concentraţie dată, care conţine un mol de substanţă 

dizolvat, pentru a se obţine o soluţie infinit diluată. 
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Schematic se poate reprezenta astfel: 

6.H = (n, + n~)H~ + n2H~ - n1H1 - n'1H? - n2H2 

La diluţie infinită 1-J~ = H?, astfel încât ecuaţia (5.27) devine: 

sau: 

6.;Hd;1 = - ni (Hi - If:) + (H2 - l½) 
n2 

îu care H~ şi H~ sunt entalpiile molare parţiale în soluţii infinit diluate. 

(5 .27) 

(5.28) 

(5.29) 

Căldura integrală de diluare este o mărime intensivă şi variază cu concentraţia. 

Ecuaţiile întâlnite în acest paragraf se pot restrânge prin substituirea diferenţelor 

de entalpii cu mărimi relative L, cu următoarele semnificaţii: 

(5.30) 

unde L1 este entalpia molară parţială relativă a solventului. 

Entalpia molară parţială relativă a substanţei dizolvate este: 

(5 .31) 

Se defineşte şi entalpia relativă a substanţei dizolvate independentă de concen­

traţie: 

(5.32) 

Mărimile termice prezentate pentru dizolvare şi diluare pot fi obţinute direct 

din <late măsurate. Chiar şi efectele diferenţiale rezultă ca extrapolări ale datelor 

experimentale. 
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Capitolul 6 

Termochimia 

Un capitol special al aplicaţiilor principiului întâi al termodinamicii îl constituie 

termochimia care studiază efectele termice care însoţesc reacţiile chimice. 

În tratarea termodinamică a reacţiilor se determină variaţia de entalpie, /),. f f r ,1,, 

pentru reacţiile la T şi P constante, şi variaţia energiei interne, !),.Er,v, pentru cele 

care decurg la T şi V constante. 

Caracterizarea termochimică a reacţiilor impune indicarea efectelor termice 

standard care le însoţesc. Condiţiile standard sunt reprezentate de presiuuea <le 

P = 1 atm şi temperatura T = 298, 16K (25°C) . 

Ca stare de referinţă pentru reactanţi şi produşi de reacţie se consideră în geue­

ral, pentru lichide şi solide, starea pe care o iau în mod spontan aceste substanţe în 

condiţii standard. Pentru gaze, starea de referinţă este cea de gaz perfect (ideal), 

la P = 1 atm. 

Reacţiile pot avea loc cu absorbţie de căldură, adică sunt endoterme cu efect 

termic asociat pozitiv şi cu degajare de căldură, exoterme, cu efect termic asociat 

negativ. 

Pentru orice reacţie termochimică este obligatoriu să se indice starea <le agre­

gare (s,l,g), precum şi modificaţia cristalină sau starea alotropă a reactanţilor şi 

produşilor de reacţie. Efectele termice care însoţesc schimbările de stare de agre­

gare sau alte modificaţii de natură fizică se adaugă la efectul energetic al reacţiei 

respective. 

În studiile termochimice nu se obţin informaţii privind valoarea absolută a 

conţinutului caloric al substanţelor ci numai variaţia sa în urma unui proces. 
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As tfel pentru o reacţie care are loc după schema generală: 

L-cuaţia pentru bilanţul <le entalpie care însoţeşte reacţia este: 

(6.1) 

Regularităţile urmate de efectele termice care însoţesc reacţiile chimice sunt 

stabilite de legile termochimiei. 

6.1 Legea Lavoisier-Laplace 

Primele măsurători termochimice au fost efectuate cu un calorimetru cu gheaţă de 

Lavoisier căruia i se datorează enunţul primei legi termochimice, după care, pentru 

două procese inverse, căldurile de transformare sunt egale şi de semn contrar. 

Enunţul complet dat de Lavoisier şi Lapia.ce este: cantitatea de căldură ab­

sorbită sau degajată la descompunerea unui corp compus din elemente este egală 

cu căldura degajată sau absorbită la formarea compusului din elemente. 

Această lege are un caracter axiomatic &i rezultă foarte uşor din bilanţul en­

talpiei în procese inverse care decurg la aceeaşi temperatură şi presiune. 

6.2 Legea lui Hess 

În 1840, pe baza unui numlu- mare de măsurători calorimetrice executate de însuşi 

Hess, a dedus următoarea lege: "căldura de reacţie (.6.Hr,Pi .6.Er,v) nu depinde 

de drumul urmat de reacţie, adică de stadiile ei intermediare, ci depinde nwnai de 

natura şi starea reactanţilor şi produşilor de reacţie. 

Legea lui Hess este o consecinţă directă a principiului întâi al termodinam­

icii, dar interesant este faptul că ea a fost descoperită în mod empiric înaintea 

fundamentării acestui principiu. 

Această lege este o consecinţă a particularităţilor de diferenţiale totale exacte 

ale variaţiilor dH şi dE. 

Ca urmare a acestei legi ecuaţiile termochimice pot fi adunate, scăzute, inver­

sate, amplificate întocmai ca cele algebrice, toate operaţiile afectând corespunzător 
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valorile şi semnul mărimilor energetice asociate proceselor chimice. Justificarea 

fizică a acestor operaţii este <lată <le caracterul extensiv al entalpiei respectiv C'­

nergiei interne. 

Această lege se poate exemplifica prin calculul căldurii <le formare a sulfatul11i 

de plumb în stare solidă, din următoarele reacţii termochimice: 

a) Pb(s) + 1/202(9) = PbO(s); tl.1f898 = -52, 00 kcal 

b) S(s) + 0 2 (9) = SO2 (9); tl.Hf98 = -70, 92 kcal 

c) SO2 (9) + 1/202{g) = SO3 (g); tl.l-I"g98 = -23,38 kcal 

d) PbO(s) + SO3 (g) = PbSO~(s); tl.H!}g8 = -72, 7 kcal 

Din cele patru reacţii se stabileşte procesul chimic de fonnare al sulfatului de 

plumb solid, (e) supunând ecuaţiile(a),(b),(c) şi (d) următoarelor operaţii: 

(e) = (a)+ (b) + (c) + (d) (6 .2) 

Rezultă reacţia de sinteză a sulfatului de plumb: 

Pb(s) + S(s) + 20.i(9) = PbSQ4(s); tl.H~98 = - 219 kcal în care entalpia :;tcJ.Jl 

<lard de formare rezultă prin combinarea efectelor termice ale reacţiilor (a),(l>),(c) 

şi (d) după relaţia (6.2). 

Utilitatea aplicării legii lui Hess se confirmă prin caracterizarea energetică a 

unui număr mare de reacţii importante dar greu accesibile unui studiu termochimic 

direct: reacţii foarte rapide sau foarte lente, reacţii care decurg în condiţii extreme 

de temperatură sau presiune, etc. 

6.3 Legea lui Kirchhoff 

Legea lui Kirchhoff stabileşte dependenţa dintre efectul termic asociat unui proces 

fizic sau chimic şi temperatură. 

Legea lui Kirchhoff este de asemenea o consecinţă directă a principiului întâi 

al termodinamicii. 

Dacă se ia în consideraţie un proces care decurge la T şi P constante, variaţia 

cu temperatura a căldurii procesului tl.Hr,P (ec. 6.1) va fi: 

8/l.Hr,P 
= ar 

(6.3) 
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Legea lui Kirchl1off permite calcularea căldurii uuui proces fizic sau chimic 

pclltru o tcrnpc1alură dală, cunoscând căldura procesului la o al temperatură. 

An!St lucru se poate realiza prin integrarea rela.~iei (6.3) . 

T2 

!:l.Hr2 = !:l.Hr. + f !:l.CpăT 
T1 

(6.4) 

În raport cu conditiile date rezolvarea integrării conduce la unnătoarele rezul­

tate: 

-când intervalul de temperatură !:l.T = T2 - T1 este foarte mic, capacitătile 

ca.lorice ale corpurilor din sistem sunt practic constante, şi deci: 

(6.5) 

(b.. llri e::;te o entalpie <le referinţă la temperatura T1 , îu unele situatii referinta 

luandu-se entalpia la OK ) . 

- când intervalul de temperatură !:l.T = 12 - T1 este mare trebuie să se ţiuă 

seama de dependenţa capacităţii calorice cu temperatura: 

!:l.Cp = !:l.a + !:l.(JT + !:l.ryT2 + ... (6.6) 

şi deci: 

Relatia (6.3) este cunoscută sub numele de forma diferentială a legii lui Kirch­

hoff, iar (6.4) forma integrală. 

6.4 Călduri de formare 

O utilizare foarte largă îu calculele termochimice o au căldurile de formare. Căldura 

de formare este efectul termic asociat formării din elemente în stare standard a 

111H1i mol dintr-o substanţă, la temperatură şi presiune date. 

Peutru a putea compara între ele diferitele călduri de forma.re ele Stl ia u lu u 

i;t.are de referiută sau sta.u<lard . 

Se consideră ca stare standard presiunea de o atmosferă şi temperaturu 'J'. tu 

termochimie această temperatură este 25°C (298, 16K) şi efectele termice astfel 
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definite se numesc călduri de fo rmare standard, t:.1Hfh8 (indicele superior se referă 

la presiunea P= I, iar cel inferior la temperatură}. 

Din definirea căldurilor de formare standard rezultă că efectul termic standa1·d 

de formare al elementelor este zero 

Căldurile de formare sunt tabelate pentru un număr foarte mare de compuşi . 

Pentru marea majoritate a compuşilor semnul entalpiei de formare standard es te 

negativ, excepţie fac corpurile instabile (atomi liberi, hidrocarburi nesaturate, 

etc.). 

Din ecuaţia de definire a căldurii de reacţie şi din legea lui Hess se obţin e 

expresia căldurii de reacţie în condiţii standard, din entalpiile de formare standard 

ale substanţelor din sistem: 

(6 .8) 

Această relaţie are o importanţă deosebită deoarece permite alcătuirea tabelelor 

de date termochimice pe substanţe şi nu pe reacţii chimice, care sunt nelimitate 

ca număr. 

De exemplu pentru reacţia: 

efectul său termic standard se calculează cunoscând: 

(t:.1H~8 )co = -26, 40 kcal • moz- 1 

(t:./~l:l)co2 = -94, 05 kcal · rrw1- 1 

Aplicând ecuaţia (6.8) rezultă: 

t:.rH~ = -3(94, 05) - [-3(26, 40)] - (-196, 2) = - 6, 75 kcal mol- 1 

6.5 Călduri de combustie 

Căldura de combustie este efectul termic care însoţeşte arderea completă a unui mol 

de compus, la presiunea de o atmosferă şi la o temperatură dată. lu termochimie 
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această temperatură este T = 298.16K{25uC) şi în a.ceste condiţii s•· <l efi11e&t.e 

căldura d.e urdcre {co111bt~tie) standanJ, 6 r ll i'J&• c; · 1 · se gă8eşte t ;, 11eluti1 pc1, tn, 

11 n 1111111/ir foarte mare <le C(Jlllpuş i . Toate vru ori le eut.8.11,iilor dP ,, , , !1:re a urat afectl\ t.~ 

rn f.l•m1111l rni11111s, prin l\rdere se cedl"a:t.ii dilJ u ră. 

Din căld u rile de combustie se pot calcula căldurile de r u.cţi du1,a rcltt~Ît\: 

(6 .IJ ) 

obţinută ca şi în cazul căldurilor de formare din ecuo. tit1. dtJ definire a cl lciurii de 

reuc\ie şi din legea lui HuaR. 

i111 r• un ir de procese de r.ornlmat,ie ln ca.re i11.u pu,rle 1111 t1M1J111l't r, • · 1:H uin 

Jiferite elemente t;i 1;ec:are elenu:mL în pa.rte, Aplicând ler,·ea lui kP .. ,;i:; i, c, poate d 'uc(l 

c pr~i11, dl.ldurii de formare 11, cc,mpuisului rnnei ,ltin~l în r11port cu clJ.durUe u, 
c ,111b11stie Jiu şirul cou"iderat: 

!i llU gcuuralizAnd: 

V 

[~1H311Klc id: L 11,(L\,J/~11), = (~@1181111 rJ (6.10) 
j ,.,; J 

•c: shubol11AOWdi1 uu corutJus formo.t din c corupouc-m\l. 

Clldura unei reacţii fJij poato calculu. ~I prin lnte1'i11mllul flttttrgifli dti l~ulîluriJ 
l:ttrt1 reprezint& ca.11tltatu1L de anergie dl\tl uuul mol di:! lhtbliltn.nţi p(u1tru tllJJOftut 

1111t1I auumlto loglturl 1I 11opo.r11otM &t.omllor M\u rruJlt tullot fmnul~L 
Efectul torn1ic al unol roac\U UMte -,gnl cm dlfetfll1~8 dh.Jti'g tl s'i t~lllu h~gli. mllr1r 

ruµlu 1I alo celor formato: 

((U I) 

11111 !. 1 uj rcprti1.ir1Ui numl1rnl <lll lt•gtlturl dt~ tli:i i eu mrnqţl h. tlit I !J.ţ/H., 11 il r,1, 

lt11J11t11u.rn @MrgHlor d@ lo~lit ui-K µe11il'u ttlr..tt! ltiijMU1il~ flhimlM uiutr,.o 1m1ltir.ulA 
ul' 1t.lfl11Lifktl. cu vtilou.ruo. clllduril tlo ftlr1tmtf:! 11. mule ul~i dlu ilib1m1L 

l-fotJrgla 1111 1-11 ltigfH11fl rltlmlm, l11cli111@ ittH tipu ti t11'! tetm@ul, !'t!VtlllU!Hb-.~i 1l11 

1H111 f~l 1\ cfo dhmdarn, t:1 rn1rgi11, tJ" ruor~~.IIIH.ft! 11, rruJicttJului fcmHO.t h1, dl111tl ier~ii 

https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



moleculei şi un termen care ţine seama de modificarea numărului de interacţii 

între atomii neânvecinaţi. 

Numai energiile de disociere ale moleculelor biatomice au o semnif1catie leo­

retică riguroasă, valoarea lor fiind determinată din spectrele optice ale moleculelor. 

Enerp;iile de legătură ale moleculelor mai complicate sunt aproximative deoarece 

la evaluarea lor de obicei se neglijează interacţiunile dintre ele. 
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Capitolul 7 

Aplicaţii · ale principiului întâi în 

procese metabolice 

,clu , de rm·tabolice care se desfăşoară în organismele vii pot fi oonsiderate sisteme 

tem1odmctrn1ce deschise, _în care au loc reacţii consecutive, în cursul cărora are loc 

contin ,,u i;chimb de substanţă între celulele organismului şi mediul ·înconjurător 

( H,'<.:m u.t,J.te,, mediu care poate fi considerat un substrat celular activ. 

" 111ml ul de substanţă între celulă şi mediul i>.xt.erior are ca efect regeneritrea. 

pnH.lu~1J11r iniţiali şi eliminarea de produşi î ! :\Xtenor. Pe sea1ua ac tui srhim b iji 

a 1ea.qiilor care au loc se produce o disipa.re de energie în su b,;trat . 

Un sistem metabolic poate fi reprezentat schematic &:;tfel: 

X şi Y pot fi substanţe chimice diferite şi în acest caz este vorba de o trans­

forma.re chiruică a lui X, de obicei catalizată de o enzimă, sau poate fi aceeaşi 

ti ul.>t>L a.nţă şi în acest caz este vorba despre o deplasare a lui X dintr-o parte în alta 

( transportul glucozei prin membrane celulare mu11culare) . Conversia lui X şi Y 

p11ate să fie reprezentată prin mai rnult.e reacţii consecutiv•,, de exemplu, conversia 

glucozei in lactat prin secvenţa de reacţii cunoscută sub numele de glicoliză. 

Întrucât sistemele metabolice opereazl la presiune constantă, funcţia tenuod­

iu a.mică. cea ma.i utilă pentru caracteriza.rea energetică a lor este entalpia, l).H . 

Pentru majoritatea sistemelor metabolice, valorile lui ÂH sunt la presiune 

at , uob fcrică, excepţie fac speciile ca.re trăiesc în adâncul oceanelor. 
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7.1 Căldura metabolică 

Pre-..-;intă interes istoric primul experiment de calorimetrie biochimică intreprins de 

Lavoisier şi Laplace în 1782-1783, experiment inspirat din ideea că respiraţia poate 

fi asemănată cu un proces de combustie. Astfel, căldura produsă din exhalarea 

unei cantităţi cunoscute de CO2 de către un organism poate fi egală cu cantitatea J 
de căldură produsă prin oxidarea unei cantităţi corespunzătoare de carbon. 

Experienţa efectuată atunci este considerată începutul energeticii metabolice 

şi a constat în măsurarea cantităţii de gheaţă topită de efectul caloric asociat 

eliminării C02 produs de un cobai în 10 ore şi compararea acesteia cu cantitatea 

de căldură produsă în acelaşi timp prin arderea unei cantităţi echivalente de car­

bon. Rezultatele obţinute nu au fost în concordanţă cu ipoteza initială, datorită 

compleJdtăţii proceselor care au loc în organism, cobaiul eliminând mai puţin C02 

decât s-a prevăzut prin măsurarea cantităţii de oxigen inhalat. 

Experimentele au continuat, astfel că în biochimie s-a dezvoltat un domeniu 

legat de studiul proceselor biochimice prin aplicarea termodinamicii. 

Astfel, o aplicaţie directă a principiului · întâi al termodinamicii este deter­

minarea valorii calorice a _hranei, care reprezintă cantitatea de căldură elibera.tă la 

oxidarea unui gram de hrană până la produşi metabolici finiţi: CO2 , uree şi este 

-dH(cal/g). 

Primul principiu al termodinamicii permite calcularea valorii calorice a hranei 

prin însumarea căldurilor produse de componenţi. Astfel, dacă lg de hrană conţine 

a, b, c grame de hidraţi de carbon, grăsimi respectiv proteine, se poate scrie: 

Deoarece entalpia se supune principiului întâi, dH nu este influenţat de concentraţia 

produşilor intermediari, astfel încât variaţia de entalpie la oxidarea hranei în or­

ganism este aceeaşi ca a unei oxidări într-un calorimetru. 

Dacă un animal reclamă M unităţi energetice (căldură risipită + lucrul efec­

tuat) într-o zi şi dacă -dl/ unităţi de energie sunt eliberate, pentru fiecare gram 

de hrană în timpul oxidărH în produse metabolice finite, mecanismul energetic al 

animalului arată că este necesar M/(-dH) grame de hrană suplimentar pe zi . 

Acest lucru are o mare importanţă pentru stabilirea dietelor controlate. 
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7.2 Mecanismul producerii căldurii metabolice 

Dco~rece -clH reprezintă căldura produsă de un sistem metab, .li.c sau reacţie în 

"vivo" (1111 se face l11c.ru), cu noa.<jterea valorii ei permite să se stabilească mecanis­

mul de producere a căldurii în ţesuturile vii. 

De exemplu, bondarii în mod normal nu au temperatura constantă a corpului, 

dar totuşi îşi pot menţine constantă temperatura muşchilor aripilor (> 300C). 

Aceas ta le permite să se mişte uşor în timp ce colectează hrana din flori, fără să 

piardă timp necesar ridicării temperaturii muşchilor aripilor la o valoare optimă 

zborului, indiferent de temperatura mediului. 

Un astfel de mecanism a foot propus în 1972 de Newsholme şi constă în pro­

ducerea căldurii prin hidroliza ATP (adenozintrifosfat) la ADP (adenozindifosfat) 

ca rezultat al ciclului intennediarilor glicolitici, fructoză 6-fosfat şi fructoză 1,6 

<lifosfat.Ciclul este produsul simultan al enzimelor fosfofructochinază şi fructodi­

fos rat.ază. 

ATP 

fRUCTOZA- 6 
FOSFAT 

Pentru reacţia: 

-P( acid fosforic ) 

Fosfofructochina:t.a 

F ruc todi fosfat.u.a 

ATP- - ➔ ADP+P 

efectul termic este llH = -5 kcal • moz- 1• 

ADP 

l 
FRUCTOZA- 1,6 

DIFOSFAT 

(7.2) 

Cum nu s-a efectuat lucru mecanic, fiecare mol de ATP hidrolizat eliberează în 

exterior 5 kcal . Totuşi, ADP şi P nu se acumulează ci sunt transformaţi în ATP 

prin metabolismul unor produşi cum ar fi glucoza sau acizii graşi. 

Îu consecinţă energia. totală eliberată în rue<liul înconjurător ca rezultat al 

ciclului este: 

6.11 = 6.llt,.;aroliza A/JP + flllregeneri.re ATP (7.3) 
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Efectul termic de regenerare a ATP se calculează din reacţia: 

comb_1.1Stibil + n ADP + n P - -- ~ produşi finiţi+ n ATP (7.4) 

(în care combustibilul este produsul metabolizat: glucoză sau acizi gr~i) . 

În muşchii aripil9r bondarilor combustibilul este glucoza, care prin oxidare 

completă regenerează 38 moli ATP per mol de glucoză. 

· Potrivit principiului întâi al termodinamicii, căldura eliberată la oxidarea com­

pletă & glucozei (673 kcal • mo1-1) este suma efectelor termice pentru reacţiile: 

şi 

38 ATP ➔ 38 ADP+38 P (7.6) 

În consecinţă, când combustibilul este glucoza 673 kcal sunt eliberate la sinteza 

şi ulterior hidroliza a 38 moli ATP, adică se eliberează aproximativ 18 kcal per 

molde ATP. 

Acest ciclu explică menţinerea constantl a temperaturii muşchilor aripilor bon­

darilor. 

Raţio:iamentul este valabil numai în cazul în care nu se efectuează lucru mecanic 

care ar diminua căldura eliberată. 

Efectele termice la presiune atmosferică, pentru cele mai importante reacţii 

metabolice sunt calculate şi tabelate. Câteva exemple sunt prezentate în tabelul 

7.1. 

Tabelul 7.1: Efectul termic pentru unele reacţii metabolice 

Reacţia âll°298(kcal • mo1- 1
) 

PALMITAT +2302 ➔ l6C02 + l6H20 -2398 

GLUCOZ.Ă +602 ➔ 6C~ + 6H20 -673 

2GLUTAMAŢ +902 ➔ 9C~ + 7 H20+uree -462 

2ALANINĂ +60t ➔ SC~+ 5H20+uree -312 

PffiUVAT + NADH ➔ lactat +NAD -11 la pH:7,3 

ATP-+ADP+P -5 
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Capitolul 8 

Principiul II al termodinamicii 

Principiul II al termodinamicii poate fi privit ca o dezvoltare a primului principiu, 

ca o completare a acestuia. În timp ce principiul întâi informează doar asupra 

transformărilor care au loc în sistem, fără a specifica condiţiile desfăşurării pro­

cesului, principiul II dă un răspuns întrebării dacă un proces ter. uodinamic este 

posibil sau nu în condiţi date. 

Pentru chimişti principiul II al termodinamicii are o mare importanţă deoarece 

le dă posibilitatea să stabilească dacă în anumite conditii o reacţie chimică poate 

avea loc sau nu. Un alt aspect mult mai general al principiului II este cel legat de 

condiţiile de transformare a energiei în lucru mecanic. 

Principiul întâi stabileşte că atunci când căldura este transformată în lucru 

mecanic, acesta este echivalent cu căldura absorbită, dar nu informează despre 

condiţiile în care transformarea este posibilă, este deci un principiu de bilanţ. 

Principiul II este un principiu evolutiv care arată că în timp ce travaliul se poate 

transforma direct în orice formă de energie fără a lăsa schimblrl necompensate în 

sistem sau în mediu, energia termică absorbită de un sistem, în condiţii date, 

nu poate fi transformată integral în lucru mecanic în aceleaşi condiţii {căldura 

absorbită de sistem are ca efect direct numai variaţia energiei sale interne). 

Principiul II stabileşte criteriile de desfăşurare fizic~imice şi sensul lor de 

ev<>lutie pentru condiţii date prin intermediul funcţiei de stare, entropia, care spre 

deosebire de energia internă se conservă numai în cazul proceselor cvasistatice, în 

sisteme izolate şi creşte în procesele nestatice. 

Astfel, principiul II pem1ite clasificarea proceselor care pot decurge într-un sis-
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tem tem1odinamic în două categorii: procese cvasistatice sau reversibile şi proceşe 

nestati~e, naturale, spontane sau ireversibile. 

8.1 Procese reversibile şi ireversibile 

Dacă se consideră un sistem oarecare în care are loc procesul ABC, acest proces 

este numit reversibil dacă se cunoaşte şi procesul invers CBA, adică procesul î11 

care variabilele de stare revin la starea iniţială pe aceeaşi cale şi prin aceleaşi valori 

intermediare însă în sens opus şi în care modificările de energie şi de masă să aibă 

aceeaşi valoare dar de semn contrar. 

Prin urmare, dacă de exemplu într-o transformare reversibilă ABC sistemu l 

absoarbe căldura Q, la transformarea CBA, adică la revenirea la starea iniţială pe 

aceeaşi cale va ceda aceeaşi căldură Q. 

Toate transformările de stare care nu satisfac aceste condiţii sunt numite ire­

versibile. S-a constatat că toate procesele care au loc în natură fără intervenţie din 

exterior (spontane) sunt procese ireversibile, iar procesele reversibile pot fi consid­

erate doar cazuri limită idealizate ale fenomenelor reale. În opoziţie cu fenomeuele 

natura.le, există fenomene antinaturale, care nu se declanşează spontan ci numai 

prin aport de energie. De exemplu, difuziunea gazelor este un proces spontan, dar 

procesul invers, de separare nu se produce spontan. 

Procesele ireversibile sunt nestatice în opoziţie cu cele reversibile care au ca­

racter cvasistatic. 

Noţiunea de reversibilitate este strâns legată de cea de echilibru, iar condiţiile 

de reversibilitate ale proceselor elementare sunt şi condiţii de echilibru. Prin mo­

dificarea extrem de mică a condiţiilor de echilibru se poate produce un fenomen 

natural care nu diferă decât infinit de puţin de procesul reversibil dat. 
' ., 

Procesele ireversibile decurg până ce se instalează o stare de echilibru pentru 

condiţiile date. 

8.2 Enunţurile principiului II al termodinamicii 

Principiul II spre d~bire de principiul întâi nu poate fi enunţat în mod unitar. 

Formulările principiului 11, generate de diferitele sale aspecte şi de coutribuţiile 
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diverse aduse la fundamentarea sa, sunt însă echivalente din punct ,,e vedere fizic . 

Principiul II a fost introdus de Sadi Carnot în 1824, porn imJ de la cerinţa 

practică <le a îmbunătăţi randamentul maşinilor termice. Clarificarea enunţurilor 

acestui principiu are o istorie de aproape un veac şi începe cu teorema lui Carnot 

restrânsă la condiţiile de funcţionare a maşinilor termice, se dezvoltă în enunţuri 

mai largi date de Clausius în 1850 şi apoi de W. Thomson (Lordul Kelvin) şi 

Planck în 1851, pentru a căpăta forma cea mai cuprinzătoare în enunţul propus de 

Caratheodory, care permite o distincţie netă între evoluţia proceselor cvasistatice 

-reversibile şi evoluţia proceselor nonstatice-ireversibile. 

Enunţul lui Clausius - afirmă că este imposibil transferul de căldură la finele 

unui ciclu <le transformări de la un corp rece la altul mai cald, fără conversia unei 

anumite cantităţi de travaliu în căldură. Generalizarea acestui enunţ arată că toate 

procesele naturale sunt ireversibile. 

Enunţul dat de Thomson şi Planck stabileşte că într-un proces ciclic reversibil 

este imposibil transferul căldurii de la un rezervor termic şi conversia sa integrală. 

în lucru, fără ca în acelaşi timp să se transfere o anumită cantitate de căldură de 

la un corp cald la un corp mai rece. 

Anterior acestor postulate, Carnot a găsit relaţia de transformare a căldurii în 

lucru mecanic, care reprezintă de fapt prima fonnulare matematică a principiului 

II. 

Enunţul dat de Carnot stabileşte că randamentul oricărei maşini termice ciclice, 

depinde numai de diferenţa de temperatură între cele două rezervoare de căldură 

(sursa caldă şi sursa rece) şi nu depinde de natura fluidului de transforma.re. 

Carnot a imaginat următorul proces de transformare a căldurii în lucru mecanic, 

denumit ciclul Carnot (fig. 8.1). Maşina termică este constituită dintr-un cilindru 

cu piston în care se găseşte un mol de gaz ideal ca fluid motor. 
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V 

Figura 8.1 Ciclul Camot incoordonate P-V ( Clapeyron) 

Printr-un proces de dilatare izotermă revemibilă (izoterma 1 ➔ 2) fluidul ia o 

cantitate de clldud. Q1 de la un termostat care se găseşte la temperatura 11 (sursa 

caldl). Printr-o dilatare adiabatică reversibilă, fluidul se răc~te de la temperatura 

T1 la T2 (adiabata 2 ➔ 3). Apoi fluidul este comprimat izoterm reversibil (izoterma 

3 ➔ 4) cheltuindu-se un lucru mecanic din exterior şi cedându-se cantitatea de 

căldură Q2 unui termostat care se găseşte la temperatura T2 (sursa rece) . În 

sfârşit printr-o comprimare adiabatică reversibilă (adiabata 4 ➔ 1) fluidul este 

readus la starea iniţială. 

Aceste transformări sunt redate de ecuaţiile: 

-destinderea izotermă (1 ➔ 2) 

' ½ 
Q1 = Kl'1 ln - = -W1 

Vi 
-destinderea adiabată (2 ➔ 3) 

-comprimarea izotermă (3 ➔ 4) 

V. 
Q2 = RT2ln- = -W3 

V., 

-comprimarea adiabată ( 4 ➔ I) 
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Lucrul mecanic total este: 

sau 
V2 Vi 

W = -RT1 ln - - RT2 ln -
Vi Va 

În acord cu ecuaţiile (8.1) şi (8.3) rezultă că: 

astfel că lucrul mecanic pe întreg ciclul este negativ. 

Din raportul ecuaţiilor (8.1 ) şi (8.3) rezultă: 

Q1 T1 ln ½/Vi 
Q2 T2 ln Vi /Va 

Volumele se pot corela între ele scriind ecuaţiile adiabatelor: 

2 ➔ 3 T1½-y-l = T2½'1-l 

4 ➔ 1 T1 w-1 T2Vl- 1 

De unde rezultă că: 
:jJ ' 

½ Va = Vi Vi 
astfel că ecuaţia (8.9) devine: 

Q1 T1 
- =--
Q2 n 

sau 
Q1 + Q2 = Q 
T1 T2 

(8.5) 

(8.6) 

(8.7) 

(8.8) 

(8.9) 

(8.10) 

(8.11) 

(8.12) 

(8.13) 

Raportul dintre cantitatea de căldură schimbată izoterm şi reversibil şi tem­

peratura corespunzătoare schimbului se numeşte căldură redusă. 

Pentru ciclul Carnot, suma căldurilor reduse este zero, iar pentru un ciclu 

ireversibil este mai mică decât zero, deci: 

(8.14) 
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Cum randamentul unei maşini termice este raportul dintre căldura transfor­

mată îµ lucru mecanic şi cantitatea totală de căldură primită de la sursa caldă ( (b 
se afecteazl cu eemnul minus fiind căldura cedată condeDBatorului), se poate scrie: 

(8. 15) 

Randamentul este cu atât mai mare cu cât valoarea absolută a lui Q2 este mai 

miel, dar ea nu poate sl scadă sub limita stabilită de consideraţiile lui Carnot. 

Randamentul maxim al unei maşini termice care funcţionează între temperat uri le 

T1 şi T2 este deci: 

(8.H>) 

Cum s-au presupus condiţii ideale, ciclul reversibil Carnot are loc cu un ran­

dament maxim în raport cu orice alt ciclu real care lucrează între aceleaşi limite 

de temperaturl. 

Astfel corelând ecuaţia (8.15) cu (8.16) se obţine: 

Q1 - Q2 < T1 - T2 
Q1 - T1 

(8.17) 

Resultl ci nu se poate converti clldurl in lucru mecanic decât cu două surse 

de clldurl între care există o diferenţl de temperaturi. 

Se po~ · formula concluzii importante: 

a) randamentul ciclului Carnot depinde de temperaturile absolute a.le sulllei 

calde şi sunei reci, crescând cu cretterea temperaturii sursei calde sau cu 

aclderea temperaturii sursei reci. 

b) randamentul ciclului Carnot este o mlrlme 1ubunitarl. Ar deveni unitar 

daci T~ = O sau T, = oo, ceea ce este practic impoeibil. De a.ici rezul tl 

netrausfonnarea integrali a cllduril primite to lucru rneca.ulc, 1,1 vwt\i fiind 

transferată sursei reci. 

c) randamentul ciclului Camot este nul pentru T1 • Ta, deci nu fjtl µut~tt1 tr&Hfj• 

forma clldurl în lucru mecanic daci cele doul auree au acoowtl tumpuraturl 

(sunt in echilibru tem1lc). 

d) randamentul ciclului nu depinde de proprletlţlle fhllco a.Io ffu ltl ul ul tl@ lucru , 
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Din expresia randamentului r·czultă că nu se poate converti căldură în lucru 

Tn &;!mic decât cu două surse de căld-ur·ă îritr-e car-e există o diferent,, .c.: temperatură. 

Diu toate euuu~urile ş i coucl11ziile prezentate rezultă că nu pli.lte fi concepută o 

ma.<jină termică care să functioneze cu o singură sursă de căldură (căldura uu este 

disponibilă în condiţii izoterme) , demonstrâ'ldu-se astfel imposibilitatea existenţei 

unui perpetuum mobile de specia a II-a. Existenţa unui asemenea mecanism ar 

implica Q 1 = Q2 şi deci 11 = O, ceea ce demonstrează imposibilitatea de a realiza o 

ma.'}ină care să transforme periodic, fără compensaţie căldura unui corp în travaliu. 

Orice ciclu poate fi transpus într-o infinitate de cicluri Carnat, ansamblul lor 

fiind echivalent cu ciclul iniţial (fig. 8.2). 

p 

V 
Figura 8.2 Descompunerea unui ciclu reve111ibil în cicluri Camot elementare 

Dacă se parcurg succesiv aceste cicluri, se efectuează pentru fiecare ciclu câte 

un drum în două sensuri (fig. 8.3). 
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p 

V 

Figura 8.3 Bncrgia uociata unei tranaformari, dependenta de drumul 
urmat de procc■ pc conturul ciclului principal ABCD. 

Noile efecte se anuleazl şi conteazl numai energia aaociată transformării pe 

drumul indicat de conturul principal ( o curbl dinţată constituită dintr-o serie de 

izoterme care a_proximeazl conturul ciclului principal). 

Transpunerea ecuaţiei (8.14) pentru cicluri infinit mici este: 

dtJ1 + dQ2 < O 
T1 T2 -

(8 .18} 

Însumând toate clldurile reduse oorespunzltoare acestor cicluri, se obţine ex­

presia valabili pentru tot ciclul: 

i tlQ=O ,...., T 
(8.19} 

şi 

i, dQ<O (8.20) 
,,...., T 

sau în general: 

fdQ <O (8.21) 
T -

Mlrimea dQ„ev/T se noteazl cu dS. Functia S, denumită entropie, a fost 

introdusl în 1864 de Clausius şi este definită de relaţia: 

dS = TlQ„e11 (8.22) 
r 

Din relaţia (8.19) r~ultă: 

{8.23) 

107 

https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



Se poate renunţa la indicele" reversibil", dar trebuie avut în vedNe că schimbul 

de căldură din relaţia de definire a entropiei se referă la procesP : vcrsibilc. 

E11t.ropia ei;te o funcţie de stare a cărei variatie elementară îudeplineşte carac­

teristicile unei diferenţiale totale exacte: 

(8.24) 

S-a arătat în cadrul principiului întâi că mărimea dQ nu este diferenţială totală 

exactă. Dacă dQ se înmulţeşte cu 1/T se obţine o diferenţială totală exactă, iar 

1/T este în limbaj matematic factorul integrant al lui dQ. 
Enunţurile princioiului II s-au fundamentat prin generalizarea unui număr mare 

de experienţe. Tratarea sa matematică de către Caratheodory, realizată fie în 

conexiune cu enunţurile fizice, fie prin aplicarea ecuaţiei Pfaff, este abstractă dar 

convingătoare. 

Caratheodory a reformulat principiul II sub forma inaccesibilităţi I adiabatice: 

în vecinătatea fiecărei stări a unui sistem termic omogen, în echilibru, există stări 

care nu pot fi atinse prin procese adiabatice reversibile. Acest principiu îşi găseşte o 

explicaţţe fizică simplă prin intermediul particularităţii entropiei de a fi constantă 

în procesele adiabatice cvasistatice (sunt procese izoentropice) . De aici rezultă 

imposibilitatea de a duce un sistem pe cale adiabatică, de la starea A cu entropia 

SA, la starea B cu entropia SR. 

Excluzând posibilitatea unei asemenea tranziţii, atingerea stării A pe cale re­

versibilă se realizează printr-un ciclu format din două izoterme şi două adiabate. 

Este insuficientă o transformare izotermă şi una adiabată, acestea se intersectează 

într-un singur punct. 

Cu excepţia punctului de intersecţie, toate celelalte puncte ale i7.otermei date 

sunt inaccesibile pe cale adiabatică reversibilă. Din consideraţiile cuprinse de teo­

rema lui Caratheodory, care trebuie privită în corelaţie cu enunţurile fizic_e, rezultă 

mai evident decât în ecuaţia lui Clausius legătura dintre schimbul termic într-o 

transformare şi funcţia de stare entropie. 

Se stabileşte că schimbul de căldură âQ, pe un drum reversibil, ca o funcţie de 

volum ~i temperatură, posedă un factor integrant 1/T(t) dependent numai de tem­

peratura sistemului. Astfel cantitatea elementară de căldură cvasistatică raportată 
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la factorul T(t) devine diferenţială totală exactă. T(t) s-a numit temperatură ter­

modinamică sau temperatură absolută şi este o func ţie monotonă crescătoare :ji 

poate fi pusă în corespondenţă biunivocă cu temperatur!l empirică. 

Prin principiul lui Caratheodory se scoate în evidenţă şi rolul energiei term it:e 

cu specific calitativ diferit de alte forme de energie, în diferitele transformări. Astfel 

dacă ar fi posibilă o trecere de la o stare la alta a unui sistem printr-o transformare 

în care să se facă abstracţie de energia termică, un număr mare de fenomene care 

se petrec în prezenţa energiei termice s-ar anihila, iar principiul II şi-ar pierde 

sensul. 

8.3 Principiul II în procese reversibile 

Entropia este o mărime extensivi cu caracter aditiv având asociate ca variabile de 

stare fie T, V, >., fie T, P, >.. 
Variaţi'& elementarl a entropiei este o diferenţială totală exactă cu toate carac­

teristicile fizice pe care le implică. 

Astfel pentru S = S(T, V,>.): 

dS = ( :) dT + (!i) dV + (:~) d>. (8.25) 
V,..\ T,A T,V 

iar pentru S = S(T, P, >.): 

dS = ( 88
) dT + ( 88

) dP + (âS) d>. (8.26) 
{1J' P,A âP T,A â). T,P 

Pentru un proces ciclic de echilibru (cvasistatic) în virtutea ecuaţiilor (8.19) şi 

(8.23) se poate scrie: 

(8.27) 

Dacă în ecuaţia (8.27) se substituie succesiv ecuaţiile (2.11) şi (2.24) atribuite 

mărimii dQ de principiul întâi, se obţin relaţii de legătură între principiile întâi şi 

al doilea: 

TdS=dE+PdV (8.28) 

şi: 

TdS = dH-VdP (8.29) 
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Ţinând seama de ecuaţiile (2.22) şi (2.30) ecuaţiile (8.28) şi (8.29)devin: 

(8.3P) 

şi: 

(8.31) 

Ecuaţiile (8.30) şi (8.31) prin integrare dau varh,tiile stoechiometrice ale en­

tropiei la trecerea cvasistatică a unui sistem dintr-o stare în alta. Se pune în 

cvideuţl imposibilitatea obţinerii valorilor absolute ale entropiei, accesibili numai 

ca o variaţie asociată unei tra.nsformlri, în raport cu er1tropia de referinţl. 

În condiţii restrictive, pentru sisteme cu compoziţie COW1t&1.1tl, la E şi V con­

stante sau la H şi P constante ecuaţiile (8.28) 1l (8.29) dau criterii generale de 

echilibru: 

(dS)m,v = O (8.32) 

şi: 

(dS)n,P • O (8.33) 

Aceste criterii de echilibru arat& ci tu 11'tomo llol&to nu H bmlglltreul vari&ţU 
de entropie pentru proceH cvul11t1tlce, ln. pn.r&mltrU OOD11t1Dţl. 

' Cu toatl generalitatea ac■tor crttorU, olo 1unt dftlll&Y1nt&jo1111 din c1u11 para-
metrilor dificil de menţinut con1tanţl . 

8.4 Prlnclplul II tn proco10 lrover1lblle 

Prluclplul II al termodln&mlcU p@ntru pfflMN DMtltlM ID 11'tom1 l10late 11te 

repreaent&t de lepa Crtljtlril d@ @ntropl@, 
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H 

b 

a 

A 
Figura 8.4 Trecerea unui sistem intre slarilc de 

echilibru A si B printr-o transformare reversibila 

(a) si irevers ibila (b) 

Dacă se consideră că un sistem poate trece între două stări de echilibru apru1,i­

ate A şi B (figura 8.4) fie ireversibil pe drumul AaB fie reversibil pe drum ul BbA, 

întregul proces ciclic considerându-se ireversibil, potrivit ecuaţiei (8 .20) se poate 

scrie: 
B A 

J dQ = I dQirev + I dQrev < O 
hm T T T 

(8 .34) 
A B 

deci: 
B B 

/~ev_ /~ev< O 
A A 

Ţinând seama de expresia de definire a entropiei (ecuaţia 8.24) se poate scrie: 

dS > llQirev 
T 

Reunind expresiile (8.22) şi (8.35) şi dacă se renunţă la indici se obţi11e: 

dS > ltQ 
- T 

(8.35) 

(8.36) 

Această relaţie reprezintă formularea matematică cea mai generală a principi­

ului al doilea al termodinamicii. 

Cu expresiile principiului întâi (2.11) şi (2.24} inegalitatea (8.36) devine: 

TdS ~ dE+PdV (8 .37) 

TdS ~ dH - VdP (8.38) 
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La E şi V constante respectiv la H şi P constante, inegalităţile (8.37) şi (8.38) 

devin : 

(dS)E,v ~ o (8.39) 

şi: 

(dS)H,P ~ o 

Aceste inegalităţi constituie criterii generale de selecţie ale fenomenelor posi­

bile dintr-o totalitate de procese propuse, indicând sensu: unic de desfiujurare al 

proceselor naturale în sisteme izolate. Semnul egal corespurn le echilibrului. 

Entropia este măsura capacităţii de evoluţie a unui siste111 şi a gradului său 

<le ireversibilitate cu cât entropia are o valoare mai mare pentr u un corp sau un 

sistem, cu atât şansele sale de transformare sunt mai reduse. Capacitatea de 

evoluţie a sistemului se epuizează complet la atingerea valorii maxime a entropiei 

pentru sistemul dat. În aceste condiţii sistemul atinge starea de echilibru când nu 

se mai înregistrează variaţii de entropie, dS = O. 

Deci principiul al doilea al termodinamicii se poate formula cu ajutorul en­

tropiei astfel: în orice sistem izolat entropia sistemului păstrează o valoare con­

stantă dacă în sistem au loc numai procese rţversibile şi entropia creşte dacă au 

loc şi pro<;ese ireversibile. 

Orice sistem izolat tinde starea de entropie maximă. 

8.5 Căldură necompensată şi entropie creată 

Procesele naturale se produc în sisteme izolate cu variaţii elementare pozitive de 

entropie. În sistemele neizolate se pot înregistra şi scăderi de entropie, dacă se 

cedează căldură mediului (sau altui sistem) a cărui entropie creşte corespunzător. 

Relaţia fundamentală a principiului II (8.36) se poate scrie şi sub forma: 

TdS-dQ ~ O (8.41) 

În cazul proceselor reversibile TdS - dQ = O iar în cazul proceselor ireversibile 

TdS-dQ > O. Diferenţa TdS-dQ a fost numită de Clausius căldură necompensată 

şi se notează cu âQ': 

dQ' = TdS - ·dQ ~ O; 1lQ' ~ O 
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Căldura necompensată intervine în procesele ireversibile ca o mărime pozi t i v ă 

şi se anulează în transformările reversibile. 

În relaţia (8.42} dQ este o cantitate foarte mică de căldură schimbată de sistem 

cu mediul exterior, iarctQ' este energia termică creată în interiorul sistemului în 

urma unui proces ireversibil. 

Ecuaţia (8.42) se mai poate f!Crle: 

dS = rJQ + clQ' > O 
T r .- (8A:l) 

sau TdS = i!Q + dQ' Introducând notaţiile: 

şi: 

dQ 
dS= ­

e T 

dq 
d-8= ­' T 

(8.44) 

în care deS este entropia schimbată de sistem cu mediul exterior iar d;S este 

entropia creată în cursul procesului ireversibil, ecuaţia (8.43) devine: 

(846) 

Se poate spune că entropia unui sistem variază fie datorită transportului de 

entropie de la sistem spre mediu sau din mediu spre sistem (deS), fie priu crearea 

entropiei în sistem (d;S). 

Variaţia <4S poate fi pozitivă, egală cu zero sau negativă (depinde de interacţia 

sistemului cu mediul) iar d,S poate fi pozitivă sau egală cu zero. 

Există cazurile: 

• -sistem adiabatic, izolat, care nu schimbă nici materie nici căldură cu mediul, 

adică deS = O ceea ce înseamnă că d;S ~ O; 

• -sistem închis care poate schimba numai căldură cu mediul, deci deS = liQ/T, 

ceea ce duce la dS 2'.: {JQ/T (dS 2'.: deS); 

• -sisteme deschise care pot schimba atât materie cât şi căldură cu mediul, deS 

contine şi un termen legat de transferul de materie. Semnul entropiei externe 

este identic cu semnul cantităţii de căldură schimbată cu mediul (conform 

cu convenţia de semn). Entropia creată în sistem este întotdeauna pozitivă: 

În pr-ocesele ireversibile se crează entropie, nu se distruge, d;S > O. 
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În procesele cvasistatice, d; S = O, iar variaţia entropiei sistemului este riguros 

cgo l ă cu cnt roµ1a externă. 

8 .6 Forn1ularea locală a principiului II 

Ecuaţia (8.'16) eE; te prelucra.tă în termodinarniea proceselor ireversibile, postulâu<lu­

se menţinerea ecu aţi ilor date şi pentru părţi arbitrar de mici din sistem, cu condiţia 

ca acestea să mai păstre:te caracteristicile unui sistem termudiua.mic. Apare astfel 

n ecesară. o formula re l ocală a principiului II exprimată astfel: desfăşurarea unui 

procC'~ ireversibil într-un loc dat este legată de producerea dt ,•Hl ropie în acel loc. 

Apar noţiuni noi ca: sursă de entropie, a, flux (curgere) de entropie, J„etc„ 

Sursa de entropie are expresia: 

(8.47) 

şi reprezintă entropia produsă în unitatea de timp şi de volum, într- , zonă dată a 

sistemului . Semnificaţia formulării locale a principiului II se poate pune în evidenţă 

comparând consecinţele sale cu cele ale formulării clasice. 

Î11 formula.rea clasică un proces ireversibil se caracterizează prin creşterea en­

tropiei sistemului şi a mediului exterior. Considerând sistemul şi mediul ca o 

unitate i zolată de rest, clasic pentru un proces ireversibil se poate scrie: 

dS = dS,iat,,m + dSmt<diu > o (8.48) 

sau utilizând ecuaţia (8.46): 

(8.49) 

Schimbul de entropie între sistem şi mediu respectă egalitatea: 

(8.50) 

încât relaţia (8.49) devine: 

(8.51) 

Deci suma creşterii de entropie provenită din producerea ei în cursul procesului 

ircve'i'sibil în sistem şi în me<liu este pozitivă. 
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Deci suma creşterii de entropie provenită din producerea ei în cursul procesului 

ireversibil în sistem şi în mediu este pozitivă. 

Îu formularea clasică se admite cazul: I 

diS,i,t..m < O 

~SffW!mu > O 
{8.52) 

adică se admite posibilitatea dispariţiei de entropie într-un loc, pe seama produ<:c , i i 

ei în alt loc, cu condiţia ca diSn,u.m + ~SffW!diu > O. 

Acest lucru este exclus în fonnularea locală care cere ca în orice loc îu ca re 

are loc un proces ireversibil alături de inecuaţia (8.51) trebuie respectate ş i iue;­

galitătile: 

diS,iat..m > O 

~Sm,,mu > O 
{8.53) 

Rezultă că în orice regiune a sistemului în care are loc un proces ireversibi l se 

creează entropie exprimată prin variaţia pozitivă diS. Nu se exclude nici posibili-

tatea desflşurării, în acelaşi loc, a mai multor procese, unele însoţite de o dispariţie 

de entropie, altele cu producere de entropie, încât variaţia totală diS să fie pozitivă . 

8. 7 Entropie şi organism viu 

Dacă se consideră un organism viu şi mediul său exterior ca o unitate izolată de 

rest, organismul primeşte din mediu hrană, oxigen şi apă şi el dă mediului diferi te 

substanţe. Între organism şi mediul său are loc schimb de căldură. Îu astfel de 

condiţii se aftă un cosmonaut cu nava sa cosmică. 

Organismul cosmonautului este un sistem deschis faţă de nava biue izolată de 

spaţiul cosmic înconjurător. Potrivit inegalităţii (8.48) se poate scrie: 

dS = dSco,mona.ut + dSme,Jiu > o {8.54) 

(8.55) 

dSJM.diu nu se poate produce decât dacă mediul exterior schiml,ă ruaterie şi 

energie cu cosmonautul, pentru că mediul înconjurător nu produce pract ic uici o 

entropie, deci: 

(8.56) 
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S11hstitui11d relaţiil e (8.55) şi (8.56) în (8.51) se obţine: 

dS = d;Sc.o,monaut > o (8.57) 

Da.că starea cosmonautului este staţionară: 

dScomwnaut = O (8.58) 

'li <liu relaţia (8.55) rezultă : 

d„Sconnonaut = - d;Scoamonaut (8.59) 

Relaţiile (8.5fi) şi (8.59) conduc la egalitatea: 

dSmediu = d;Scoamonaut (8.60) 

Cu această ultimă relaţie, inegalitatea (8.57) devine: 

dS = dS,..,.,,diu = d;Scoamonaut > O (8.61) 

ABtfel starea staţionară a cosmonautului este menţinută prin creşterea entropiei 

în mediul exterior, deoarece în acest caz se realizează trecerea entropiei din organ­

ismul cosmonautului în mediul exterior. 

Această trecere compensează producerea de entropie din organism. Astfel , 

de interpretează cuvintele lui Schrodinger: organismul se hrăneşte cu entropie 

negativă. 

Entropia mediului exterior creşte deoarece cosmonautul degajă căldură şi pen­

tru că entropia substanţelor pe care le eliberează cosmonautul este superioară celei 

a substanţelor consumate. 

Această stare staţionară a cosmonautului va fi menţinută atât timp cât mediul 

exterior are o cantitate suficientă de substanţe nutritive şi procesele ireversibile 

<lin organismul cosmonautului nu vor provoca schimbarea lui (îmbătrânirea) . 

O stare staţionară poate fi durabilă dar niciodată eternă. Realizarea sa este 

determinată de existenţa a două scale de timp: una rapidă pentru timpul de schimb 

<le entropic cu mediul exterior şi o scală relativ lentă pentru timpul de epuizare a 

rezervelor de substanţe nutritive şi de îmbătrânire a organismului. 
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8.8 Variaţia entropiei cu parametrii asociaţi 

Variaţia entropiei cu parametrii de stare şi -cu parametrul de compoziţie se dedu c!-! 

plecând de la ecuaţia (8.43) în care se substituie ecuaţiile (2.18) , (2.26) ş i n:la~i., 

dQ' = Ad>. (vezi relaţia 9.12). Astfel pentru grupul de variabile T, V, A se poak 

scrie: 

TdS = aQ + dQ' = dQ +Ad.X 

şi deci: 

Evident în acest caz S = S(T, V, .X) potrivit ecuaţiei (8.25): 

dS = (:)v~ dT+ (!i)T,Â dV + (:~)T.V dA 

Prin identificarea coeficienţilor ecuaţiilor (8.62} şi (8.25} se obţin deri\'al.,de 

parţiale ale entropiei în raport cu parametrii T, V şi >.: 

(as) = ~ (aE) = Cv,Â 
âT VÂ T âT V: Â T . . (8 .li:I) 

(as) _ ~ [(aE) + i>] _ ir,Â 
av r ,Â - r av r ,Â - r (8 .ti4) 

şi: 

(8.65) 

Relaţiile (8.63} şi (8.64) se mai pot prelucra. Astfel relatia (8.63) sc risă sub 

forma: 

r (as) _ (aE) 
{)T V,Â - {)T V,Â 

se· derivează în raport cu V: 

lPS lPE 
T &TaV = &TaV (8.66) 

Relaţia (8.64) scrisă sub forma: 

r (as) _ (aE) + P 
av TÂ - av r>. . . 
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st' derivează în raport c.u T: 

(DS ) if2S â2E (âP) 
DV T,>. +T â\lâT = âVâT + EJI' V,>. 

(8.fi7} 

Din ecua~iile (8.60} &i (8.67} rezultă egalitatea: 

(8 .68} 

iu mod aualog pentru grupu l de variabile T, P, >.: 

TdS =î!Q + {!Q' = âQ + AdA 

dS~ H (!;t ~+ [ (::t -+P+ [ (~~t +A1 d,\} (8.69) 

iji core;punzător ecuaţiei (8.26) pentru funcţia S = S(T, P, .>i): 

dS = (as) ăl'+ (
0s) dP + (08

) dA 
âT P,>. âP T,>.. â)i T,P 

Prin identificarea coeficienţilor ecuaţiilor (8.69) şi (8.26) se obţin relaţiile: 

(âS) = ~ (âH) = CP,>. 

âT P,>.. T âT P,A T 
(8.70) 

(8.71) 

(8.72) 

Urmând un raţionament analog celui din cazul precedent se obţine expresia lui 

(iî) . Astfel, ecuaţia (8.70) se derivează în raport cu P: 
T ,)I. 

T (âS) _ (âH) 
{)T P,>.. - {)T P,>.. 

a2s a2 H 
T âTâP = âTâP (8.73) 

Helaţia (8.71) se derivează în raport cu T: 

T (as) - .!_ (âH) -V 
âI' T,>.. - T âI' T,>. 
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(i;t .,>.. +Ta~~.= D~~ - (ţ) P,>.. 
(8 .74) 

Din egalităţile (8.73) şi (8.74) rezultă: ' 

(ns) (av ) 
i7J' T,>. = - âT P,>.. 

8.9 Entropia gazului ideal· 

Principiul II permite determinarea variaţiilor de entropie în raport c:u o va.luare , Io: 

referinţă. Combinarea ecuaţiilor (8.22) cu (2.18) respectiv (2.26) duce la: 

dS=1=½{(8: ) ăJ'+[ (:i) +P]dv+(~~) 
1

dA } 
V, >.. T,>.. T, \ 

şi: 

dS = tlQ = .!. { (8H) dT + [(aH_) - v] dP + (âH) el.>-.} 
T r ar P,>.. aP r, >.. a>. 'f',P 

Pentru un sistem de gaze ideale cu compoziţie constantă sau pe11lrn 1111 gat 

singular aceste două ecuaţii devin: 

şi : 

şi: 

dS = CvdT + PdV = CvăI' + RdV 
T T T V 

dS _ Cp<lT VdP _ Cpăf RdP -~ - r - -;y- - P 
Aceste relaţii se mai pot scrie sub forma: 

dS = Cvd lnT + Rdln V 

dS = CpdlnT- Rd lnP 

(8 .7(i) 

(8 .77) 

(8.78) 

(8.7U) 

Prin integrarea relaţiilor (8.78) şi (8.79) se obţ ine entropia gazului ideal c.:11 

aproximaţia unor constante de integrare: 

S = S0 + Cv 1n T + R ln V 

S = So' + C p ln T - R ln P 
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Una din constantele de integrare se poate elimina prin transpunerea ecuaţiei 

(8.81) în parametrii T, V, utilizând relaţia lui Mayer şi legea ga .. dor ideale: 

S = S0' + (Cv + R) lnT - Rin~ 

S = S0 ' + Cv ln T + R ln T - R ln R - R ln T + R ln V 

S = S0' + Cv ln T + Rin V - R ln R 

Din egalitatea relaţiilor (8.80) şi (8.82) se obţine: 

So'= So+ RlnR 

Cu această rela'.ie (8.83) ecuaţia (8.81) se poate reformula astfel. 

S =So+ RlnR+ CplnT- RlnP 

(8.82) 

(8.83) 

(8.84) 

Variaţia de entropie la trecerea unui mol de gaz dintr-o stare 1 ' o stare 2 se 

exprimă în funcţie de parametrii asociaţi sistemului pri , . r-una din el:uaţiile: 

(8.85) 

sau: 

(8.86) 

În cazul unor transformări simple, relaţiile (8.85) şi (8.86) se simplifică după 

cum urmează: 

La T constant: 

(8.87) 

(8.88) 

La P constant: 

(8.89) 

La V constant: 

(8.90) 
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8.10 Variaţia entropiei la transformări de fază 

Variaţia stoechiometrică de entropie asoc~ată proceselor reversibile şi izoterllle 

(schimbări de stare de agregare) se calculează direct prin integrarea ecuaţie i (8 .22): 

t::,.trs = Qtr 
Ttr 

(8 .9 l) 

unde Qtr este efectul termic de transformare iar Ttr temperatura <le transformare . 

În condiţii izobare: 
t::,.trS = t::,.trH 

Ttr 
(8 .92) 

Această ultimă ecuaţie particularizată pentru fierbere constituie regula lui 

Trouton care spune că raportul dintre căldura de fierbere şi temperatura de j frr -

bere a unui lichid neasociat este o constantă egală, pentru majoritatea liclt iddor 

organice, cu 21 cal· mo1- 1 • grad- 1• 

8.11 Entropia asociată unei reacţii chimice 

Pentru reacţii chimice considerate ca procese care au loc reversibil îu sisteuie 

izolate, variaţia de entropie se calculează ca mărime de bilanţ între entropiile 

produşilor de reacţie şi cele ale reactanţilor: 

(dS) L rn, L -- = tlSrp = V · S- - v -S -
d). , ' ' ' ' T,P i i 

(8 .93) 

unde entropiile molare parţiale conţinute în prima sumă aparţin pro<lu~ilo~ <le 

reacţie iar cele din suma a doua aparţin reactanţilor. 

8.12 Entropia de amestecare în gaze ideale 

Amestecarea gazelor prin difuziune, într-un sistem izolat este un proces ualurnl 

ireversibil însoţit de creşterea entropiei. 

Se consideră un sistem format din i gaze ideale între care nu se ruauifestă 

interacţii plasate într-un recipient compartimentat (câte n 1 , n 2 , na, ... moli îu fiecare 

compartiment). Temperatura şi presiunea fiind acelc~i în întregul sistem. 
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După îndepărtarea pereţilor compartimentelor gazele se amestecă, are loc o 

destindere izotermă a fiecărui gaz în întregul volum al sistemului. În amestecul 

final, presiunile par~iale ale gazelor sw1t P1 , P2 , ... , P;, iar suma lor este egală cu P . 

În acord cu relaţia (8.88) stabilită pentru variaţia entropiei în destinderea 

izotermă se poate scrie: 

(8.94) 

Dacă se împarte cu 1: n; se obţine variatia molară de entropie la difuziunea 
i 

celor i gaze: 

tl.S = sM = - R LX; ln X; > o 
i 

Ecuaţia (8.95) este cunoscută sub numele de parado:i:ul lui Gibbs. 

(8.95) 

Rezultă că prin amestecarea gazelor s-a introdus un element suplimentar de 

dezordine, care se reflectă în entropia crescută a amestecului. Relatia (8.95) pare 

un paradox pentru că are semnui minus, dar cum fracţiile molare sui subunitare, 

semnul lui ll.S este plus, deci entropia de amestecare e::;Le pozitivă ceea ce arată 

ireversibilitatea procesului de amestecare a gazului. Entropia de difuziune depinde 

numai de compoziţia amestecului ideal şi nu de natura componenţilor. Expresia 

(8.95) este un paradox real pentru că. ea nu se poate aplica în cazul în care gazele 

sunt identice, caz în care SM dispare, iar entropia sistemului este aditivă. 

Expresia entropiei de amestecare stabilită se aplică şi fazelQT condensate cu 

comportare ideală. 

Pentru sistemele neideale, ecuaţia cu aceeaşi formă include factori corectivi 

pentru concentraţie. 

8.13 Formularea statistică a entropiei 

Se spune că orice sistem izolat format dintr-un număr mare de molecule evoluează 

în mod spontan către o stare cu probabilitatea termodinamică mai mare. Pe de altă. 

parte în termodinamica fenomenologică, în cadrul principiului II al tennodinamicii 

se postulează că în orice sistem izolat în care se desfăşoaFă un proces spontan, are 

loc o creştere a entropiei. 
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Există deci un paralelism evident între entropie şi probabilitatea termodinamică 

(numărul de micr06tărl). Această corelaţie eţite redată de ecuaţia lui Boltzmann: 

S = klnO (8.96) 

în care k este constanta lui Boltzmann (k = R/NA) şi este constanta universală a 

gazelor raportată la· o singură moleculă. 

Conaiderlnq expresia probabilitătil termodinamice în cazul indiscernabilităţii 

particulelor (3.4): 
gN' 

°'ridi• = II -'­' N,I 
prin logarit~ ~ ţbiâwi seama de a.proximatia. lui Stirling se obţine: 

lnO = }:Niln9i- }:N,InN, + N · 
i i 

Legea de diltribuţie Maxwell-Boltzmann (3.22) 

N gJe-,,/JII' 
M=--­• 

prin logaritmare duce la expresia: 

(8.97) 

N ~ 
1n ~• == ln • + lpg, - lcT (8.98) 

Îllmulţind ecuatia (8.~) cu (-N,) şi tna~d dupl, ae ob~e: 

-EN,ln~ = -I:N,In N - EN,41,g, + EN, .!!. 
i , • , , lcT 

sau: 

-EN.tnN, = -Nln!"_- EN,lng, + EN,.!!. (8,99) 
, • , , lcT 

Introduclod ecuatia. (8.9Q) în (8.97), se poate acrle: 

Dar: 

N E f!1 ln0,1w1u = - Nln - + N, - + N 
· i lcT i 

I:>:,N, =Noto+ N 1E1 + N 2f!2 +, .. +Nit, • E - Eo 
i 
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adică această sumă este couţiuutul <le energie al sistemului faţă de energia nivelului 

zero, este deci conţinutul de energie pe mol şi care potrivit (,'(·t,<.1.tiei (3.74) are 

expresia: 

E - Eu = N kT2 (a; z) V = HT2 (a; z) V 

Cu relaţia (8.100) şi cu expresia energiei molare, ecuaţia lui Boltzmann (8.96) 

devine: 
z Nk

2
T

2 
(8lnz) 

Si„Jia = kNln N + kT 8T v + Nk 

sau: 
z (81nz) 

S;,.,1;, = R ln N + RT 8T v + R (8.101) 

Urmând un calcul analog pentru cazul discernibilitli.ţii particulelor se obţine: 

(
81nz) sdi, = Rlnz + HI' 8T V (8.102) 
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Capitolul 9 

Viteză de reacţie şi afinitate 

chimică 

Se consideră un sistem a cărui stare este complet determinată de variabilele T, P 

şi .\. Temperatura şi presiunea sunt uniforme în toată întinderea sistemului. 

Viteza de reacţie v, pentru un proces care se desfăşoară în condiţiile date poate 

fi privită ca o funcţie de stare; definită în raport cu variaţia în timp a gradului de 

avansare al reacţiei: d>. 
dt = v(T, P, .\) (9.1) 

Energia termită, creată în sistem în timpul procesului, variază în timp. Această 

variaţie rezultă prin derivarea ecuaţiei (8.43) în raport cu timpul: 

tJq dS r:lQ 
-=T--- (9.2) 
dt dt dt 

Prelucrând termenul d.Q/dt în funcţie de ecuaţia (2.26): 

7tQ = (8H) dT + [(âH) _ v] dP + (âH) d>. (9_3) 
dt 8T P,>. dt {)P T,>. dt OA T,P dt 

În raport cu grupul de variabile T, P, >., termenul d8/dt are expresia: 

!! = (:) P,>.: + (!:)T,>.: + (!!)T,P !; (9•4) 

Cu ecuaţiile (9.3) şi (9.4), ecuaţia (9.2) deyine: 

7lQ' = [T (88) _ Cp,>.l dT + [T (88) - h-r,>.l dP + 
dt 8T P,>. dt 8P T,>. dt 
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(9.5) 

În virtutea ecuaţiilor (8.70) şi (8.71) coeficienţii creşterilor de temperatură şi 

presiune cu timpul sunt nuli. Astfel ecuaţia (9.5) ia forma: 

(9.6) 

Termenul din paranteză defineşte afinitate,a chimică într-una din formulă.rile 

sale: 

-Ar,P = 6.Hr,P - T 6.Sr,P (9.7) 

Prelucrând ecuaţia (9.2) pentru grupul de variabile (T, V şi >-.) cu ajutorul 

ecuaţiei (2.18): 

âQ _ (âE) <fI' + [(âE) + pl dV + (âE) d~l (9.8) 
dt - âT V,A dt âV T,A dt â)., . T ,V 

şi evident în aceste condiţii dS/dt are expresia: 

!! = (:) V,.X !~ + (!:)T,.X: + (:f) T,V ~; (9.0) 

Introducând relaţiile (9.8) şi (9.9) în (9.2) şi ţinând seama de egalităţile (8.63) 

şi (8.64) se obţine o altă formulare pentru afinitatea chimică: 

âQ' = -(6.Er,v - T6.Sr,v)d,\ (9.10) 

şi deci: 

-Ar,v = ll.Er,v -Tl:l.Sr,v (9.11) 

Se poate exprima deci căldura necompensată prin relaţia: 

llQ' = Ad)..~ O (9.12) 

Din ecuaţiile prin care s-a definit reiese că afinitatea chimică eBte dependentă 

de tempera.tură, presiune şi parametrul de compoziţie ~u temperatură, volum şi 

parametrul de compoziţie. Definiţia termodinamică a aceBtei mărimi se va com­

pleta astfel că în general se poate scrie: 

A= A(x,y,z) 
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unde x ăi y pot fi : TP; TV; SP, SV; etc. 

Inegalitatea (9.12) este satisfăcută dacă A şi d). au acelaşi semn. Căldura 

necompensată âQ' şi implicit afinitatea trebuie să fie pozitive pentru ca proce:,ll l 

să fie spontan de la stânga la dreapta. Dacă afinitatea este negativă şi d>. ebte 

negativ pentru ca reacţia să fie spontană de la dreapta la stânga. 

Din ecuaţiile (9.1) şi (9.12) se obţine relaţia: 

d2' =Av ~ O (9.1 4) 

Discutarea acestei inegalităţi aduce un supliment de informatii aBupra afinită~ii 

chimice. Afinitatea chimică. reprezintă valoarea căldurii necompensate la varialia 

gradului de avansare al reacţiei cu o unitate, adică atunci când reacţionează un 

echivalent gram de substanţă. Afinitatea chimică măsoară gradul de spontaneitate 

al procesului. Semnul afinităţii chimice şi al vitezei de reacţie determină sensul de 

evoluţie a.l procesului. 

Astfel: 

• în cazul în care A > O şi v > O procesul evoluează spontan de la stânga la 

dreapta; 

• în cazul în care A < O şi v < O procesul evoluează spontan de la dreapta la 

stânga; 

• la echilibru A = O şi v = O 

• când A =i O şi v = O este cazul unui pseudoechilibru; 

• când A = O şi v =I= O este o imposibilitate fizică; 

În procesele reale afinitatea are întotdeauna acelaşi semn ca şi viteza de reacţie, 
iar când afinitatea este zero , viteza de reacţie este zero, ceea ce înseamnă că 

sistemul este în echilibru. 

Condiţia generală de echilibru chimic se poate reda în raport cu afinitatea 

astfel: 

A(T, P, >.) = O (9.15) 
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Pentru fiecare pereche de valori ale parametrilor de stare există o valoare de 

ed1i lioru a gr.i<lu lui <le avam;a re al reacţiei >..,: 

(9.16) 

Dacă se consideră că parametrii asor.iaţi afinităţii sunt T, P şi >. şi dacă se 

rcprc:1. i 11 t. ă îutr-un grafic trid imensional dependenţa parametrilor, totalitatea stărilor 

de L-ch il ioru se 8.'jterne pe o suprafaţă numită suprafaţă de echilibru, A(T, P, >.) = O. 

A<O ;v<O 

Â e (T ,P) 

v A>O ; v>O 

T 

p 

Figura 9 .1 Suprafata de echilibru incoordonate (T,P, Â.) 

Această suprafaţă împarte spaţiul în două regiuni: 

• superioară cu A < O şi v < O, de unde sistemul trece pe suprafaţa de echilibru 

în sensul negativ al ax.ei; 

• inferioară cu A > O şi v > O, de unde sistemul trece pe suprafaţa de echilibru 

în sensul pozitiv al axei. 

Afinitatea chimică, mărime fundamentală în tratarea reacţiilor chimice a fost 

caracterizată riguros prin intermediul potenţialelor termodinamice. 
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Capitolul 10 

Potenţiale termodinamice 

10.1 Potenţiale termodinamice. Criterii generale 

de echilibru şi selecţie ale proceselor fizico­

chimice 

Entropia poate furniza informaţii directe cu privire la evoluţia sistemelor izolate 

(E şi V sau H şi P constante). Majoritatea proceselor fizico-chimice, printre care 

şi reacţiile chimice, au loc în sisteme deschise (neizolate) care pot fi tratate cu 

ajutorul entropiei prin intermediul entropiei create (paragraful 8.5) . 

În termodinamica clasică a proceselor reversibile sistemele deschise sunt tratate 

prin metoda potenţialelor termodinamice. Potenţialele termodinamice sunt funcţii 

termodinamice extensive, care se caracterizează prin valori care descresc în evoluţia 

proceselor spontane, întocmai cum în mecanică decurg spontan procesele îusoţi te 

de scăderea energiei potenţiale. 

De aici şi denumirea de potenţiale termodinamice, atribuită unor mărimi care 

au acelaşi rol în tratarea echilibrului chimic cu cel îndeplinit de energia potentială 

în caracterizarea echilibrului sistemelor mecanice. 

Datorită acestor însuşiri, potenţialele termodinamice pot fi utilizate drept cri­

terii de echilibru şi evoluţie pentru procesele fizico-chimice. Aceste criterii sunt 

mai accesibile experimental decât criteriul entropiei. 

Energia liberă sau potenţialul termodinamic Helmholtz, este un potenţial izo­

tenn-iwcor. Se notează cu F şi se defineşte ca diferenţa dintre energia iuternă a 

129 
https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



sistemului , E, şi energia legată, TS: 

F=E-TS (10.1) 

Ecuaţia (8.43) : 

TdS=âQ+âQ' 

se mai poate scrie: 

TdS~"ilQ (10.2) 

sau introducând relaţia (2.11): 

TdS~ dE+PdV (10.3) 

În condiţii izoterme această relaţie devine: 

d(E-TS)r $ -PdV (10.4) 

Ţinând seama de relaţia de definiţie a potenţialului Helmholtz {tlCuaţia 10.1) 

în condiţii izoterme şi izocore se obţine criteriul: 

(dF)r,v $ O (10.5) 

care arată că la T şi V constante energia liberă Helmholtz nu variază. Acest 

criteriu se aplică reacţiilor desfăşurate izoterm în medii condensate şi în special 

reacţiilor în gaze în condiţii izocore. 

Energia liberă Helmholtz este o funcţie de stare extensivă a cărei variaţie ele­

mentară are proprietatea de a fi o diferenţială totală exactă şi se exprimă în raport 

cu variabilele de stare, F = F(T, V, A): 

dF = ( ~) cfI' + ( :~) dV + ( ~~) dA (10.6) 
V,>. T,>. T,V 

Scriind relaţia (10.1) sub forma: 

E=F+TS 

re'I.Ullă că energia internă E a sistemului se compune din energia liberă F, care 

poate fi transformată în lucru mecanic şi din energia legată T S care nu poate fi 
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transformată în lucru mecanic, <lar pe care sistemul o poate schimba cu med iul 

sub formă de căldură. 

Pentru o reactie chimică, ecuaţia (10.1) se scrie: 

(1.0.7) 

unde !l.r Fr,v,!l.r Er,v şi !l.r Sr,v sunt variaţiile stoechiometrice ale energiei libere, 

energiei interne şi entropiei în reacţia chimică. 

Majoritatea reacţiilor chimice au loc la o presiune prestabilită care convine 

procesului. Pentru procesele izoterme-izobare, cele mai frecvente în practică s-a 

introdus un alt potenţial termodinamic, entalpia liberă sau potenţialul termodi­

namic Gibbs. Acest potenţial se notează cu G şi se defineşte ca diferenţa din tre 

entalpie, H ,şi energia legată, TS: 

G=H-TS 

Relaţia (8.43) scrisă sub forma: 

TdS ~ âQ 

cu ajutorul relaţiei (2.24) devine: 

TdS~dH-VdP 

În condiţii iwtenne, ecuaţia (10.10) se scrie astfel: 

d(H - TS)T :$ VdP 

Din ecuaţiile (10.8) şi (10.11) în conditii izoterme-izobare devine: 

(dG)r,P :$ O 

(10.8) 

(10.9) 

(10.10) 

(l0 .11) 

(10.12) 

ceea ce constituie criteriul potenţialului Gibbs potrivit căruia în condiţii izoterm­

izobare procesele sponta.ne decurg cu scăderea entalpiei libere, iar la echilibru nu 

se înregistrează nici o variaţie a potenţialului. 

Potenţialul Gibbs este o mărime extensivă de variabile T, V şi .A, a cărei variaţie 

elementară este o diferenţială totală exactă: 

dG = (aG) <II'+ (~q_) dP + (ac) d). 
8T P,>. BP T,>. a.A T,P 

(10.13) 
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Pentru o reacţie chimică ecuaţia (10.8) se poate scrie: 

unde t:J.rGr,P, t:J.r Hr,P şi t:J.r Sr,P sunt variatiile stoechiometrice ale mărimilor res­

pective. Privită ca mărime de bilant variaţia stoechiometrici a energiei libere 

Cibbs într-o reacţie chimică este: 

6.G = E 11{0/ - E 11,r:, (10.15) 
j ' 

Criteriile Helmholtz şi Gibbs pot fl transpuse în criterii de maxim, diferite în 

ruport cu wte funcţii de potenţi&!, legate direct de potenţialele Helmholt1 şi Gibbs: 

G 
4> = -Ti (d4>).,v1 ~ O (10.16) 

w - =:i (dw)'l"~~o 

Actlffto potenţiale numite Planclc (4>) rt11poctlv Mwleu (t) 11u11 ~ foarte r&r 

aplica.te. Asemenea crtterU d@ Holuţlo 11 ocbiUbru H pot dmini 11 tn raport cu 
o.Ito funcţii do atm co.ro prtlo.u caractori11tlcll@ unor pottnţl&lo twmodlnamlce tn 

l\munlto condlţll, Aatfol, ooftfgi& lntomi 11 Mtllpi1 dmn potcmţlllo ttrmodlnam-, 
lco, c4nd plU'Amotrul lnton11lv tompof1tur1, uocl1t ACMW funcţU ■to tnlocult cu 
paro.m@trul tmnlc oxtott11lv ontmplo.: 

şi: 

H= H(S,P,A) 

/ li.lcu&ţhi (8,(3) lillfildi sub f@fffll! 

!iUU! 

TtJS ~ fl/j} =t= PtlV 

dl9 ~ TdS = PtlV 

Ul~ 

(10.17} 
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În condiţii de entropie şi volum constante se obţine criteriul de evoluţie spo11-

tană şi echilibru: 

(dE)s,v $ O (10.18) 

Similar pentru entalpie: 

TdS ~ itQ 

sau: 

TdS ~ dH-VdP 

adică: 

dH $ TdS+ VdP (10.19) 

Deci, în condiţii de entropie şi presiune constante: 

(dH)s,P $ O (10.20) 

Acest ultim criteriu arată că la echilibrul unui proces fizico-chimic, la entropie 

şi presiune constante nu se înregistrează nici un efect termic, iar reacţiile exoterme 

decurg spontan. 

10.2 Potenţialul termodinamic Gibbs în procese 

metabolice 

Criteriile de echilibru şi de evoluţie prezentate în paragraful 10.1 pentru reacţii 

chimice sunt riguroase şi au valabilitate generală. 

În biochimie în reacţiile în care participă protonul s-a convenit ca starea stan­

dard să fie definită ca având pH = 1, ceea ce face ca activitatea protonului să fie 

egală cu unitatea, condiţiile corespund neutralităţii, condiţii în care au loc marea 

majoritate a reacţiilor metabolice. Deasemenea în acewită convenţie activitatea 

apei este considerată unitară, concentraţia standard a apei este 55 m (concentraţia 

actuală). În aceste -condiţii variaţia energiei libere standard se notează cu l:J..G°' 
iar în afara echilibrului cu l:J..G' (vezi paragraful 12.1). 

Pentr reacţia: 

ADP + P + n+~ATP + HiO 

l:J..G0
' = +30, 5 kJ • mo1- 1 
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Semnul pozitiv al acest.ei varia~ii arată că în condiţii fiziologice este favorizată 

react_ia inversă c.k Jii<lroliză a a<lenozintrifosfatului la a<lcnozindif1 ,at şi acid fos­

foric. 

De asemenea prin intermediul entalpiei libere Gibbs se poate răspunde la 

întrebarea: de e,-e este nevoie ca reacţiile metabolismului să fie catalizate enzi­

matic? În primul rând pentru că enzimele accelerează viteza desfăşurării reacţiilor 

chimice. Ca orice catalizator, enzimele acţionează în sensul reducerii barierei de 

energie dintre reactanţi (substraţi) şi produşi, permiţând atingerea rapidă a stării 

de echilibru termodinamic. În al doilea rând enzimele sunt catalizatori specifici 

pentru anumite reacţii şi au activitate controlabilă. De exemplu, activitatea unor 

enzime cheie poate fi modulată în funcţie de concentraţiile unor metaboliţi, de 

regulă substraţi sau produşi finali. Această calitate permite reglarea activităţii 

metabolic-e a celulei. În al treilea rând, pentru că enzimele permit cuplarea unor 

reacţii sau procese termodinamic nefavorabile cu reacţii termodinamic favorabile. 

Cuplajul este mediat de către un intermediar comun sau o enzimă I mună celor 

două procese. 

Elementele de bază rare definesc strategia metabolismului pot fi intuite con­

siderând exemplul degradării ( catalizării) glucozei de către celulă. Reacţia chimică 

de oxidare a glucozei, dacă toţi componenţii sunt în stare standard este: 

pentru care: 

602 

(latm) 

➔ 6C02 

(latm) 

tl.G01 = -8, 5 kcal/mol 

Îu celulă însă degradarea completă a glucozei la C02 şi H20 se desfllşoară pe 

parcursul mai multor etape. 

Numai glicoliza, adică calea metabolică de conversie a glucozei ( care are 6 atomi 

de carbon) în două molecule de piruvat (are 3 atomi de carbon) constă în nouă 

etape, fiecare fiind catalizată de către o enzimă specifică. Global, glicoliza poate 

fi reprezeulată priu reacţia: 

GLUCOZA + 2P + 2ADP + 2NAD+ ~ 

~ 2 PIRUVAT + 2ATP + 2NADH + 2H+ + 2H20 
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unde: 

• P-acid fosforic 

• AD P-adenozindifosfat 

• N AD+ -nicotinamidadenindinucleotid 

• AT P-adenozintrifOBfat 

• N AD H-nicotinamidadenindinucleotidhidrogenaza 

Pentru procesul acesta global în condiţii fiziologice: 

!:l.G' = -18, 3 kc.al/mol 

Valoarea lui !:l.G' pentru reacţia de glicoliză în vivo este diferită în funcţie <le 

enzima care intervine şi de ţesutul în care are loc reacţia. În tabelul 10.1 sunt 

prezentate câteva exemple. 

Tabelul 10.1 Variaţia energiei libere Gibbs în vivo pentru unele reacţii de gli­

coliză 

Enzima !:l.G' (kcal · mol- 1) 

catalizatoare Creier şobolan Inimă şobolan Eritrocite 

Hexo.kinază -6,97 -6,66 -9,43 

FOBfofructo.kinază -5,37 -6,25 -6,00 

G liceraldehid-3- -1,66 -2,71 -1,15 

-fosfat dehidrogenază 

Enolază -0,01 -0,58 -0,47 

Aldola.ză -2,20 -1,43 -1,17 
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10.3 Variaţia potenţialelor termodinamice cu vari­

abilele de stare 

Varia~iile poten ţi alelor tem1odinamice cu variabilele <le stare asociate sunt consecinţe 

directe ale ecuaţiilor stabilite. Astfel, plecâud <le la ecuaţia (8.43) prin introducerea 

în ea a ecuaţiilor (2. ll) şi (9.12) se obţine: 

TdS = iIQ + âQ' = dE + PdV + Ad). 

sau: 

dE = TdS - PdV - Ad>. (10.21) 

Comparând această relaţie cu variaţia potenţialului termodinamic E = E(S, V,>.) : 

dE = (âE) dS + (' âE) dV + (âE) d>. 
as v ,\ av s ,\ a>. s v 

' ' ' 

(10.22) 

se obţin egalităţile: 

(a) (8E) 8S V,,\ 1, 

(b) (8E) - P av S-\ 
' 

(10.23) 

(c) (8E) = -As,v 8,\ sv 
' 

În mo<l analog din ecuaţia (8.43) cu ecuaţiile (2.24) şi (9.12) se obţine relaţia: 

dH = TdS + VdP- Ad>. (10.24) 

Variaţia elementară a potenţialului termodinamic H = H (S, P, >.) este: 

(10.26) 

Din ecuaţiile (10.24)şi (10.25) rezultă: 

(a) (~1) n = T 

(b) (811) ' = V 
8P S,\ 

(c) (~1) s:P -As,P 

(10.26) 

Pentru a obţine variaţia potenţialului Helmholtz cu perametrii 880ciaţi se pleacă 

de la relaţia de definiţie (10.1) care prin derivare dă: 

dF = dE - TdS - Săl' 

136 

(10.27) 

https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



Această relaţie cu ajutorul ecuaţiilor (8.43),(2.11) şi (9.12) devine: 

dF = dE - âQ - âQ' - SăI' = dE - dE - PdV - Ad,\ - SăI' 

sau: 

dF = -SăI' - PdV - Ad,\ 

Din compararea ecuaţiilor (10.28) şi (10.6) rezultă: 

(a) (~)V,,\ -S 

(b) (!i )T,;\ = -P 

(c) (:nT,V = -AT,V 

(10 .28) 

(10.29) 

Urmând un raţionament asemănător pentru potenţialul Gibbs, utilizând relatiile 

(10.8), (8.43),(2.24) şi (9.12) se obţine: 

dG = -SăI' + VdP- Ad,\ (10.30) 

Comparând ecuaţia aceasta (10.30) cu (10.13) se obţin egalităţile: 

(a) (~)P,;\ = -S 

(b) (:~\.;\ = V (10.31) 

(c) (~)T,P = -AT,P 

Din grupurile de egalităţi (10.23),(10.26),(10.29) şi (10.31) rezultă câteva regu­

larităţi: 

a) derivatele parţiale ale unui potenţial termodinamic în raport cu variabila ter­

mică extensivă, entropia, definesc variabila termică intensivă, temperatura. 

b) derivatele parţiale ale unui potenţial termodinamic în raport cu variabila 

intensivă temperatura definesc entropia cu semn schimbat. 

c) variaţia unor potenţiale termodinamice în raport cu variabila extensivă, volu­

mul, conduce la parametrul intensiv, presiunea, cu semn schimbat. 

d) derivatele parţiale ale potenţialelor termodinamice în raport cu variabila de 

compoziţie definesc afinitatea chimică cu semn schimbat. 
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e) între perechea variabilelor mecanice P şi V există o relaţie de reciprocitate. 

Din grupurile de egalităţi (10.23}, (10.26}, (10.29} şi (10.31) r ttă alte ecuaţii 

termodinamice importante. 

Astfel utilizând egalitatea: 

(10.32) 

din egalităţile (10.23 (a)) şi (10.23 (b)} prin derivare în raport cu V şi respectiv S: 

â2E (&T) 
asav = av sÂ 

' 
şi: 

8
2
E (âP) 

avas = - as V.Â 

' 
se obţine egalitatea: 

Analog din ecuaţiile (10.23(a)) şi (10.23(c)): 

â
2
E (&T) 

âS8A = â).. s,v 

şi: 

se obţine : 

(:) S,V = -(:;)V,Â 
Iar din ecuaţiile (10.23(b)} şi (10.23(c)): 

â2E (âP) 
8V8A = - 8A s,v 

şi: 

rezultă egalitatea: 
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Astfel se poate concluziona că din grupul de ecuaţii (10.23) se obţin următoarele 

egalităţi: 

(a) (~)S A =:" - (::)V,A 
(b) (:n S•V = - (::)VA 
(c) (:ns:v = (:C)s.~ 

( 10.3:\) 

Din grupul de ecuatii (10.26) cu un raţionament analog rezultă: 

(a) (r,;) S,A = (!~) PA . 
(b) (ff) S,P = - (:;) P,A ( 10.:.1-1) 

(c) (:nS,P = - (:;)SA 
Din ecuaţiile (10.29) se obţin relaţiile: 

(a) (!t )T A = (~) V,A . 
(b) (inT,V = (~) V,A (JO .:i5) 

(c) (:nT,V (gi )TA . 
Şi în sfârşit, din grupul de ecuaţii (10.31) rezultă: 

(a) - (g;)T,A = (~)P,A 
(b) (8S) = (~)P,A DA TP . (Hl.36} 

(c) (:nTP = -(g~)T,A . 
Din definiţiile atribuite potenţialelor termodinamice Helmholtz (F) şi GiLLs 

(G) se pot obţine variaţiile stoechiometrice ale acestor potenţiale, prin derivare în 

raport cu gradul de avansare al reacţiei. Astfel: 

a 
- (E -TS)Tv = AErv -TASrv = AFTv = -ATv (10.37) a>.. , . , , , 

şi: 
a a>. (H -TS)T,P = AHT,P -TASr,P = AGr,P = -Ar,P (10.38) 

10.4 Ecuaţiile statistice ale energiilor libere 

Ecuaţiile statistice ale energiilor Hehnholtz şi Gibbs rezultă din ecuaţiile de defiuitie 

(10.1) şi (10.8) prin înlocuirea mărimilor cuprinse în aceste ecuaţii cu expresiile 

statistice. 
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Astfel, din ecuaţiile (10.1), (3.74) şi (8.101) în cazul indiscernabilităţii particu­

lelor rezultă: 

F = E - TS = RT -- - RT ln - - RT - - - RT 2 (8 ln z) z 2 (8 1 , z) 
ar v N aP v 

sau: 

(10.39) 

Analog pentru cazul discernabilităţii particulelor, din ecuaţiile (10.1), (3.74) şi 

(8.102) rezultă: 

şi : 

F = -RTlnz 

Pentru e1;1ergia liberă Gibbs, din ecuaţia (10.8) rezultă: 

Rezultă: 

G = H - TS = E + PV - T S = F + PV = F + RT 

z 
G;nm• = -RTln -

N 

Gm, = .RT(l - lnz) 

10.5 Ecuaţiile Gibbs-Helmholtz 

(10.40) 

(10.41) 

(10.42) 

(10.43) 

Ecuaţiile cunoscute sub numele de ecuaţii Gibbs-Helmholtz stabilffiC legătura între 

potenţialul termodinamic Helmholtz şi energia internă pe de o parte şi pe de altă 

parte între potenţialul Gibbs şi entalpie. 

şi : 

Ecuaţiile (10.1) şi (10.8) se pot scrie sub forma: 

F = E _ 5 
T T 

G = H -S 
T T 

Prin derivarea acestor relaţii în raport cu temperatura rezultă: 
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şi : 

â (G) II I (aH) (as) 
&T T P,>. = - T 2 + T &T P,>. - &T P,>. 

(10.47) 

Ţinând seama de relaţiHe (8.63) şi (8.70) se obţin: 

{10.48) 

şi: 

(10.-Hl) 

Ecuaţiile Gibbs-Helmholtz pot fi redate şi prin variaţiile stoechiometrice a le 

potenţialelor termodinamice, G şi F' sau prin intermediul afinităţii chimice. 

Astfel din ecuaţia (10.48) rezultă.: 

şi deci: 

o (~F) _ ~Er.v 
&T T T,V - -~ 

â (Ar,v) _ ~Er.v 
ar r -~ 

Analog, din ecuaţia (10.49): 

sau: 
â ( Ar,P) _ ~Hr,P 

&1' r -~ 
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Capitolul 11 

Potenţialul chimic 

În opoziţie cu sistemele închise care nu schimbă materie cu mediul, în sistemele 

deschise au loc schimbări de compoziţie datorită schimbului de substanţă cu mediul 

exterior. 

Astfel, relaţiile stabilite pentru potenţialele termodinamice trebuie completate 

cu termeni care conţin variaţia numărului de moli din fiecare component. 

Astfel energia internă în sisteme deschise este o funcţie de variabilele: 

Astfel ecuaţia (10.17) scrisă pentru sistem deschis la echilibru este: 

(8E) (8E) + an dn-" + ... + an- dr&i 
2 S,V,na ,ns, ... ,fli I S,V,n1 1 ••• ,n,_, 

(11.1) 

Derivatele parţiale: 

(:) S,V,n;; i#j 

au fost denumite de Gibbs potenţiale chimice ale componenţilor 1, 2, ··· i i şi le-a 
• 

notat µ1, IVJ, •. . , µi. 

Astfel ecuaţia (11.1) devine: 

dE = TdS - PdV + LJJidni 
i 
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Analog pentru celelalte potenţiale termodinamice H, F şi G se obţin relaţiile: 

cu: 

în care: 

şi: 

cu: 

dH = TdS + VdP+ Lµidni 
i 

(8F) JJi = -
~ T, V,n;; i#; 

µi = (aa) 
8ni T,P,n1; i,ţj 

( 11.3) 

(11.4) 

(11.5) 

Dacă se ţine seama de relaţiile dintre F şi E reepectiv G şi H şi de expresiile 

diferenţialelor dE şi dH se găseşte fără dificultate egalitatea: 

(11.6) 

Forma cea mai comună a potenţialului chimic eete: 

JJi = - = 71, (aa) 
~ T ,P,n;; i,ţj 

(11. 7) 

Se pune în evidenţă caracteristica de mărime molară parţială a potenţialului 

chimic. 

O aplicaţie imediată a potenţialului chimic este exprimarea condiţiei de echili­

bru şi evoluţie, într-o formula.re mai generală faţă de cele prezentate până acum. 

Afinitatea chimică se poate exprima conform ecuaţiilor (10.23 (c)), (10.26(c)), 

(10.29(c)) şi (10.31(c)) astfel: 

-A_ (aE) _ (aH) _ (aF) _ (ac) 
- l)). S,V - {)). S,P - l)). T,V - a>. T,P 
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Forma cea mai des folosită: 

se poate scrie astfel: 

-AT,P = L v:µ: - L viµi {11.8) 
i i 

Astfel se obţine unnătorul criteriu de echilibru şi evoluţie: 

(6.µ)T,P ~ Q {11.9) 

sau la modul general : 

{6.µ)z,11 ~ O 

Toate consideraţiile valabile pentru mărimile molare parţiale sunt valabile şi 

pentru potenţialul chimic. Astfel, considerând potenţialul chimic cel mai uzual 

Gi = JLi, ecuaţia lui Gibbs se scrie: 

{11.10) 

sau: 

G = LXiGi = LXiJ.'i 
i i 

Ecuaţia lui Gibbs-Duhem se întâlneşte sub formele: 

L nidGi = L Tlădµi = O {11.11) 
i i 

sau: 

L XidGi = L Xidµi = o 
i i 

Din definiţia: 

l'i - (âG) 
- âni T,P,n; 

rezultă variaţia potenţialului chimic cu parametrii asociaţi T şi P: 

{11.12) 

şi : 

{11.13) 
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Definiţia atribuită potenţialului chimic se poate extinde şi în cazul sistemelor 

formate din mai multe faze, cu condiţia să se specifice pe lângă componentul la 

care se referă potenţialul chimic şi faza, transcrisă ca exponent: 

(1 1.14) 

Datorită particularităţilor sale şi a multiplelor legături cu diferite mărimi ter­

modinamice fundamentale, potenţialul chimic este principala mărime tennodi­

namică utilizată la caracterizarea diferitelor tipuri de sisteme şi procese fi zico­

cbimice. 

Pentru sisteme ideale, cu proprietăţi simple (gaze ideale, soluţii foarte diluate) 

potenţialul chimic pentru un component i din amestec are expresia: 

(1 1.15) 

în ca.re µ: se numeşte potenJial chimic standard al componentului i , dependeut de 

parametrii de stare T şi P. Standardul se referă la concentraţie, valorile lui T ş i 

P se dau de la caz la caz, nu sunt valorile lor standard. Singura restricţie este de 

a exprima compoziţia sistemului în fracţii molare. 

· Termenul I(J' ln Xi din expresia potenţialului chimic se numeşte termen de 

amestecare. 

Conform ecuaţiei (11.15) un sistem este ideal dacă potenţialul chimic al unui 

component variază liniar cu logaritmul fracţiei sale molare cu panta RT ( vezi figura 

11.1) 

-­ln x. 
I 

Figura 11.1 Potentialul chimic al unui gaz ideal i 
în functie de ln ~ intr-un ame1tec de gaze ideale 
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µ:(T, P} este valoarea lui µi extrapolată către Xi = 1 la parametrii de stare 

cousta.nţi. În sistemele ideale, potenţialul standard se identifid cu potentialul 

chimic al componentului pur, deci devine egal cu. potenţial11l ..... u termodinamic 

molar: 

{11.16} 

Un amestec cu comportare ideală pentru toate valorile lui Xi şi în raport cu 

toţi componenţii sistemului se numeşte amestec perfect. 

Potenţialul chimic standard se defineşte în raport cu mărimile molare ale com­

ponentului pur. De exmplu, pentru un component i: 

{11.17} 

Ecuaţia {11.15} se poate transcrie sub forma: 

{11 .18} 

Se ştie că pentru un ame:itec idea.I format din i + i' componenţi: 

şi: 

Sid = L niSi + L n~S~ - R(}: ni ln xi + :E n~ ln xD 
i i i i 

Ecuaţia {11.18} se obţine astfel: 

{11.19} 

Comparând ecuaţia {11.15) cu ecuaţia {11.19} rezultă că: 

adică se confirmă expresia {11.17) a potenţialului standard pentru gazul ideal. 

Termenul standard se poate explicita, pentru un gaz ideal prin înlocuirea en­

talpiei şi entropiei corespunzătoare unui gaz idea.I cu semnificaţiile stabilite în 

capitolele anterioare: 

{11.20} 
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(această ecuaţie rezultă prin integrarea relaţiei (âHdâT)p = CP;, cânJ capaci­

tatea calorică a componentului ideal i, nu variază cu temperatura în intervalul 

cousider~t). 

Şi conform ecuaţiei (8.84): 

Si = Soi + R ln R + C P; Jn T - R Jn P 

Introducând ecuaţiiJe (11.20} şi (11.21} în (11.17) se obţine: 

(11.21) 

Notând cu µ,(T) toate mărimiJe dependente de temperatură, incJusiv constan­

tele, rezultă: 

( 11.22) 

Astfel că ecuaţia (11.15) a potenţialului chimic al unui gaz ideal i dintr-un 

amestec perfect este: 

µr'(T, P) = µt (T) + RT ln Xi + RT ln P ( I 1.23) 

11.1 Variaţia potenţialului chimic cu parametrii 

asociaţi 

Dacă ecuaţia (11.15} se scrie sub forma: 

id ·( ) !!i_ = µi T, p + R 1 . 
T T nx, (11.24} 

şi se derivează în raport cu T, potrivit ecuaţiei (10.49) se obţine: 

Ir F 
=--' =- - ' = 

T-' T-' (11.25) 

deoarece în cazu] sistemelor ideale 1I7' = 11; = Hi. 

Dacă ecuaţia (11.15) se derivează direct în raport cu T se obţine : 

( 11.26} 
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cu: 
7,i,I (8µ•) -• 
0; = -

0
; P - Rlnx; = S; - Rlux; 

Prin derivarea ecuaţiei (11.15) în raport cu P se obţine: 

( 11.27) 

Variaţiile stoechiometrice ale funcţiilor termodinamice pentru un sistem ideal 

se obţin derivând ecuaţiile obţinute în raport cu >.. 
Astfel din ecuaţia (11.25) se obţine: 

(11.28) 

Din ecuaţia (11.26) se obţine variaţia stoechiometrică a entropiei: 

. [ (aµ•') (aµ•) ] b.S'd = - L v: ar p - E /.I; {fl' p - R [E v;In x/ - L /.li ln x;] 
. (11.29) 

Ecuaţia {11.27) duce la expresia variaţiei stoechiometrice a volumului. 

{11.30) 

Pentru b.Gid se obţine uşor expresia: 

sau: 

{11.31) 
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Capitolul 12 

Echilibrul chimic în gaze ideale 

12.1 Legea acţiunii maselor. Izoterma de reacţie 

Caracterizarea echilibrului chimic presupune calculul afinităţii chimice în relatie 

directă cu constanta de echilibru, care este specifică unei reacţii în condiţii date. 

Schema unei reacţii chimice care evoluează spre o stare de echilibru, îutr-un 

sistem de gaze idea.le, la valori stabilite ale parametrilor de stare este: 

Dacă sistemul este lăsat să evolueze liber de la starea iniţială după un timp 

de evoluţie se atinge un regim staţionar, caracterizat printr-o anumită compoziţie 

a sistemului, în condiţii date ale parametrilor de stare. Echilibrul stabilit este un 

echilibru dinamic, cu caracter reversibil, reacţiile antagoniste având loc simultan 

cu viteze egale. 

Reacţiei datei se aplică condiţia de echilibru (11.9): 

Âµ = (L v~iµ\ - L vi~)T,P = O 
I 

Cu ajutorul ecuaţiei (11.15), condiţia de echilibru devine: 

Pentru gaze ideale potrivit relaţiei (11.16): 
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astfel că relaţia (12.1) devine: 

nx':1

' 

t::.G0 (T, P) + RT ln Ili .,. = O 
X ·' I 

i 

Ecuaţia (12.2) scrisă sub forma: 

I 

(12.2) 

(12.3) 

reprezintă expresia legii a.ctiunii maselor formulată cantitativ de Guldberg şi Waage. 

Această lege arată că raportul dintre produsul concentraţiilor corpurilor rezul­

tate din reacţie, ridicate la puterile coeficienţilor stoechiometrici corespunzători şi 

produsul concentraţiilor reactanţilor, la puterea coeficienţilor lor stoechiometrici 

defineşte corutanta de echilibru, dependentă de parametrii de stare T şi P asociaţi 

reacţiei. 

Constanta de echilibru a fost denumită şi constantă de afinitate, valoarea ei re­

flectând o afinitate mai mică sau mai mare între reactanţi. Denumirea de constantă 

de afinitate este justificată de legătura directă dintre afinitatea chimică standard, 

t::.G0 şi c'onstanta de echilibru. 

Ecuaţia (12.3) se mai poate scrie sub forma: 

t::.G0 = -RT ln Kz (12.4) 

În afara echilibrului, la un 114oment ,t, al reacţiei variaţia stoechiometrică a 

energiei libere este conform ecuaţiei (11.31): 

sau: 
I_l(x'(')t 

t::.G = t::.G0 

+ RTln ij(xf')t 
I 

(12.5) 

Formal, raportul concentraţiilor căruia i se aplică logaritmul, este identic cu 

expret.ia unei constante de echilibru (în realitate este un raport de concentraţii 

luate în mod arbitrar). 

150 

https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



Cu această consideraţie ecuaţia {12.5) devine: 

ll.G = ll.G0 + KI'lnK'z ( 12.6) 

Introducând ecuaţia (12.4) în (12.5) se obţine izotenna de reacJie van't Hof f : 

t::,,.G = - KI'lnKz + KI'lnK'z = KI'ln 1"' 
% 

(12. 7) 

Trecând de la starea corespunzătoare momentului,t, (starea premergătoare 

echilibrului) )a starea de echilibru când (ll.G)T,P = O şi Kz = K'"' se regăse.'l te 

ecuaţia {12.4). 

Izoterma de reacţie constituie un criteriu de a arăta dacă este posibilă o reac ţie 

şi care este sensul ei de desflşurare, astfel: 

• pentru K'a < Ka, ll.G < O procesul este posibil termodinamic; 

• pentru K' a > Kz, ll.G > O procesul nu poate decurge; 

Fonna explicită a constantei de echilibru în raport cu parametrii de sta.re T 

şi P se obţine prelucrând ecuaţia de echilibru (11.9), ţinând seama de expresia 

potenţialului chimic standard (ecuaţia 11.17): 

{12.8) 

sau ţinând seama de semnificaţia fiecărui termen: 

ll.H - Tll.S + IlI' ln K"' = O {12.9) 

Deci expresia constantei de echilibru este: 

t::,,.H /l.S 
lnKa = - Kl' +R {1 2.l O) 

Dacă pentru expresia lui /l.S se foloseşte relaţia {8.84) în care toţi termenii 

invariabili se includ într-o constantă ln a, se obţine: 

ll.H ll.Cp 
ln K"' = ln a - KI'2 + R ln T - /l.v ln P {12.11) 
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Constatele de echilibru se pot formula în raport cu modul de exprimare al 

concentraţiilor participanţilor la reacţ ie astfel: în raport cu fra< :,1ile molare, Kx, 

(modalitate i11depe11de11tă <le starea <le agregare a reactanţilor şi produşi lor de 

reacţie), în raport cu presiunile parţiale, Kp, (pentru reacţiile desfăşurate în fază 

gazoasă) şi în raport cu concentraţia volumetrică, Kc, (pentru reacţiile care au loc 

în soluţii). 

Ţinând seama de legătura dintre fracţia molară, presiunea parţială, concentraţia 

volumetrică: 
n-

P; = XiP = -2. llJ' = CiRT 
V 

între constantele de echilibru se pot stabili relaţiile: 

sau în general: 

(12.12) 

(12.13) 

(12.14) 

(12.15) 

Este evident că pentru cazul flv = O, valoarea constantei de echilibru este 

aceeaşi indiferent de modul de e;::primare al concentraţiei. 

12.2 Deplasarea echilibrului cu parametrii de stare 

Deplasarea echilibrului chimic cu parametrii de stare este o consecinţă directă a 

principiului lui Le Chatelier potrivit căruia dacă asupra unui sistem în echilibru 

se exercită o forţă externă, echilibrul se deplasează în sensul diminuării acţiunii 

externe. 

Confirmarea acestui principiu pentru echilibru chimic se obţine din variaţia 

constantei de echilibru cu parametrii de stare: T şi P. 

Astfel dacă ecuaţia (12.11) se derivează în raport cu temperatura se obţine: 

(
81nK,,) = flH __ l [8flH] + flCp + 1nT [8(flCp)] 

8T P RT2 RT 8T P llI' R 8T P 

Cum: 
_ _ l_ (8flH) + flCp = O 

RT 8TP RT 
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iar contribuţia ultimului termen se poate neglija în raport cu valoarea primului 

tennen, se obţine: 

(1 2.16) 

Această ecuaţie reprezintă izobam lui van't Hof J, şi se poate obţine priu 

derivarea ecuaţiei (12.4) în raport cu temperatura în acord cu ·ecuaţia Gibbs­

Helmholtz: 

(
âlnKx) = -~ (t::,,.G

0
) = t::,,.H = t::,,.H

0

_ 

fJI' P fJI' JIT P RT2 JIT 

Ecuaţia (12.16) se utilizează în general sub forma sa integrală pentru calcu­

larea constantei de echilibru la o temperatură dacă se cunoaşte valoarea sa la al ui 

temperatură: 

(12 .17) 

Dacă l::,,.H0 este independentă de temperatură pe intervalul de temperatură 

Ti - T2 se obţine: 

(12 .18) 

Dacă l::,,.H0 este dependent de temperatură atunci integrala se rezolvă fie analitic 

fie grafic, dacă se cunoaşte dependenta analitică a lui l::,,.H0 de temperatură . 

Efectul temperaturii asupra constantei de echilibru este o consecinţă a prin­

cipiului Le Chatelier: dacă l::,,.H > O constanta de echilibru creşte cu temperatura 

şi dimpotrivă dacă !::,,.H < O constanta de echilibru scade cu temperatura. Astfel, 

creşterea de temperatură favorizează deplasarea echilibrului în sensul reacţiei en­

doterme care tinde să diminueze creşterea temperaturii prin consum de căldură, iar 

scăderea sa în sensul reacţiei exoterme, realizându-se o compensare a influenţelor 

externe. 

şi: 

Ţinând seama de relaţia (12.15} se pot stabili ecuaţiile: 

âlnKp 
{JI' 
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Variaţia constantei de echilibru cu presiunea se obţine prin derivarea ecuaţiei 

(12.11) în raport cu presiunea: 

(
âlnK.,) = _ Âv = -Âv~ = _ ÂV

0 

âP T p FU' FU' 
(12.21) 

Această relaţie se poate obţine direct prin derivarea ecuaţiei {12.4) în raport 

cu preiunea: 

(
âln K.,) = -~ (ÂG0

) = _ ÂV = ÂV
0 

âP T âP JIT Kl' KI' 

În sistemele ideale ÂV = ÂV0
• 

Ecuaţia (12.21) este cunoscută sub numele de izoterma Planck-van Laar. Şi în 

cazul efectului presiunii asupra echilibrului unei reacţii este vorba de o consecinţă 

a principiului Le Chatelier astfel: dacă ÂV < O, creşterea presiunii detennină 

creşterea constantei de echilibru, iar da.că ÂV > O constanta de echilibru descreşte 

cu creşterea presiunii. 

Constantele Kp şi Kc nu sunt afectate de presiune în sistemele ideale,- aşa cum 

se poate constata prelucrând ecuaţia (12.15). 

În concluzie variaţia totală a constantei de echilibru cu parametrii de stare este: 

dlnK = (âlnK.,) ăl' (âlnK.,) dP 
" 8T + âP p T 

sau: 
dlnK = ÂH ăl' - ÂV dP 

" KTJ Kl' 
(12.22) 

12.3 Reacţii de echilibru în sisteme vii 

În cazul reacţiilor care au loc în soluţii foarte diluate, pentru care expresia potenţialului 

chimic este similar cu cel al gazelor ideale, echilibrul se poate trata prin analogie 

cu teoria prezentată în paragrafele (12.1) şi (12.2). Tratarea echilibrului chimic pe 

calea termodinamicii fenomenologice, conferă mărimilor asociate reacţiilor chimice 

la echilibru, o semnificaţie fizică exactă şi asigură criterii simple şi unitare pen-

tru caracterizarea unui proces chimic sau chiar a unui număr restrâns de reacţii 

chimice simultane. Dacă se lucrează însă cu sisteme complexe, cu număr mare 

de specii chimice (de zeci sau chiar peste o sută de corpuri) şi în care pot avea 
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loc simultan multe reacţii chimice independente, metodele de studiu tradiţionale, 

legate strict de chimismul proceselor sunt insuficiente. Pentru astfel de cazuri au 

fost dezvoltate metode de calcul numeric, realiza.bile cu calculatoare performante, 

în care ~ apeleuă la. un număr restrâns de idei fizice, fund&meutate însă tot pe 

criterii termodinamice. 

Astfel de situaţii se întâlnesc în sistemele vii. Singura cale pentru sistemele vii 

d tnviap uni'Yel'8ul care este condus spre dezordine maximă, este de a găsi o s.msl 

COD8U.Jltl de energie libei:l. Aceete sisteme supravieţuiesc prin extragerea energiei 

libere de la Soare sau de la reacţiile exoterme (ÂG < O) în care ele oxidează. 

a,.rbohidnţii, lipidele sau proteinele. Ele folosesc această energie liberă pentru a 

sintetiaa -.dew»iDtrifolfatul (ATP) din adeuozindifosfat (ADP). 

A.DP'-(aq) + P0:-(oq) + 2n+(aq) ~ ATP4-(aq) + H'JO(l) (12.23) 

ÂG" = 30, 5 kJ /mol la pH = 1 

Stateinele vii fol06e8C descompunerea ATP la ADP pentru a favoriza procesele 

endoterme (AG > O) care sunt cerute pentru e. menţine organismele în viaţă. 

ATP-ul este conaumat, de exemplu atunci când celulele produc lucru mecanic, 

cind tranwortl ioni sau molecule prin membrane sau când sintetiiează molecule 

complexe de care depinde viaţa. 

În practicl llG° pentru reacţia (12.23) nu se calculează clasic cu ajutorul con­

stantei de echilibru deoarece s-a constatat că reacţia de sinteză a ATP din ADP 

implici 12 echilibre (reacţii) simultane: 

ATP'-(aq) + H2O(l) ~ HATP4-(aq) + OH-(aq) 
HAT pS-(,,q) + H'JO(l) ~ H2ATP'J-(aq) + OH-(ag) 

ADP3- (aq.) + H2O(l) ~ HADP2- (aq) + on- (aq) 

HADP'J-(aq) + H'JO(l) ~ H~DP-(aq) + OH- (aq) · 

P0:- (aq) + H'JO(l) ~ HPO!- (aq) + on- (aq) 

HPof- (aq) + H2O(l) -4 H'JPO4(aq) + OH- (aq) ~ 

În ~ timp iomi AT P4-, ADP3-, HAT pa- 1 H AD p'J- §Î H po~- formea:iă 
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o serie de complecşi cu iouul M 92+ foarte des îutâluit în sistemele vii: 

ATP4- (aq) + Mg2+(aq) -->. MgATP2- (aq) T""" 

ADP3- (aq) + Mg2+(aq) -->. MgADP- (aq) T""" 

HATP3-(aq) + M~2+(aq) ~ MgHATP-(aq) 

HApP2- (aq) + Mg2+(aq) ~ MgHADP(aq) 

HPol- (aq) + Mg2+(aq) -->. MgHPO4(aq) T""" 

Aceste reacţii implică în total 17 specii care prezintă importanţă în domeniul 

de pH cuprins între 3 şi 10. 

Se obţin diferenţe substanţiale între valoarea lui ÂCl° calculată pentru reacţia 

de sinteză a ATP din ADP privită ca o reacţie globală (12.23) şi calculată ţinând 

seama de şirul de reacţii simultane şi de numărul de participanţi [M.L.MAVROVOUNIOTIS, 

Biotechuology aud Bioeugineering 36, 1070-82 (1990)]. 

Cercetările în acest domeniu constituie baza dezvoltării unor modele de calcul 

specifice reacţiilor care au loc în sisteme vii. 
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Capitolul 13 

Principiul III al termodinamicii 

13.1 Teorema caloricll Nerst 

Primele doul principii ale termodinamicii a.rată că funcţiile de stare ( energia in­

teml, entalpia, energia liberă Gibbs, energia liberă Helmholtz, entropia,etc.) nu se 

pot determina în valoare ,beolută. Principiile I şi II nu permit nici determinarea 

afinităţii chimice din date temiochimice şi deci nici caracterizarea unui echilibru 

cbmiic flră a recurge la studiul său experimental. 

Principiul III s--a impus în termodinamică odată cu soluţionarea constantelor de 

integrare pe cale termochimică şi prin obţinerea afinităţii chimice şi a constantelor 

de echilibru din asemenea date. 

Principiul III a fost stabilit în 1906 de Nerst cu o formulare sugerată de un 

studiu experimental inteprins de ruchards potrivit căruia în anumite condiţii, 

variaţia energiei libere Gibbs se poate identifica cu efectul termic asociat reacţiei 

generatoare de curent, desffişuratl în condiţii izoterme. 

t:,.G = -mF (13.1) 

unde: 

• f. - tensiunea electromotoare a elementului galvanic 

• :F - 1 Faraday (96500 C) 

• n - numărul de electroni implicaţi în proces 
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Ecuaţia ÂG = ÂH - TÂS se poate formula cu ajutorul ecuaţiei (13.1) şi 

(10.Jl(a)) sub forma: 

f = - ÂH + T (OE) 
n:F âT P 

(13.2) 

Urmează că: 

(13.3) 

în una din condiţiile: la o temperatură vecină cu OK (experienţa arată că (fk/âT)p 

se anulează cu mult înainte de O K) sau pentru coeficientul tennic al tensiunii 

electromotoare extrem de mic. 

Alături de alte dovezi experimentale în medii condensa.te acffite rezultate au 

generat teorema calorică Nemat potrivit căreia: valoarea coeficientului termic al 
l 

variaţiei stoechiometrice de energie liberă tinde asimptotic spre zero la scăderea 

temperaturii spre zero absolut, identificându-se cu coeficientul termic al variaţiei 

stoechiometrice de entalpie. 

Matematic acest postulat se fonnulează astfel: 

lim (âÂG) = lim (âÂH) 
T--.0 âT P T--.0 âT P 

(13.4) 

Dacă temperatura tinde spre zero absolut, la sistemele în echilibru, în procese 

cvasistatice izobare, variaţia energiei libere încetează să mai depindă de temper­

atură. 

Reprezentarea grafică a teoremei calorice Nernst se poate exemplifica în cazul 

transformării staniului cenuşiu în staniu alb (figura 13.1). 
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â H ; âG (cal) 

500 â H= â H(T) 

âG= âG(T) 

200 

100 

o 
T 

Figura 13.1 Variatia entalpiei si energici libere Gibbs cu temperatura, 

în transformarea staniului ccnusiu in staniu alb 

Se observă că în această reprezenta.re, coincidenţa valorilor nu se limitează la 

un singur punct, OK. Contactul există pe un domeniu relativ extins de tempera­

turi, varia~il de la caz la caz. Tangenta la curbe în domeniul de coincidenţă este 

paralelă cu axa absciselor. Teorema calorică a lui Nernst se poate transpune în lim­

baj geometric astfel: tangenta trigonometrică a unghiului pe care îl J ace tangenta 

geometrică cu axa absciselor este egală cu zero. 

Teorema calorică a lui Nernst constituie suportul enunţurilor principiului III 

al termodinamicii. Astfel ţinând seama de ecuaţia diferenţială Kirchhoff rezultă: 

lim !J..Cp = O 
T-tO 

(13.5) 
• 

ceea ce înseamnă că la limita inferioară a temperaturilor, variaţia stoechiometrică a 

capacităţii calorice a unui ansamblu de corpuri în interacţie se anulează, adică sunt 

identice capacităţile calorice ale reactanţilor şi ale produşilor de reacţie. Pentru 

respectarea ecuaţiei {13.5) în condiţii date, toate corpurile sistemului au la O K 

aceeaşi capacitate calorică egală cu zero: 

liro !J..Cp = O sau CPo = O 
T-tO 
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Extinderea ecua~ici (13.5) de la sistem la corp este justificată de teoria De­

byc asupra capacităţilor calorice ale solidelor, prin legea cubul1 • temperaturilor 

a.bi;olute (Cp = aT3
). 

De asemenea. teorema lui Nemat se poate exprima sub o altă formă. Întrucât: 

din teorema lui Nernst rezultă: 

liro ll.S = O 
T➔O 

(13.7) 

adică pentru T ➔ O procesele izoterme decurg fără variaţia entropiei. Astfel 

pentru T ➔ O entropia încetează să mai fie o funcţie de stare, ea tinde spre o 

valoare constantă, care nu mai depinde de parametrii de stare, deci: 

p~ (!!)T = ~ (!i)T = Q 
(13.8) 

Pentru T ➔ O entropia sistemului nu poate fi modificată prin nici un fel de 

proces. Aşa.dar teorema lui Nernst se mai poate formula. şi astfel: izotenna de zero 

absolut coincide cu adiabata. 

Această formă a enunţului principiului III, care arată că la temperaturi vecine 

cu O K entropiile reactanţilor sunt perfect compensa.te de entropllle produşilor de 

rt=:acţie, a.re importanţă deosebită eliminând cel puţin pentru T ➔ O termenul AS 

din e~resia afinităţii chimice. Acest enunţ arată că entropia de reacţie pentru 
corpuri cristalizate este zero la O K. Extinderea acestui enunţ de la sistem la corp 

a fost făcută de Planck (1912) prin postulatul care-i poartă numele ;la temperatura 

de zero absolut entropia oricărei substanţe solide cristaline pure fi stabile la această 

temperatură este zero adică: 

lim S = O sau S0 = O 
T➔O 

(13.9) 

Postulatul lui Plane.le este confirmat de considera.ţii sta.tistice. La tempera.tura 

extremă O K exiată o corespondenţă univocă între micro şi macrostarea unui sis­

tem, astfel că probabilitatea termodinamică ia valoarea minimă 0 0 :;;; 1 şi deci 

Su = k lu Ou = O. 
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Principiu) III prez~ntat pentru medii condensate s-a extins prin concluziile sale 

şi Ja faza de gaz. 

Prin caracterul deductiv al termodinamicii, enunţurile primare pot genera o 

serie de noi enunţuri: 

JimH - limG Jim (8H) = JimCp = 0, 
T➔O T➔O T➔O lJT P,>. T➔O 

JimE = . JimF Jim ("E) = Jim Cv = O 
T➔O T➔O T➔O 8T V,~ T➔O (13.10} 

lim ( 88
) = o Jim (8P) = o 

T➔O 8Y T,>. T➔O 8T V,>. 

Jim ( 8S) 
T➔O 8P T,>. = o Jim ("V) 

T➔O l1I' P,>. = o 

Toate aceste exp~ii arată că o serie de proprietăţi ale fazei condensate nu mai 

depind de temperatură în apropierea Jui OK. 

Principiu) III este cunoscut şi sub numele de principiu) imposibilităţii existenţei 

unui pe,petuum mobile de specia a III-a adică imposibilitatea construirii unei 

maşini termice care să funcţioneze pe seama răcirii unui corp până la O K. 

Temperatura de O K reprezintă una din barierele fizicii de care se admite 

apropierea nelimitată„ flră să poată fi atinsă. Prin perfecţionarea continuă a tehni­

cilor de realizare a temperaturilor joase s-a ajuns la mai puţin de o milionime de 

grad diferenţl de zero absolut. 

Principiul III permite obţinerea valorilor absolute ale entropiei şi în aceeaşi 

muurl ale afinitlţii chimice şi constantelor de echilibru din date termochimice. 

Pentru faze pure condensate, entropia molară convenţională Ja o temperatură 

T se obţine prin integrarea ecuaţiei de variaţie a entropiei: 

dS = ( 08
) dT+ (

08
) dP = (

08
) dT-(

0
V) dP = Cp dT-(av) dP 

{ll' p âP T 8T p {ll' p T 8T p 

adică: 
T p 

Sr = [ °; dT - [ (a;) P dP (13.11) 

În cazul'fazelor condensate ultimul termen este neglijabil ca' valoare şi se ia în 

consideraţie numai în condiţiile existentei unor presiuni mari. 

Astfel pentru presiunea standard ecuaţia (13.11) ia forma: 

T 

Sr= f°;dT (13.12) 
o 
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Dacă în intervalul de temperatură considerat au loc şi transformări de stare 

1,;au alotropice se a.dună algebric şi entropiile respective de transf "Ilare. De obicei 

se calculează entropia în condiţiile standard 8°298 , la T = 29[ ..., K şi P = latm. 

Astfel pentru un gaz: 

(13.13) 

indicii t, /, s, l, g indică transformările de stare şi stările de agregare. 

Cercetările experimentale posterioare au stabilit că teorema lui Nemst se aplică 

cu toată rigoarea numai substanţelor cu structură cristalină, numai acestea au 

entropia nulă la fi K. Teorema nu se aplică cristalelor mixte şi nici corpurilor 

amorfe şi cu atât mai puţin lichidelor subrăcite. În general orice neregularitate 

de structură internă, orice stare metastabilă, aduce cu sine existenţa unei entropii 

finite la O K. O altă problemă pun reacţiile cu gaze, şi gazele în general, pentru 

care S0 ( entropia de O K ) nu este zero şi care poate fi calculată numai pe baze 

statistice din date structurale caracteristice moleculei respective. 
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Capitolul 14 

Termodinamica gazului real 

Proprietăţile termodinamice ale gazului ideal au fost deduse pe baza ecuaţiei de 

stare PV = Kl'. Această ecuaţie este fundamentată pe ipotezele simplificatoare 

potrivit cărora gazul ideal nu are decât energie termică (energia de interactiune 

moleculară fiind nulă) şi are un volum propriu molecular neglijabil faţă de volumul 

total ocupat de el. Deoarece gazele reale nu mai respectă aceste ipoteze simplifi­

catoare, ecuaţiile de stare vor trebui să conţină mărimi prin intermediul cărora să 

se ţină seama de interacţiunile moleculare şi de volumul real al moleculelor. 

Abaterea gazelor de la idealitate poate fi caracterizată prin faetonu. de com­

presibilitate Z=PV /RT. Pentru un gaz ideal Z = 1 pentru orice temperatură şi 

orice presiune (în limitele comportării ideale a gazului) iar pentru gazele reale 

Z =,= 1. Abaterea gazelor reale de la idealitate poate fi ilustrată prin prezentarea 

. unor izoterme ale bioxidului de carbon, în reprezentarea PV - V (figura 14.1). 

Se observă că produsul PV variază în condiţii izoterme, cu creşterea presiunii 

după o curbă cu minim, mai accentuat la temperaturi joase. O dată cu creşterea 

temperaturii punctual de minim se atenuează deplasându-se în acelaşi t imp spre 

presiuni mai mari, pentru ca să înregistreze o revenire uşoară spre presiuni mai 

scăzute la creşterea temperaturii în continuare. Pe curba desclisă prin unirea 

punctelor de mţnim de pe izoterme (curba Boyle) gazul se comportă ideal. Astfel 

în stânga minimului 8(PV}/8P < O, gazul este mai compresibil fată de prevederile 

legii Boyle-Mariotte, iar la presiuni superioare presiunii de minim 8(PV)/âP > O, 

gazul este mai puţin compresibil decât spune această lege. 
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PV 
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20 

o 

385 °c 
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400 800 

Figura 14.1 lzolenna PV - P pentru bioxid de cubon 

Din reprezentarea factorului de compresibilitate în funcţie de presiune (figura 

14.2) se constată că la temperaturi şi presiuni scăzute Z < I ceea ce indică faptul 

că volumul gazului real este mai mic decât al gazului ideal la aceeaşi presiune 

(gazul este mai compresibil). Pentru temperaturi şi presiuni mari Z > I ceea 

ce indică un volum mai mare decât al gazului ideal, deci o compresibilitate mai 

redusă a gazului real faţă de cea a gazului ideal. 

Z = f.Y 
R 

o 
100 200 300 400 500 P(atm) 

Figura 14.2 Variatia fiactorului de compre11ibilitale cu presiunea 

guului pentru propan 
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Temperatura la care curba Z - P devine tangentă la izotenna gazului perfect, 

pentru un domeniu relativ larg de presiuni se numeşte temperatură Boyle (T8 ), 

deoarece la această temperatură gazul real se qomportă ca un gaz perfect (Z = 1). 

În această reprezentare paralela cu abscisa la Z = 1 reprezintă izoterma gazului 

ideal. 

Comportarea gazelor reale se caracterizează în continuare prin formularea funcţiilor 

termodinamice şi a abaterilor de la idealitate atât pentru gaze individuale cât şi 

în amestec. 

14.1 Gazul real singular 

O funcţie termodinamică oarecare ,Y, a unui gaz real se poate exprima ca suma 

între funcţia termodinamică calculată în condiţiile de idealitate yid şi corecţia 

datorată variaţiei funcţiei respective în procesul de comprimare izotermă a gazului 

de la presiunea la care el este ideal 1pid la presiunea P corespunzătoare gazului 

real, adică: 
p 

y = yid + I (:~) dP 
pid T 

(14.1) 

Dacă se aplică această ecuaţie pentru calcularea entalpiei gazului real se obtine: 

P (âH) 
H = H"' + L âP T dP (14.2) 

în care H"' este o funcţie exclusivă de temperatură şi se notează cu H•(T) . 

Cantitatea de sub integrală se exprimă printr-o relaţie mai uşor . accesibilă 

plecând de la expresia (8.29): 

TdS=dH-VdP 

prin derivare în raport cu P duce la: 

T (âS) = (âH) _ V 
âP T âP T 

(14.3) 

şi în virtutea ecuaţiei (8.75) se obţine: 

-T (âV) = (âH) _ V 
llI' p âP T 

( 14.4) 

165 

https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



astfel că expresia entalpiei gazului real (ecuaţia 14.2} se scrie sub forma: 

(14.5) 

Limita pid este total arbitrară, deoarece fiecare gaz în parte are o altă presiune 

la care poate deveni ideal. Această limită se elimină prin adăugarea la integrala 

din relaţia (14.5) a unei integrale care să acopere domeniul presiunilor ideale: 

~ pW 

[ [v -T(:)JdP= [ [v- ~]dP_=O (14.6) 

ABtfel: 

Cu aceste consideraţii ecuaţia (14.5) devine: 

(14.7) 

Este evident că valoarea integralei corective creşte odată cu creşterea lui P 

(accentuarea abaterii de la idealitate). În mod identic se poate obţine expresia 

entropiei unui gaz real. 

Astfel ecuaţia (14.1) în acest caz se exprimă sub forma: 

p 

S = 5'd + f (!!) dP 
pid T 

(14.8) 

în care Sid se exprimă cu ajutorul relaţiei (8.84): 

s'd =So+ RlnR+ CplnT- RlnP'd = s·(T) - RlnP'4 (14.9) 

(termenii constanţi şi cei dependenţi de temperatură se includ în S-(T)). 

Astfel cu ecuaţia (14.9) şi ţinând seama de relaţia (8.75) ecuaţia (14.8) devine: 

S = S"(T)-RlnPid + J (:) dP 
pid p 

(14.10) 
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Se observă că: 

p PR 
-RlnPid = / RdlnP- RlnP = f pdP- RlnP 

p~ ~d 

şi ecuaţia {14.10) devine: 

s = s·(T)- RlnP+ 1 [;- (::) J dP (14.11) 

Se remarcă echivalenţa termenilor de sub integrala corectivă pentru un gaz 

ideal, astfel încât urmând un raţionament similar celui din cazul entalpiei se elimină 

limita arbitrară P"': 

S=S'(T)-RlnP+ [[;-(::)}p {14.12) 

Din ecuaţiile (14.7) şi (14.12) rezultă uşor expresia entalpiei libere Gibbs pentru 

gazul real: 

sau: 

p 

G = H -TS = n•(T) -TS•(T) +RTlnP+ f [v - ~] dP 
o 

p 

G = G•(T) + RTlnP+ f [v- ~] dP 
. o 

14.2 U~ gaz real într-un amestec de gaze 

(14.13) 

Funcţiile termodinamice ale unui gaz real dintr-un amestec de gaze reale sunt 

reprezentate de mărimile molare parţiale corespunzătoare. Astfel în acest caz 

ecuaţiile (14.7), (14.12) şi (14.13) se scriu sub forma: 

H; = N;(T) + j [vi -T (8;i) ] dP 
O P,nJ 

(14.14) 
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şi de asemenea: 

p 

G; = C:(T)+RTlnP;+ /[V; - ~]dP= 
o ' 

p 

= C:(T) + RTln P + RTlnx; + J [V; - ~] dP 
o ' 

Integrala a fost notată de Lewis {1901) astfel: 

P - RT I [v; -nl dP = RTln-y; 
o ' 

unde "'Yi reprezintă un factor corectiv al concentratiei. 

{14.16) 

{14.17) 

Dacă acest factor corectiv se aplică presiunii partiale a unui component i din 

amestec se numeşte coeficient de fugacitate, ('Yp );, şi defineşte mărimea intensivă 

fugacitate,a componentului i,f;: 

(14.18) 

Dacă. corectia se aplică fractiei molare a unui component i din amestec se 

numeşte coeficient de activitate,')';, şi defineşte activitatea termodinamică,tli: 

(14.19) 

Rezultă: 

lim / = P sau lim "'YP = 1 
P---+0 P---+0 

deci la presiuni joase gazele au comportare ideală. 

Similar la concentratii foarte mici x ➔ O, coeficientul de activitate este unitar: 

lim a = x sau lim "'Yi = 1 
%---+0 %---+0 

Fugacitatea şi coeficientul de fugacitate permit definirea corectă a stării stan­

dard a unui gaz ca starea caracterizată de fugacitate egală cu unitatea, la o tem­

peratură stabilită, spre deosebire de cazul fazelor condensate (lichide şi solide) la 

care starea standard este luată la presiune egală cu unitatea. 

Pentru un gaz perfect, la presiuni mici, fugacitatea este egală cu presiunea, 

astfel că ca nu are sens, iar standardul se defineşte la presiunea egală cu unitatea. 
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Substituind ecuaţia (14.17) în (14.16) se obţine: 

Gi = C:(T) + KI'lnP + KI'lnxi + KI'ln('yp)i (14 .20) 
• 

Dacă se transcrie această relaţie ÎI1 raport cu potenţialul chimic se poate scrie: 

µ.. = µi(T) + RTln P + KI'lnxi + KI'ln(-yp)i (14 .2 1) 

Dacl se ţine seama de definiţia presiunii parţiale l'ă = xiP, ecuaţia (14.2 l) se 

poate scrie sub forma: 

adică ţinând seama de (14.18): 

µ.. = µ:(T) + KI'ln/i (14 .22) 

Expresia (11.22) pentru potenţialul chimic standard permite scrierea ecuaţiei 

(14.21) astfel: 

· µi = ~,(T, P) + RT ln Xi + RT ln 'Yi = µ,(T, P) + RT ln Xi'Yi 

sau ţinând seama de (14.19): 

µ.. = µ, (T, P) + RT ln Oi 

(14.23) 

(14.24) 

Ecuaţiile (14.22) şi (14.24) reprezintă potenţialul chimic al unui gaz real, ele 

sunt formal identice cu expresia potenţialului chimic al unui gaz ideal, diferenţa 

dintre ele este modul de exprimare al concentraţiei componentului considerat. 

Funcţiile termodinamice ale unui gaz real se caracterizează prin termeni su­

plimentari de amestecare specifici gazului real, termeni obţinuţi prin prelucrarea 

potenţialului chimic al gazului real. 

Ecuaţia (14.23) se mai poate scrie cu ajutorul ecuaţiei (11.15), astfel : 

(14.25) 

unde termenul RT ln 'Ya este termenul suplimentar de amestecare: 

(14 .26) 

Astfel pentru funcţiile suplimentare de amestecare se obţin expresiile: 
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a) clin ecuaţia Gibbs-Helmholtz: 

rezultă că: 

(14.27) 

b) din: 

rezultă că: 

deci : 

s':" = -R ln -v• - R:I' (8ln-yi) ' . ,, 8'1' 
p 

(14.28) 

c) cum: 

rezultă: 

(14.29) 

Pentru un sistem de i componenţi relaţiile (14.26), (14.27), (14.28), (14.29) se 

pot scrie astfel: 

GM = L xiµf = R:I' L Xi ln "fi (14.30) 
i i 

(14.31) 

M ~ ~ (8ln7i) S = - R L.J x; ln 'Yi - RT L.J X; --
i i 8T p 

(14.32) 

şi: 

(14.33) 

Cu aceste funcţii se poate realiza un tabel sintetic şi sugestiv referitor la 

funcţiile termodinamice ale gazelor ideale şi reale (tabelul 14.1 ). 
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Tabelul 14.1 Funcţii termodinamice pentru gaze ideaJe şi reale 

SISTEMUL SIMBOLUL TERMENII CARE COMPUN FUNCŢIA TERMODINAMICĂ PENTRU: 

FUNCŢIEI GAZ REAL 

GAZ IDEAL Funcţia suplimentară 

Funcţia standard Funcţia de a.mestecare de amestecare pentru un gaz real 

a b C d e 

Un component ~ µ:(T,P) Mid µ,' = RTlnxi µf! = RTln -y1 

i J H i E = -T2 ®i/T) J{M,ttl, = o Jt1;1 = -RT2 ( a~? t I 8T p • 
in amestec si s; =-I ~ 

-;M,Sd S1;1 = -Rln-yi - RT ( 8
~ ' ) p 8T p Si = -Rlnxi 

vi v; = - ~ I,,. vM,tll = Q VM = RT (8ln1;) 
8P • t 8P T 

Sistem G ce= Exiµ; G M,,d = R:I' E x, ln x1 GM = RT E X; ln 'Yi 

de i t H H• = Ex,11; H M,id = o H M = -RT2 E xi ( 8~it 
i componenţi s s• = E x;S7 5M,id = -R l: x; ln x, SM = -R E x; ln î', - R:T i:, xi ( 81;.Ji) P I ; 

I F v• = ExS7 yM,id = Q FM = RIEx; (0~?)r I ' 
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Cu ajutorul acestui tabel se pot calcula funcţiile termodinamice pentru gaze 

ideale şi reale, adunând termenii corespunzători, de exemplu: 

µi = µ, (T, P) + RT ln Xi + Kl' ln 1'i 

(pentru gaze ideale b=c+d, iar pentru gaze reale b=c+d+e) 

Prin intermediul funcţiilor termodinamice ale sistemelor ideale şi reale se in­

trod uc funcţiile <le exces, mărimi utile caracterizării sistemelor neideale: 

yE = y _ yid (14.34) 

sau: 
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14.3 Variaţia fugacităţii şi a coeficientului de fu­

gacitate cu parametrii de stare 

Atât fugacitatea cât şi coeficientul de fugacitate au parametrii asociaţi 7' :ii / ', 

deci: 

f = f (T, P) şi 'YP = 'YP(T, P) 

Din ecuaţia (14.25) rezultă: 

(14 .35) 

Ecuaţia (14.35) scrisă cu ajutorul ecuaţiei Gibbs-HeJmholtz dă variaţia coefi­

cientului de fugacitate cu temperatura: 

sau: 

Derivând ecuaţia (14.25) în raport cu presiunea se obţine variaţia coeficientului 

de fugacitate cu presiunea: 

(âµi) = (âµ't) + RT (âln'Yi) 
âP T âP T âP T 

(14.36) 

Substituind în (14.36) egalitatea (11.27) se obţine : 

(14.37) 

Dacă ecuaţia (14.22) se împarte la T şi se derivează în raport cu T, în virtutea 

ecuaţiei Gibbs-Helmholtz duce la: 

sau: 

(âln/i) = ~ - H; 
âT p R:I'l 

(14.38) 
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Variaţia fugacităţii cu presiunea se obţine derivând ecuaţia (14.22) în raport 

cu presi unea: 

(aµ;) = RT (aln/;) 
aP T aP T 

i;au: 

(
aln/;) = 

8P T 
(14.39) 

14.4 Ecuaţii de stare ale gazului real 

Există multe ecuaţii de stare pentru gazele reale care descriu comportarea gazelor 

pe domenii limitate de presiune şi temperatură, dar nici una nu este generală. 

Asemenea ecuaţii conţin o serie de constante individuale empirice, lipsite adesea 

de o fundamentare fizică riguroasă. Dintre aceste ecuaţii cele mai întâlnite sunt: 

ecuaţia van der Waals; ecuaţii viriale; ecuaţia Benedict, Webb şi Rubin; etc. 

Ecuatia: 

sau pentru n moli: 

( 
an

2
) P + V2 (V - nb) = nRT {14.40) 

propusă de van der Waals include termenul a/V2 numit presiune internă (efectul 

interacţiunilor bimoleculare asupra presiunii gazului) şi termenul b, numit covolum 

(efectul volumului propriu al moleculei asupra volumului V, ocupat de un mol de 

gaz). 

Dacă se examinează familia izotermelor van der Waals pentru C02 , reprezen­

tate în coordonate P - V se constată că la o anumită temperatură numită temper­

atură critică Te, izoterma prezintă un punct de inflexiune. Volumul şi presiunea 

punctului critic se numesc volum critic Vc şi presiune critică Pc. 

Aplicând condiţia de existenţă a unui punct de inflexiune cu tangentă orizon­

tală: 

(::)Te = Q Şi (~::)Te = Q 

în cazul ecuaţiei van dE:r Waa.ls scrisă sub forma: 
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se obţine: 

(:~)Te 

(f::)Te = 

(14 .41) 

şi: 

(14.42) 

Din sistemul format din ecuaţiile (14.41), (14.42) şi ecuaţia van der Waals scrisă 

pentru condiţii critice rezultă relaţiile: 

şi: 

¼=3b 

T.=~ 
c 27Rb 

(14.43) 

(14.44) 

(14.45) 

Constantele ecuaţiei van der Waals, a şi b precum şi constanta universală a 

gazelor R se pot calcula din parametrii critici determinaţi experimental: 

a= 3Pc-V,,2 

R = ~Pc¼ 
3 Te 

(14.46) 

(14.47) 

(14.48) 

Parametrii de stare exprimaţi ca multiplii ai mărimilor critice se numesc parametrii 

reduşi: Tr, Pr şi V,.. 
Pr P 

Pc 

V,. = V 
V. 

Tr T Tc 

(14.49) 

Cu aceşti parametrii reduşi se obţine ecuaţia van der Waals în forma redusă: 

(14.50) 

În această ecuaţie nu figurează nici o constantă dependentă de natura gazului. 

Două substanţe care au aceiaşi parametrii reduşi sunt în stări corespondente şi au 

proprietăţi termodinamice asemănătoare. 

O altă ecuaţie de stare des utilizată este ecuaţia de stare virială care exprimă 

abaterile de la legea gazelor perfecte prin serii de puteri desfiujurate după volum 
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sau după pres iune. Penlru un mol de gaz formulările ei definesc fact orul de com­

µm,iuilitate .z = J>V I J{J '; 

PV 13(1') C(T) D(T) 
JIT = l + ţt + \/2+\/3 + ...... . (1 -1.51) 

r;; = 1 + 13'(T )P + C'(T)P2 + D'(T)?3 + ...... . (14.52) 

Numărul termenilor corcctivi variază în funcţie de domeniul de temperaturi 

~i presiuni exam inat. Coefi cientii B , C, D , .. . se numesc coeficienti de virial (B al 

doi lea, C al treilea,etc.) . 
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Capitolul 15 

Termodinamica fenomenologică a 

soluţiilor 

Soluţia este o fază condensată, lichidă sau solidă, formată din doi sau mai mulţi 

componenţi miscibili, între care se exclud reacţiile chimice. 

În general unul dintre componenţi este în cantitate predominantă şi se numeşte 

solvent, iar ceilalţi se numesc dizolvaţi. 

Sunt mai multe criterii de clasificare pentru soluţii plecând de la: 

a) starea de agregare a componenţilor -se întâlnesc soluţii formate din solide 

în lichide, lichide în lichide, soluţii solide (aliaje), gaze în lichide. Starea de 

a.gregare a soluţiei este cea a solventului. 

b) numărul componenţilor determină clasificarea soluţiilor în monoco111µouente 

şi multicomponente. În tratarea termodinamică se ia în considera.re numărul 

minim de componenţi capabili să genereze sistemul. 

c) natura componenţilor duce la soluţii de tipul: electroliţi în apă sau solveuţi, 

amestecuri de licl1ide ionice, neelectroliţi în amestecuri . 

d) concentraţia duce la o împărţire arbitrară a soluţiilor în soluţii diluate şi con­

centrate, nu se poate preciza valoarea concentraţiei care delimitează aceste 

două tipuri de soluţii. 

e) proprietăţile tem1odinamice constituie criteriul cel mai riguros ~i se bazează 

pe fom1a potenţialului chimic al componenţilor sistemului. După acest cri-
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teriu soluţiile sunt perfecte (ideale), diluate ideale şi imperfecte (neideale, 

reale). 

15.1 Soluţii perfecte (ideale) 

Aceste soluţii sunt formate din componenţi cu structură chimică asemănătoare 

(izomeri optici, amestecuri de izotopi, clorbenzen +brombenzen}. 

Soluţiile ideale îşi păstrează acest caracter pe întreg intervalul de concentraţie 

şi în raport cu toţi componenţii . 

Potenţialul chimic al oricărui component dintr-o soluţie perfectă are o expresie 

simplă: 

ţt; = µ?(T, P) + RTlnx; = G;(T, P) + RTln x; 

deoarece µi = µ? = G, potrivit egalităţii (11.16}. 

(15.1} 

Principalele funcţii termodinamice ale unui component din sistem se calculează 

în raport cu potenţialul chimic urmând acela.şi calcul ca la gaze putându-se realiza 

un tabel pentru funcţiile termodinamice a.le soluţiilor ideale ( coloanele b,c şi d din 

tabelul 14.1}. 

Tabelul 15.1: Funcţii termodinamice pentru soluţii ideale 

Sistemul Funcţia Funcţia Funcţia. molară 

termodinamică standard de amestecare 

Un component µ; µ; = µf = G, RTlnx, 

i H; 11; = 1l'; = H, -

în soluţie s, - · s': S, = ; = S, -Rlnx, 

V. 
-;-;9 TiO 
V,= V,= V; -

Soluţie G Ex;G, RTEx,lnx, 

cui H Ex,H; -
componenţi s Ex,S, - REx;lnx; 

V Ex,¼ -

Se pot trage concluzii importaute: 
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a) formarea unei soluţii perfecte are loc la entalpie constantă la valori date ale 

temperaturii şi presiunii, fără degajare sau absorbţie de căldură: 

(dQ)r,P = (dH)r,p = O (15.2) 

Reciproc se poate spune că dacă amestecarea se realizează la presiune con­

stantă, adiabatic, nu au loc modificări de temperatură. 

b) într-o soluţie perfectă toate funcţiile termodinamice de amestecare, cu excepţia 

celor care conţin entropia, sunt nule. Amestecarea nu este însoţită nici de expan­

siune nici de contracţia soluţiei (volumul total al soluţiei se calculează aditiv din 

volumele componenţilor puri). 

Este evident că şi energia internă de amestecare este nulă: 

15.2 Soluţii diluate ideale 

În cazul acestor soluţii solventul se găseşte în cantitate predominantă. Acest fapt 

se reflectă în forma diferită a potenţialului chimic al componentului predominant 

(solvent), faţă. de potenţialul chimic al substanţelor dizolvate. 

-pentru solvent, i = 1, potenţialul chimic este: 

-pentru i -:/:- 1: 

l1i = µ:(r, P) + RT lnxi (15.4) 

Folosind relaţiile deja foarte cunoscute: 
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l'jÎ n ·latiilc î11l rc 111[Lri111ile mulare parţiale şi pule11ţiulul chimic se poale dl'<luce c)rice 

11111 1: l ie l c rn10d i11a111ică mulară J.m rţială caracter is tic ă compon, · .. ~tlur di11 so lu~iile 

dil11at1 i iJe;J1~ lji de a .. -;,ime11ea mărimile de ansamblu . 

Ti11 ,l11<J 6t°!,t111 a d~ faptul că o fn11cţie <le amestecare F'M a unei so luţii es te 

drfinitii ca diferenţa dintre funcţia sistemului după amestecare şi înainte de arneste-

r;e 1-.11J.1le rea.l i:1.a tabelul 15.2 pentru funqiile tem10di11amice cariu.: terititice soluţiilor 

diluate ideale. Din tabelul 15.2 se observă existenţa volumului şi entalpiei de 

anwstccare, care nu se mai anulează ca în cazul sistemelor ideale, dar care au valori 

mici datorită diferenţelor neânsemnate dintre mărimile molare şi cele standard. 

În tabelul 15.2 abaterea de la comporta.rea perfectă se l'eflectă în funcţiile stan­

dard diferite de mărimile afectate cu exponent "o" caracteristic corpurilor pure. 

Ţ~hcl!!!_ 15.2 F\mcţiile termodinamice pentru solutiile diluate ideale 

Sistemul Funcţia Funcţia Functia molară 

tennodinamică standard de amestecare 
·--

l 2 3 4 

µI µi = µr = G1 RTlnx1 

i = J Hi ~ =Jt:=H1 -

S1 ~ = 87 = S1 -Rln:r:1 

Un component v. ~ = V: = Vi -
i , îu soluţie ~ µi (µ1 - µf) + RTln:r:, 

i 'F 1 H; n; R;- Jr; 
"S; s: (S: - B;) - Rln:r:; 

vi V: v:-v: 
I I I 

Sistem G =E:r:iµi :r:1µ1 + E Xiµi E Xi(l-'i - µf} + RT E Xi ln:r:, ,_., 
i = :I i=l 

H=ExiH, 
I i 

fonnat din i x1H1+ Ex;F; E x;(H; - Jr;) 
l=l i=2 

:r:1S1 + E x;B; 
i i 

coruponenti s =Ex;S; E x, (S: - S:) - R E x; ln :r:; 
;~ 2 i= 2 i=l 

V= Ex;Y; 
t 

Îl\ soluţie x1Vi + E x;v; ;_., 
i ~ ~ E Xi(V, - ;) , . ., 

·--· 
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15.3 Soluţii neideale 

Potenţialul chimic al unui component ~ soluţiei reale este egal cu potentialul 

chimic al aceluiaşi component într-o soluţie în care se comportă ideal la care i:;e 

adaugl un termen c()rectiv (ca la gazele reale). 

µ. = µ7(T,P) + Hl'lnx.i + RTln-yi (1 5.5) 

sau: 

µ. = µ: (T, P) + RT 1n a. (1 5. li) 

sau: 
i4 . µ. = ~ + RTln-y, (15. 7) 

(unde a. este o concentraţie corectatl numită activitqte tennodinamică). 

Din expresia potenţialului chimic, utilizând metode de calcul prezentate deja 

la gaae reale (relaţiile 14.2&-14.33) ae pot exprima funcţiile molare suplimentare 

de amestecare pentru soluţiile reale şi aaume, pentru un component i, diu soluţie: 

µf' = Kl' ln -y, (15.8) 

(15.9) 

(15.10) 

(15.11) 

Variaţiile coeficieuţilor de activitate cu parametrii ~iaţi T şi P se obţin 

identic ca în cazul gazelor reale (relatiile 14.35 şi 14.37): 

(
8ln,i) = Hi -Jft 
IJI' P KP 

şi: 

(a1n-ri) =vi-V!' 
8P llI' T „ 

(15.12) 
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15.4 Funcţii termodinamice de exces 

Funcţiile termodinamice de exces sunt mărimi de abatere de la idealitate, atât 

pentru soluţie în ansamblu cât şi pentru un component din soluţie, adică: 

yE = y _ yid (15.13) 

sau: 

(15.14) 

Funcţia de exces reprezintă deci diferenţa dintre funcţia considerată în sistem 

neideal şi funcţia care ar corespunde comportării ideale a aceluiaşi sistem. 

Sunt uşor de dedus expresiile funcţiilor termodinamice de exces din relaţiile sta­

bilite anterior pentru funcţiile termodinamice ale soluţiilor neideale (reale) ca fiind 

suma între un termen corespunzător comportării ideale şi un termen suplimentar 

corectiv. Deci: 

µf = RT 1n -y, 

Hf = -RT2 
( a:,'Y,) P 

S~ = -R ln Xi - RT ( l) ;;_,-r•) P 

V~= RT (lJln-y,) 
' l)p 

T 

(15.15) 

(15.16) 

(15.17) 

(15.18) 

Funcţiile de exces ale ansamblului se obţin cu ajutorul ecuaţiei generale Gibbs, 

astfel se obţin: 

(15.19) 

(15.20) 

(15.21) 

(15.22) 

Se observă din relaţia (15.15) că pentru abateri pozitive de la idealitate 'Y, > 1 

şi µf > O, iar pentru abateri negative 'Yi < 1 şi µf < O. 
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Dacă se folosesc funcţiile de exces la amestecare, definite ca: 

Â yE = yM _ yM,id 
m 

se obţin concluzii importante. De e.xemplu pentru potenţialul chimic: 

µ:4 = RT ln xi + KI' 1n 'Yi 

sau: 

şi: 

sau: 

Deci: 

ţ(,id = KI'ln~i 

aM,id = RT L Xi ln Xi 

' 
D.mGE = RTExdn,i = GE r/= GM (GM,id r/= O) 

i 

Procedând la fel cu toate celelalte funcţii se obţin relaţiile: 

sE = D.mSE # sM (SM,id 1' 0) 

yE = D.m yE = V"' (v.v,id = o) 

HE = Â,,.HE = HM (HM,id = O) 

15.5 Coeficientul osmotic 

(15 .2J) 

(15.24) 

(15 25) 

( 15.26) 

(15.27) 

(15.28) 

(15 .29) 

(15.30) 

Pentru a caracteriza comportarea neideală a solventului se utilizează adesea în 

locul coeficienţilor de activitate, coeficientul osmotic raţional inclus în expresia 

potenţialului chimic: 

(15.31) 

Noţiunea de coeficient 06motic a fost introdusă de Bjerrum şi Guggenheim şi 

caracterizează presiunea osmotică a soluţiilor reale, ceea ce explică orisinea a.cestei 

denumiri, dar el are o valabilitate generală, putând fi ex.tins la stucliul tuturor 

proprietăţilor soluţiilor. 
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Coeficientul osmotic se poate defini în raport cu proprietăţile coligative ale 

w lu~iilor, fiiuJ UfiOr de evaluat din date experimentale. 

Legătura între corectivele coeficient osmotic şi coeficient de activitate se obtine 

din comparare;:i, ecuaţiilor (15.5) cu (15.31) deci din relaţiile: 

re-.wltă că: 
ln 'Y1 

g - 1= ­
lnx1 

(15.32) 

Coeficientul osmotic este mult mai sensibil decât cel de activitate, la abaterile 

foarte mici de la idealitate. 

Astfel pentru solutii foarte diluate x 1 ➔ 1 şi deci 71 ➔ 1 (ceea ce înseamnă că 

ln 1'1 ➔ O) şi ţinând seama că şi ln x 1 este foarte mic se obţin valori relativ mari 

pentru g - 1. 

lo.6 Calculul activităţii şi a coeficientului de ac­

tivitate din ecuaţia Gibbs-Duhem 

Activitatea sau coeficientul de activitate nu sunt direct măsura.bile, ele pot fi calcu­

lat~ din valorile experimentale pentru ceiialp ·c~mponenţi ai soluţiei prin ecuaţia 
Gibbs-Duhem. De exemplu se poate calcula o2 {'Y2 ) din o1 ('Yi) cunoscut. Astfel 

pentru o soluţie binară ecuaţia (15.5) se scrie: 

Aplicând ecuaţia (11.11) pentru această soluţie se obţine: 

(15.33) 

Generalizând se poate scrie: 

(15.34) 
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Transpunerea ecuaţiei (15.33) în raport cu coeficientii de activitate ai componeuţik,r 

se obţine prin următoarea succesiune de calcule: pentru o soluţie ide~ă relaţia 

(15.33) eBte: 

(15.35) 

Dacă se scad membru cu membru ecuaţia (15.35) din (15.33) s.e obţine: 

(15.36) 

sau: 

(15.37) 

Această relaţie se poate generaliza sub forma: 

(15 .38) 

Astfel prin integra.rea ecuaţiilor (15.33) sau (15.37) se pot obţine a2 funcţie de 

a1 sau "/2 funcţie de 'Yt• De exemplu pentru ecuaţia (15.37): 

71/inal 

I Xi 
(ln "12)/inal - (ln 'Y2)i11iUol = - -

1
--dln 'Y1 
-Xi 

'YI inifial 

(15.39) 

Relaţia (15.39) permite calculul lui 'Y2 dacă se cunosc valorile lui 'Yi pentru un 

domeniu la.rg de concentraţie. 

15. 7 Legătura între coeficientul de activitate al 

unei substanţe dizolvate §Î coeficientul os­

motic 

Dacă în relaţia (15.38) se separă tennenul caracteristic solventului se obţine: 

i 

x1dln'Y1 + }:xidln'Y, = O 
i=2 

Ecuaţia (15.32} se mai poate scrie: 
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care prin diferenţiere dă: 

Se înmulţeşte ecuaţia (15.42) cu x 1 şi se introduce în ecuaţia (15.40): 

i 

X1 (g - 1 )d ln X1 + X1 ln X1 dg + L Xid ln 'Yi = O 
i= 2 

În virtutea relaţiei E xi = 1 se deduce uşor egalitatea: 
i 

i 

dx1 = - °Edxi 
i= 2 

Astfel că ecuaţia (15.43} ia forma: 

sau: 
i i 

- (g - 1) °Edxi + x1 lnx1dg + LXidln-yi = O 
i=2 i=2 

sau: 
i i 

(1- g) °Edxi +x1 lnx1dg + 'Exidln-yi = O 
i = 2 i = 2 

Simplificată această relaţie pentru un sistem binar: 

sau: 

(1 - g)dx2 + (1 - x2) ln(l - x2)dg + x2dlnî'2 = O 

Ecuaţia (15.45) se împarte prin x 2 şi se obţine: 

sau: 

dx2 1 - x2 (1 - g) - + --ln(l - x2)dg + dln'"f2 = O 
X2 X2 

1 -X2 
(1 - g)dlnx2 + --ln(l - x2 )dg + dln-y2 = O 

X2 
Prin integrare se poate obţine '"(2: 
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Relaţia se simplifică mult în cazul soluţiilor diluate, pentru care x2 -+ O fli: 

Astfel că ecuaţia (15.46) devine: 

:i:2 :i:2 

-ln'}'2== f-dg+ /(1-g)dl? X2=0 
o o 

sau: 
:i:2 :i:2 

ln'}'2 = / dg+ j(l - g)dln x.i _= O (15 .47) 
o o 

15.8 Soluţii cu comportare parţial ideală 

Există două categorii de soluţii considerate cazuri limită cu comportare p,u~ial 

ideală: soluţii regulare şi soluţii atennice. 

Solutiile regulare satisfac toate condiţiile unui amestec ideal, exceptând entalpia 

de amestecare care este diferită de zero: 

HM 'F O sau HE 'F O 

Deci particularităţile termodinamice ale acestor soluţii sunt: 

În general soluţiile regulare sunt formate din molecule cu dimensiuni şi forme 

foarte apropiate. 

O serie de soluţii formate din polimeri cu greutăţi molare mult mai mari decât 

ale solventului poartă numele de soluţii atermice. 

Aceste soluţii au proprietăti termodinamice care le încadrează în rânduJ soluţiilor 

cu comportare parţial ideală. Soluţiile atermice au următoarele caracteristici: 
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G"; = - TSR ::/- o 

Prillla conditie justifică denumirea de solutie atem1ică, deoarecl·: 

c{; = ( ~::/ ) p = o 
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Capitolul 16 

Termodinamica transformărilor 

de fază 

16.1 Legea fazelor 

Studiul sistemelor eterogene, constituite din faze distincte a fost iniţiat de Gibbs 

prin elaborarea legii fazelor în 1876. Elementele unui sistem eterogen sunt: faza 

(P), constituenţii (C) şi varianţa (numărul gradelor de libertate) (F). 

Faza este o porţiune omogenă şi despărţită de restul sistemului printr-una sau 

mai multe supra.feţe de separare. La un sistem eterogen apare o separare a fazelor 

prin suprafeţe (interfeţe) la care proprietăţile variază brusc. Echilibrul termodi­

namic între faze, o dată stabilit, nu depinde de cantitatea de substanţă din fazele 

în echilibru. Astfel la echilibrul lichid-va.pori, chiar câteva. picături de lichid surit 

suficiente pentru atingerea. presiunii de saturaţie a. va.porilor. Deci variaţia masei 

fazelor nu modifică mărimile de echilibru. Numărul fazelor în echilibru se notează 

cu P. 

Numărul de componenţi ( constituenţi} se notell.7.ă cu C şi reprezintă numărul 

minim de substanţe (specii chimice) care condiţionează existenţa sistemului. Numărul 

de componenţi se stabileşte astfel: 

a) dacă între componenţi nu există reacţii, numărul componenţilor este identic 

cu numărul speciilor molecula.re din sistem. 
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b) dacă între componenţii unui sistem eterogen au loc reacţii, numărul componenţilor 

e;te cgu,I cu diferenţa di11trc numărul speciilor molccuhre Iii 1111 ,., arul reacţiilor 

restrictive independente. 

De exemplu în sistemele: CaC03(s); CaO(s) şi CO2 (g) are loc reacţia: 

deci C = 3 - 1 = 2. 

c) când componenţii sistemului sunt ioni, numărul componenţilor rezultă prin 

scăderea din numărul speciilor chimice existente, a numărului de relaţii de 

elertroneutra.litate. 

De exemplu suluţia apoasă de NaCl conţine 5 specii chimice: 

şi are C = 2. 

Varianţa (numărul gradelor de libertate), F, reprezintă numărul parametrilor 

intensivi, P, T şi compoziţie, care definesc starea sistemului la echilibru. Varianţa 

este numărul parametrilor care pot fi modificaţi independent fără să se schimbe 

numărul de faze din sistem (să nu apară sau dispară o fază). 

Varianţa se defineşte şi ca diferenţa dintre numărul variabilelor independente 

ale sistemului şi numărul ecuaţiilor sale de stare. 

Legea fazelor, elaborată de Gibbs, stabileşte varianţa unui sistem cu P faze 

~i C componenţi. Această lege se demonstrează cu ajutoru] următoarei reguli 

matematice: într-un sistem de ecuaţii, numărul de variabile independente este 

egal cu numărul total de variabile minus numărul de ecuaţii. Într-un sistem cu C 

componenţi şi P faze, compoziţia fiecărei faze este definită prin (C-1) parametrii 

de concentraţie ( concentraţiile sunt legate între ele prin relaţia E xi = 1). 

Pentru cele P faze, numărul parametrilor este: 

P(C-1)+2(T şi P) (16.1) 

Numărul de ecuaţii (condiţii de echilibru) care se pot stabili într-un sistem cu 

C componenţi şi P faze, se obţine ţinând seama că la echilibru potenţialul chimic 
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al unui comonent trebuie să fie acelaşi în toate fazele adică Âţ-',i = O, deci: 

... , 

... , 
(16.'.2) 

µ (l) = µ(2). µCl) = µ(3). µCl) = µ(4). . µCl) = µCP) , 
C C J C :C' C C J •• •, C C J 

(indicele inferior se referă la componenţi, iar cel superior la faze). 

Deci numărul ecuaţiilor este: 

C(P- 1) (J(i.:1) 

Conform regulii matematice enunţate mai sus, numărul variabilelor indepernltute 

se obţine prin scăderea numărului de ecuaţii (16.3) din numărul total de va.r ial,ile 

(16.1), rezultând regula (legea) fazelor: 

F = P(C-1}+2-C(P-l) 

= C-P+2 ⇒ 
F = C-P+2 (16.4) 

Cifra 2 reprezintă numărul variabilelor în afară de compoziţie, ca.re în termo­

dinamica fenomenologică sunt P şi T. 

Numărul maxim de faze care pot exista în echilibru se obţine când .f = O, 

adică: 

C-P+2 = O 

sau 

Pmax = C+2 (16.5) 

Legea fazelor s-a dedus în ipoteza în care fiecare component poale trece liber 

dintr-o fază în alta. Ea nu se aplică atunci când nu se respectă aceaslă condiţie, 

de exemplu în sisteme conţinând soluţii separate, prin membrane semipermeabile. 

Studiul echilibrelor eterogene se face cu ajutorul diagramelor de echilibru de­

numite şi diagrame de fază. 
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16.2 Diagrame de echilibru ale sistemelor mono­

componente 

16.2.1 Punctul triplu al apei 

Echilibrele de fază se pot reprezenta în diagrame în care fiecare punct caracter­

izează o stare a sistemului. 

Din egalitatea potenţialelor chimice în cele trei faze posibile (solid, lichid, va­

pori) rezultă că existenta lor simultană nu poate fi posibilă decât la o anumită 

temperatură şi presiune, punctul triplu O (16.1). 

p 
(atm) 

A (374 °c; 218 atm) 

C 
LICHID 

SOLID 

I 
I O 

O (O.CO C ; 4,58 mm Hg) 
I 

B GAZ 

100 

Figura 16.1 Punctul triplu al apei 

În figura ( 16.1) este reprezentată diagrama simplificată a apei. Curbele OA, O B, 

şi oe împart diagrama de echilibru în trei domenii corespunzătoare celor trei stări 

de agregare: solid, lichid şi vapori. Curba OB redă echilibrul între faza de vapori 

şi cea solidă a apei. Curba echilibrului lichid-vapori-este OA, iar echlibrul de 

topire-solidificare este reprezentat de curba oe. Cele trei curbe se intersectează 

în punctul triplu O, punct în care sistemul este invariant. Acest punct este deci 

locul geometric al punctelor care corespund sistemului monovariant. 

Pentru toate punctele cuprinse în cele trei domenii sistemul este monofazic 

bivariant. În aceste domenii se poate deci modifica arbitrar atât temperatura cât 

şi pre.iunea Cără să apară o nouă fază. 

Punctele situate pe curbele OA, OB, şi oe sunt bifazice şi sistemul este mono­

varia11t, adică în a.ceste cazuri se poate modifica arbitrar numai un singur parametru, 
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fie temperatura, fie presiunea. Dacă se modifică arbitrar ambii parametrii uua di11 

faze va Jii;µare . 

Pentru curb11 de v11µori:t.a.re OA, punctul A este punctul fiua.l al curLei liclii d­

vapuri, ei;te puuctul critic al apei (374°C; 218mm H g) . La temperatu ri 111 a i 111 ar i 

de 374°C uici o presiune nu mai poate tra.usforma vaporii de apă îu liclii<l . 

Celelalte două curbe corespunzătoare celorlalte echilibre sunt nelimitate. De 

exemplu, deşi curlJa de topire a fost determinată experimeuta.l până. la presiuni 

foarte mari, nu a-a observat exjatenţa unui punct critic de topire. 

Coordonatele punctului triplu al apei sunt: T = 273, 16 K şi P = 4, 58mm /-/ y . 

16.2.2 Ordinul transformărilor de fază 

TI·auaformă.rile diutr-o stare de agrega.re în alta şi transformă.rile polimorfe 0t111 t 

transfonuă.ri de ordinul I. Transformările speciale ca trecerea de la feromagueti t:i 11 1 

la paramagnetism, de la conducţie normală la supraconductibilitate sunt tra11 1:i 

formări de ordinul li. 

Ordinul transformării de fază. este dat de ordinul derivatei variaţiei eulalpiei 

libere !::iG, care prezintă. discontinuităţi la punctul de transformare, ia.r toate 

derivatele care o preced sunt continue. 

Transformă.rile de fază sunt tratate ca echilibre termodinamice în sisteme îucl1i1:ie, 

deoarece în timpul transformării masa totală rămâne constantă şi există numaj 

transfer de masă dintr-o fază în cealaltă. Ţinând seama de relaţiile: 

( â!::iG) = -t:1S şi (8!::iG) = !::iV 
aT p âP T 

rer.tultă că la trausformările de ordinul I vor fi variaţii de entropie şi de volum , 

iar aceste variaţii presupun un scl1imb de căldură cu exteriorul, eutalpia de tram; 

formare t:1tr H. Transfonnările de ordinul li au loc fără variaţii Je entropie şi de 

volum. 

16.2.3 Echilibre fizice în sisteme monocomponente Ecuaţia 

Clausius Clapeyron 

I.a o tra111:iforr11are de ordinul I, (trecerea de la o stare de agregare la alta), potenlictlele 

ler111o<lina111ice iu cele două faze aflate în echililJru suul identice. 
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At, I Id p1 ,lt•11~i !lldt• teru1 c,dim1111ice ale 11m1i co111µ011e 11t C, î11 1i: r,:rile fa:t.e itllale 

111 1·1 lailib1u ,; u11 l t:g<de rnl re ele la v1.d uri stitLilile a.le para111elri l, ,1 de hlurc. l'eulru 

,~d,i lil 11 ul: 

toe poal1.\ f:i< ' I ie : 

dG" = dG'/J ( 16.6) 

S11b1:J ~itui11d vari aţiile elementare ale potenţialelor termodi11an1ice, egalitatea 

( lti t5 ) hli µoat ... ttcr ie: 

\l,..dP - S 0 d1' (16.7) 

sau 

(16.8) 

t:cta ce se mai poate su ie sub forroa: 

dP Sfl - sa Nrs 
= = <fI' VfJ - va L\LrV 

(16.9) 

î11 rare ll,,. S este variaţia molară a entropiei la transferul componentului C din 

f.ua u îu faza {J, iar L\ IT V este variaţia volumului în aceeaşi transformare. Sub-

slituiud expresia lui L\1r S cu raportul dintre căldura latentă de transformare şi 

t.emµeratură, relaţia (16.9) devine: 

dP 
<fI' = T L\trv {16.10) 

Această relatie este ecua~ia diferenţială a cuibelor P = P(1 ') din diagramele 

de echilibru, indiferent de natura fazelor în echilibru şi este cunoscută sub numele 

de ecuaţia Clausius-Clapeyron. 

Ecuaţia ClaUBius-Clapeyron permite calculul pantelor ~ ale curbelor de topire 

din diagramele de echilibru. Aceste pante sunt în general foarte mari, deoarece 

variaţia de volum la topire este foarte mică. 

Variaţia temperaturii de topire cu presiunea (<fI'/dP) se poate exprima prin 

ecuaţia Clausius-Clapeyron inversată: 

ăl' T(V, - V.) 
dP = L\1H 

(16.11) 

Cum V, > V, ( volumul creşte la topire) şi L'1 * H este întotdeauna pozitivă, 

re.milă că µeutru majoritatea substanţelor temperatura de topire creşte cu creşterea 

pre1ii1111iÎ . 

194 

https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



16.2.4 Transformări polimorfe. Implicaţii terapeutice 

1'rausformările polimorfo s<,lid-tiolid reprezintă tot tnuu;formări îulre faze coudeu­

sate ca şi echilibrele solid -lid1id ~i au loc de ase111e11ea cu variaţii mici de volum la 

temperatura de transformare. Pe11tru echilil..iruJ : 

solid (forma o)~ solid (forma /3) 

se aplică relaţia (16.11) în forma: 

d1' T(V/J - Va) 
dP il'r H 

Fonna o este i;tabilă la temperatură mai mică decât Ttr, iar forma fi et; l e 

stabilă la temperaturi mai mari decât Tir- În acest caz eutalpia de trausfonnat t.\ 

este întotdeauna pozitivă şi nu depăşeşte în general valoarea de 1-2 kcal/mol . 

1ransformările polimorfe au o importanţă deosebită în industria farmaceutica . 

Postulatul unanim admis, până nu demult, potrivit căruia totalitatea prin 

cipiilor active conţinute într-o formă farmaceutică sunt disponibile organismului 

căruia i se administrează, a fost infirmat de numeroase observatii cliuice şi date 

experimentale. În literatura de specialitate sunt descrise numeroase exemple de 

preparate medicamentoase de aceeaşi natură sau foarte apropiate, conţinând cau­

tităţi identice ale aceleiaşi substanţe active, caracterizate prin aceiaşi para.metrii 

fizico-chimici corespunzători farmacopeelor, administrate pe aceeaşi ca.le, în ace­

leaşi doze, care nu exercită obligatoriu aceleaşi efecte terapeutice. 

Cu alte cuvinte medicamente chimic şi galenic echivalente nu oferă neapăraL u 

echivalenţă biologică sau o echivalenţă terapeutică. Diferenţa de biodisponibililate 

responsabilă de efecte terapeutice diferite, a aceluiaşi preparat galenic, sau a unor 

preparate galenice foarte apropiate, conţinând aceeaşi doză de principii active, este 

astăzi unanim admisă. Aceste constatări au dus la revizuirea concepţiilor geueral 

recunoscute până nu demult în legătură cu controlul calităţii medicamentelor care 

pe lângă condiţiile de identitate şi puritate cerute de farmacopee, trebuie comple­

tate cu probe care să gar@teze o echivalenţă biologică constantă şi reproductibilă a 

tratamentului medicamentos, adică o disponibilitate fiziologică reală a principiilor 

active absorbite. 

Printre factorii susceptibili de a modifica biodisponibilitatea medicamentelor, 

un loc important îl prezintă forma cristalină a principiului activ. Aşa cum se ştie 
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acee~i i; ul>Htiuiţă chimică poate prezenta structuri cristaline diferite, proprietate 

dc1111111ită , puli111u1ji.'.1111. 

Acciu;lă µropri elale este frecvent întâlnită la medicamente. Astfel, de exemplu 

proce ntul polimorfii;mului e8te întâlnit în clcu;a hormonilor steroizi în proporţie 

de 67%, la derivatii barbitunici 63%, la sulfamide 40%, etc. Aproape 36% din 

i;ub::;tantele medicamentoase organice oficinale în farmacopeea europeană prezintă 

fouomenul de polimorfism. 

În elabora.rea formelor galenice cunoaşterea temperaturii de tranziţie permite 

precizarea 1,tabilităţi i şi a uşurinţei de ab1,orbţie a substanţelor medicamentoase 

îm;orporate care cr~te cu entalpia. 

În 1,iuteza medicamentelor există preocuparea preponderentă de a obţine forme 

metastabile care au eficacitate curativă sporită. O tranziţie polimorfă poate avea 

loc într-un interval de timp scurt sau mai îndelungat, sau poate să fie incompletă în 

fauqic de tipul cristalului, de defectele de reţea, condiţiile de păstrare, etc. Trans­

formarea treptată a formei metastabile a unei substan~e medicamentoase într-o 

formă stabilă poate fi însoţiă de o variaţie a eficacităţii ei terapeutice, a modului 

de condiţionare sau păstrare. În unele cazuri este posibil ca o formă polimorfă ter­

modinamic meta.stabilă a unei substanţe medicamentoase să fie practic stabilă din 

punct de vedere al cineticii tranziţiei, datorită vitezei extrem de lente a modificării 

structurii cristaline sau a unei perioade de înducţie foarte lungi. În aceste cazuri 

raportul dintre viteza de absorbţie şi biodisponibilitatea polimorfului metastabil 

este crescut comparativ cu polimorful stabil termodinamic. Practic este dificil 

să se stabilească cu anticipaţie dacă tranziţiile polimorfe pot avea loc în timpul 

11au după procesul de fabricaţie. Din acea.stă cauză cunoaşterea temperaturii de 

tra11ziţie şi a căldurii de tranziţie capătă o importanţă cu totul deosebită atât 

îu ceea ce priveşte coulrolul de fabricaţie cât şi a tehnicii de obţinere a formelor 

farmaceutice adecvate. 

Tra11i;for111ările polimorfe pot fi euantiotrope sau monotrope. Primele reprezintă 

Lrecerea ireversibilă a unui compus între două modificări ale sale, fără a-şi schimba 

tilllrea de agregare, fiecare modificatie având intervalul propriu de stabilitate. 

' J'ra.usformările monotrope sunt transformări ireversibile de la o formă instabilă, 

la una stabilă a substanţei polimorfe în stare solidă. La orice temperatură o singură 

fur111ă ente Rtaliilă, cealaltă fiintl instabilă. Modificaţia polimorfă cea mai stabilă 
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i;e 11ole11Ză îu mod convenţional cu I, a Bau A urmat de 11,fJ i;au B ... 

Sµre exe111µliticare se µoare co111Sidera cazul unei cunoscute sulfamide, :mlfutfo 

zulul , care se pre:tiută iu două forme polimorfe o şi fJ. Pentru tranziţia; 

sulfatiazol a ~ sulfatiazol /3 

i; a dedus temperatura de tranziţie, 1i,. = 102, 7°C, şi entalpia de tranziţie, 6". li = 
1, 7kcal/mol . 

Kuroda a urmărit relaţia între tranzitul şi absorbţia gastrointestiuală a cdur 

două forme polimorfe, a şi /3. Administrate sub formă de suspensie ~er oral ~i i11 -

traduo<lena.l la iepuri, s-a observat o eficacitate terapeutică superioară la polir11urfol 

/3, faţă de cel a, concretizată prin concentraţia serică superioară. 

16.3 Legea de distribuţie N ernst 

Dacă într-un sistem bifazic, format din două lichide nemiscibile sau parţial mii;d 

bile se adaugă o a treia substanţă solubilă în ambele faze, atunci după atiugerea 

echilibrului aceasta se repartizează între cei doi solvenţi în propor~ii determiuale. 

Repartizarea corpului între cei doi solvenţi se face după legea de dislribu~ie Nenu, t , 

care spune: raportul concentraţiilor unui component repartizat îutre două faie ebl.t 

constant la temperatură şi presiune da.te. 

Considerând componentul C, distribuit între doi solvenţi ne1Ui1Jdbili î11tre ei 

rnprezentati de fazele a şi /3 se stabileşte următorul echilibru eterogen: 

În cele două faze pol.en~ialul chimic al componentului C are expresiile: 

µ~ = 1,:0 (T, P) + RT ln x~-y: 

şi 

µ~ = µ; 11 (1', P) + RT ln x~-r: 
lmµ1111â11d comli~ia de echilibrn: 

6µ = µfl - µo = O 
C ~ 
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-;e obţine: 

( 16.15) 

I< h~ 1111111~le wu11taută dt: di11lr'ilmtit: Nt:m11t. 

Î11 i;oluţii µerfecl ~i diluale ideale, expresia constantei de distribuţie se sim­

plifică: 

(16.16) 

Dat:ă i11lervi11 asocieri sau disocieri, constanta de distribuţie Nemst reflectă 

a.cu;t lucru. De exemplu dacă compusul C este dimerizat în faza o şi în faza {J 

rămâne 111011omer se ţiue i;eama şi de echilibrul de dirnerizare: 

penlru care constanta de echilibru este: 

x~2 
Kx = (x~)2 

Cu relaţia (16.17) constanta Nernst (16.16) devine: 

X /J. (K )½ Kid _c z 
T ,P - (x~2)½ 

{16.17) 

{16.18) 

Fenomenu] de distribuţie are apJicaţii importante în practică Ja separarea prin 

exlracţie cu solvenţi. 

Conslanla de distribuţie Nernst variază cu temperatura şi presiunea, astfeJ: 

{16.19) 

sau \inâ11d seama de expresiile derivatelor deja cunoscute de la potenţialul chimic: 

(16.20) 

în c ... re: 

este căldura molară de transfer a componentului C din faza o în faza f3 iar: 
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este variaţia stoichiometrică Je volum îu acelaşi proces de transfer. Cu aces te 

noli1~ii ecuaţia ( 16.20) devine: 

( 16.21) 

Prin intregrare se obţine: 

T ÂH p ÂV 
lnK = ln K

0 

+ / RT2ăT- j RTdP (16.22) 
r o p o 

16.4 Echilibre izoterme lichid-vapori în sisteme 

cu doi componenţi miscibili în orice proportie 

16.4.1 Legea lui Raoult 

Comportarea soluţiilor ideale şi diluate ideale este guvernată de legi simple. 

Legea lui Raoult stabileşte că presiunea de vapori a unui component al unei 

soluţii perfecte sau diluate ideale este egală cu produsul dintre fracţia sa molară 

şi presiunea de vapori ca lichid pur, la aceeaşi temperatură. Echilibrul este: 

Componentul C2 al soluţiei ( dizolvatul) este nevolatil, astfel că în faza de gaz 

se regwieşte numai componentul C1 (solventul). 

La echilibrul dintre faze există relaţia: 

sau 

sau încă 

µr + RT 1n x 1 

µ~ - µi + lnx 
RT I 

(16.23) 

(16.24) 

(16 .25) 

Tinând seama de expresia constantei de distribuţie Nernst (16.15) se poate 

scrie: 

lnK1 +lnx1 = 
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111 rnzul tiuluţiilur foarte diluate: x 1 ~ 1 şi deci K1 = P~, ;1 s tfcl că L'Cua~iu. 

( lti .~7) Jevi11t! : 

(Hi.28) 

~1 rt, prczi11tă legea lui Haoult care prevede deci că pretiiunca de vapori a u1111i 

C'u111µ011ent dintr-o solu ţie perfectă este proporţională cu fracţia sa molară . Ecuaţia 

{ltU8) tic puate da ~i tiub forma: 

Pi°(l - x2) 

sau 
P~ - P1 

p o 
I 

sau încă : 
6.P 
po = X2 

1 

= 
= 

P1 

X:i 

(16.29) 

(16 .30) 

(16.31) 

l 'otrivit formulării (16.30) într-o soluţie perfectă scăderea relaţivă a presiunii 

de Vl.lpuri H. solventului e1:1te egală cu fracţia. molară a. substa.nţei dizolva.te. 

16.4.2 Legea lui Henry 

Legea lui Heury se referă la echilibrul <le fază izoterm în care dizolvatul este mult 

mai volatil decât solveutul: 

Acest echilibru se referă la dizolvarea gazelor în lichide. Constanta <le distribuţie 

pe11tru acest caz ideal este: 
X~ 1 

K=,=::r 
X2 X2 

Prin logaritmarea acestei ecuaţii se poate scrie: 

lnK = - lnx~ 

(16.32) 

(16.33) 

'fiuând seama de ecuaţia (16.22) pentru condiţii izoterme se poate scrie: 

PdP 

- / p = -lnx~ (16.34) 
po 

2 

sau ln~ = - lnx~ (16.35) p 
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Prelucrând egalitatea (16.35) se obţine legea lui Henry: 

sau 

(16 .36) 

(16 .37) 

P este presiunea de vapori a soluţiei la temperatura de lucru, iar P2 este 

presiunea de vapori a gazului în stare pură în ipoteza existenţei sale ca lichid. P2 
este o mărime de extrapolare, caracteristică unui corp dat şi este cunoscută suL 

denumirea de constanta lui Henry, K 11 . 

Legea lui Henry, ecuaţiile (16.36) sau (16.37) arată că presiunea parţială a 

unui gaz în echilibru cu soluţia formată prin dizolvarea sa într-un lichid, esle 

proporţională cu concentraţia gazului dizolvat. 

Dacă fazele coexistente la echilibru sunt neideale se operează cu fugacitatea 

gazului, h, şi cu activitatea sa în soluţie~- (~ este utilă numai pentru solubililăl,i 

mai mari ale gazelor în lichid). 

Legea lui Henry este aplictă frecvent la calculul solubilităţilor gazelor în lichide, 

constanta Henry fiind tabelată pentru diverşi solvenţi. 

Între legea lui Raoult şi legea lui Henry există o corespondenţă: în solu~ii 

diluate, dacă dizolvatul se supune legii lui Henry, în mod necesar solventul respectă 

legea lui Raoult . 

Domeniile în care se aplică legile lui Henry şi Raoult sunt prezentate în figura 

16.2. 

p . 
I 

o 

Domeniul 

ideal Henry 

Domeniul ideal 

Raouh 

(2) ✓ ✓ 

X-­
I 

✓ 

Figura 16.2 DomeniiJe unde se respecta legea 

lui Raoult si legea lui Henry 
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Dn~apta pu11ctat ă (I) rnp1 czi11tă pre::;iuuea de vapori ideală a urni compo11e11t 

1 dllltr o i;ulu~ie dci,cri:j u de legea lui Haoult: 

f', = JJ;x; (16.38} 

Liuia plină reprezi 11tă presiuuea de vapori reală, care în a.cest caz are a.bateri 

de la legea lu i Rao11lt. Î II ge11eral, aceste abateri, pozitive sau negative cresc cu 

scăderea fracţiei molare x,, da.r eristă intotdeauna un domeniu de aplicabilitate a 

legi i lui fla.oult , re.:;µect iv x, -➔ 1. 

La diluţii foarte mari, când x; -+ O, există un alt domeniu de dependenţă liniară 

a presiunii de vapori in funcţie de x;, exprimată de legea lui Henry: 

(16.39) 

De remarcat că cele două co11sta11te de proporţioualitate din ecuatiile (16.38} 

şi ( 16.39} (legea lui Ra.oult t,ji legea lui Henry) au semnificaţii diferite: în legea 

lui Raoult P;0 , are semnificaţie fizică, fiind presiunea de vapori a componentului 

i în sta.re pură, pe când K 11 , este o presiune de vapori ipotetică, rezultată din 

extrapolarea la Xi = 1 a ecuaţiei Henry (linie punctată (2)). Evident dacă pentru 

c.omponentul i se aplică legea lui Raoult în tot intervalul de concentraţii, atunci 

K,, = J'>;°, şi ecuaţiile (16 .38) şi (16.39) devin identice. 

Domeniile reale de aplicare ale celor două legi: Raoult şi Henry sunt evidenţiate 

î11 figura 16.2: domeuiul Henry este evidenţiat prin segmentul a, iar domeniul 

flaoult prin segmentul b. 

16.5 Echilibre izob~e lichid-vapori în sisteme cu 

doi componenţi miscibili în orice proporţie 

16.5.1 Distilarea izobară. Ecuatiile Van Laar 

Dacă co111po11enţii unei soluţii l,i11are, miscibili în orice proporţie, sunt volatili se 

Hlabile.qte echilibnal: 

Acetil echilibru în condiţii izobare, pentru faze cu comportare ideală, se poate 

11 ala co 11.Hidnrând vaporizarea independentă a solventului şi a dizolvatului. 

202 

https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



Constantele de distribuţie Nernst pentru cei doi componenţi sunt: 

K, 
xf 1 - X~ 

(16 .'10) ,= --, x1 1 - X2 

şi K2 
X~ (rn.4t) 
X~ 

Prin logaritmarea acestor ecuaţii şi ţinând seama de realtia (16 .22) în conditii 

izobare se obţin egalităţile : 

T 
1 -x~ J ÂvH0 

= ln ~ = ,-yp•,1 ăT 
1 - x-2 n.t -

Tf 
(16.42) 

(16.43) 

unde: 

• 1':' şi r; sunt temperaturile de fierbere ale componenţilor puri 

• Â" Hf şi Â" H2 sunt entalpiile molare de vaporizare ale componenţilor puri 

(ln(K1)o şi ln(K2)a din relaţia (16.22) se anulează, deoarece (K1)o şi (K2)o au 

semnificaţia unor constante de distribuţii egale cu unitatea.) 

Prin rezolvarea integralelor din ecuaţiile {16.42) şi (16.43) se obţin relaţiile : 

1- X~ Â"Hf (_!_ - _!-) = >.1 (16.44) ln-- = 1 - x~ R Tî' T 
g 

Â" Ha ( _!_ - .!_) = - >.2 şi l X2 (Hi.45) n -
X~ R T2 T 

unde >. 1 şi >.2 sunt simboluri pentru prescurtarea funcţiilor de temperatură din 

membrul II al ecuaţiilor (16.44} şi (16.45). Astfel se poate scrie: 

I -x~ 
eA' (16 .46) 

1 - X~ 
= 

şi 
X~ e-Ăl (16 .47) 
x'2 = 

Aceste ecuaţii formează un sistem de două ecuaţii cu două necunoscute, x~ ~i 

x~ . Prin rezolvare se obţin: 

- curba lichidului: x~ = (16 .48) 
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- n1rl,a va1JOrilor: x~ = 
( lfj _,10) 

Ecua~iile ( 10.48) Ii i (Jo.40) sunt cunoscute sub numele de t'Cua~iile va11 La.ar 

p1 j11 lrn Hifileme itlf:,:de. 1)111 ecua.~iile (16.48) şi {16.49) rezu l tă. po1:i~ia re<:i p1 1h;ă a 

c·llfl11-l,ir dt> fi Prl ,ert' ~i d,· eonde11iiMe, în repn~zent.area., temperatură. C1Ho1j11lz i~ie. 

A • .ilfcl 1cl uţîa. ( lt>.-1 5) se mai poate scrie sub fo rma: 

( I ti .50) 

Te111peratura variază rnouoLom iul.re temperaturile <le fierbere ,Lle co1upo11eu~i lo r 

pun. A::itfcl î11 cazul în ca.re: T2 < 1' < 1~ rezultă: 

1 l l l 

T o > 1--:; sau , 'O - ~T > O 
2 1'J 

(16.51) 

C um şi tJ.. v I/2 > O şi ţiuân<l seama de semnifica~ia atribuită lui >.2 rnzultă: 

X~ e- A~ > l 
X~ 

= ( 16.52) 

sau X~ > X~ 

ceea ce înseamnă că la o temperatură dată fracţia molară a lichidului este i nferioară 

fra,cţiei molare a gazului. 

Curba de distila.re izobară este prezentată în figura 16.3. Curba de fierbere (L) 

delimitează faza lichidă bicomponentă de sistemul bifazic, iar curba de condensare 

(V) reprezintă curba de echilibru între acest sistem bifazic şi faza de vapori. În 

zouele caracterizate de prezenţa unei singure faze, varianţa sistemului, în condiţii 

izobare, este dată de legea fazelor, F = 2 - 1 + 1 = 2, putându-se varia simultan, 

fără modificarea stării sistemului, atât temperatura cât şi compoziţia. Pe curbele 

<le echilibru , (L) şi (V) unde există 2 faze varianţa se reduce la 1, astfel că nu se 

poate modifica arbitrar decât fie temperatura, fie compoziţia. Modificarea unui 

parametru atrage după sine şi modificarea celui de-al doilea, pentru menţinerea 

echilibrului între f~e. Între cele două curba sistemul este monovariant. 
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T 

o 
T 

I 

I I 
I I __ -~.4' __ 8 __________ _!,➔- __ 

1 
C 

---y-r --- ,- - - ----- --- 7 - - - ; 

L I A'I I 
I I I 

I I I 

c c 1 +c2 > , , 

(x21) a (x21) b 

½-
Figura 16.3 Curba de distilare izobara 

I I 

I I 
I I 

c· 
o 

T 
2 

Figura 16.3 reprezintă cazul considerat J1:' > T2, dar reprezentarea se pliate 

fa.ce şi pentru cazul T2 > Tf. 
La o temperatură dată se observă că faza lichidă este mai bogată în compo 

nentul mai puţin volatil (cu temperatură de fierbere mai mare), iar faza gazoa:;ă 

este mai bogată în componentul mai volatil (cu temperatura de fierbere mai rnkă) . 

Deci este evident că la echilibrul dintre faza lichidă şi faza de vapori se poale realiza 

separarea componenţilor amestecului. 

Astfel prin diagrama figurată (fig. 16.3) se fundamentează procesele de di.stilu1·r; 

şi rectificare. Astfel dacă se consideră de exemplu un lichid cu compozi~ia (x~)., 

care fierbe la temperatur&. T0 , compoziţia vaporilor în echilibru cu lichidul este 

(~)a. Vaporii cu această compoziţie sunt parţial condensaţi, cedându-se căldură 

refrigerentului cu reflux. Prin răcire, temeperatura vaporilor scade, de exe111plu la 

temperatura Tb, corespunzând pe diagramă. punctului A, aflat în domeniul eteroge11 

bifazic, astfel că vaporii se separă în două faze: faza lichidă cu compoziţia. (Ah şi 
faza de gaz cu compoziţia (xD11-

Lichidul este readus prin reflux în fierbător, iar vaporii se conde1u,ea.ză in con­

densator şi se obţin sub formă de distilat, mai bogat în componentul mai volatil 

decât faza lichidă iniţială. 
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Cantita tea de vapori care părăse~te în prima operaţie fierbXt orul i:;e dii:;tribuie 

i11tre reflux fii d is til a t în propor ţi e: 

g reflux _ AC 

g distilat - A B 

Separarea c11rnpo11e11ţilor este cu atât mai completă (compoziţia distilatului 

este cu atâ t mai apropiată de a componentului cu volatilitate mai mare), cu cât 

cantitatea relativă de reHux este mai mare. Un raport de reflux mai mare se 

poate realiza µr intr-o răcire mai puternică în deflegmator, ajungându-se pe curba 

de c,•chiliLru îu punctul A'. Unei temperaturi mai joase Tt îi corespunde o fracţie 

molară mai mare pentru componentul mai volatil în distilat, (Xf)~ 

Defl egmarea, examinată prin curbele de echilibru lichid-vapori, este o aplicaţie 

a rec tificării, ca.re se Lazează pe principiul: printr-un contact în contracurent între 

un flux de vapori şi un flux de lichid care nu sunt în echilibru, se realizează o 

s uprafaţă mare de contact între aceste faze. În urma acestui proces vaporii se 

îmbogăţesc în componentul mai volatil, iar lichidul în componentul mai puţin 

volatil. 

Aplicând acest principiu în coloane de rectificare cu talere se poate realiza o 

separare bună a componenţilor. Din diai,,11-ama de fierbere a unui amestec de recti­

ficat se poate determina numărul teoretic de talere necesar obţinerii unui amestec 

cu o anumită compoz iţie (amestecul având initial o altă compozi~ie). Fiecare 

taler, pe care se realizează un echilibru lichid-vapori corespunde unei orizontale 

pe diagrama de fază lichid-vapori (numărul de talere este egal, teoretic cu treptele 

uri:w11tale care se pot trasa între compoziţia amestecului iniţial lichid şi compoziţia 

amestecului fiual) . 

16.5.2 Ebuliometrie în soluţii ideale 

Se com;ideră uu echilibru ele fază reprezentat prin: 

111 rare 1it1l11tia formată dintr-un solvent volatil şi o substanţă dizolvată nevolatilă, 

ur c u cum purtare ideală (perfectă sau diluată ideală). Pentru acest echilibru, con-
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stanta de distribuţie Nernsl t\S t.e: 

xr 1 1 nt 
K1 = - = - = - -.- = I + -1 x'i x'i -/!-!-~- n1 

n 1 +n 2 

(l6_53) 

Pentru o soluţie foarte diluată n~ > > > u~ asLfcl că ecuaţia (16.53) se ruai poale 

scrie: 

Prin logaritmare se ob~ine: 

ln K 1 = ln(l + x~) (JG .fifi) 

cum x~ < < < 1, se poate folosi aproximatia: 

şi relaţia ( 16.55) deviue: 

(16.56) 

Ţinând seama de ecuaţia (16.22), în condiţii izobare se poate scrie egalitatea: 

I - IT t!l.1' H1. ăI' 
X2- --

K["J 
Tj' 

(ln Ko se anulează din considerente deja arătate) 

Rezolvând integrala se obţine: 

în care: 

• ~ este temperatura de fierbere a solventului pur 

• T este punctul de fierbere al soluţiei diluate. 

• Â v H1 căldura molară de vaporizare a solventului pur. 
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T - T1 = tiT = v-4 reµre:tintă efectul ebulioscopie izobar sau creşterea punctului 

de lierLcre al 1mluţiei faţă de 1;olve11t. Semnul pozitiv al diferenţ,. F - T1 determinat 

1:!Xperi111e11tal rezu ltă lji din examinarea mărimilor în raport cu care se defineşte, 

adică din : xt > O; t1 v fl~ > O rezultă că T - T1 > O (T > Ti°). 

Ecuaţia (16.58) se mi:l.Î poate scrie deci astfel: 

I Â v H1 Ve Â v Hf · Ve Â v Hf · Ve 

x2 = ~. TT1 = RT1(T1 + ve) = R(Ti°)2 (1 + ~) 

Cum Ve < < < 1'1 rezultă: 

iar efectul ebulioscopie este: 

Unde: 

I - tiv Hve 
X2 - R(T.)2 

I 
I n2 rn 

X - -,----'--~ - ~~-
2 - n' + n' - 1000 + m 

l 2 Mi 

unde m este molaritatea soluţiei. 

Pentru soluţii foarte diluate relaţia (16.61) se poate aproxima la: 

' mM1 
X2 = 1000 

(16.59) 

(16.60) 

(16.61) 

(16.62) 

Introducând ecuaţia (16.62) în (16.60) duce pentru soluţiile diluate la expresia: 

R(Ti°)2 mM1 R(Ti°)2 

_{1_v_H_1_0 • _10_0_0 = 1000 . .t..vHf m 
M1 

R(Ti°)~ 
1000,6.Vfff 

M1 

(16.63) 

(16.64) 

Ecuaţia (16.64) defineşte constanta ebulioscopică, definită exclusiv prin mărimi 

ale 1,olve11tului şi reprezintă ridicarea punctului de fierbere al unei soluţii molare, 

faţă de punctul de fierbere al solventului pur şi se exprimă în grad ·mol- 1
• Valoarea 

a.ct!tltei constante nu depinde de natura substanţei dizolvate, ci numai de natura 

solventului. 

Astfel efectul ebulioscopie se mai poate scrie sub forma: 

(16.65) 
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O aplicaţie directă a acestei metode este determinarea masei molecula re a 

substanţelor dizolvate. Astfel <lacă în ecuaţia (16.65) se substituie molaritatea 

în funcţie <le masa solventului 91 , masa dizolvatului 92 şi masa moleculară a diz<Jl­

vatului M2 se obţine: 

(16.66) 
92 · 1000 

m = 
91 · M 2 

(16.67) şi deci Ke· 
92 · 1000 

Ve = 
91 · M2 

De unde M2 
Ke!h · 1000 

= v.,. 91 
( 16.68) 

Dacă solutiile au comportare neideală fractiile molare ale componenţilor suut 

substituite cu activităţile termodinamice. 

16.6 Criometrie în sisteme ideale 

Criometria stabileşte abaterea punctului de solidificare (congelare) a unei soluţii 

faţă de solventul pur. Echilibrul izobar între faze se poate schematiza astfel : 

(C1 + C2)1 ~ c: 
sau (C1 + C2)1 ~ q 

(16.69) 

Urmând un raţionament similar celui prezentat la ebulioscopie se defineşte 

efectul crioscopie Ti° - T = Va care reprezintă scăderea punctului de congelare al 

soluţiei faţă de solvent. 

Astfel că se obţin ecuaţii similare ecuaţiilor (16.59), (16.60), (16.63), (16.65) şi 

(16.68) adică: 
l 6,_tH, Va 

X2 = ~T-Ti° (16 .70) 

x' 6.'H1 
(16.71) 2 R(Ti°)2va 

Va = 
R(Tt')1 

1 
6,_tHr x, (16.72) 

sau Va = R(Ti°)1 m 
(16.73) 

lQOO • i}.lffa 
M1 

sau încă Va = Kcm (16.74) 
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~i PvidE:nt , dind, finiţia 111olalităţii'! rezulta pentru ma.'la mofp,·1 il ară a snb~tan ţ t> i 

d u,o lvatc: 
M

2 
= 1000.92Kc 

91Vt-~· 
(Hi .75) 

111 re l aţi ile (16 .7 1)-(16 .73), D.t /-/f, este entalpia molară de lopire a cornpo11 e11-

t1d11i lui C 1 pur (:;olvent) . Pentru soluţii neideale se substituie frac~iile molare cu 

,.ct.ivilă~ile termodinamice. 

16. 7 Echilibre lichid-lichid 

HL7.1 Presiunea osmotică în sisterne ideale şi neideale 

Fe11,m1ennl de osmoză constă în trecerea spontană a solveutului în soluţie, atunci 

când cele două lichide sunt separate de o membrană semipermeabilă . Membrana 

are proprietatea de a permite numai trecerea solventului nu şi a substanţelor di­

zolvate. Se generează astfel o presiune osmotică, definită ca presiunea de exces 

care trebuie apl icată soluiiei pentru a preveni trecerea solventului în soluţie. 

'!''recerea unui solvent într-o soluţie printr-o membrană semipermeabilă crează 

o presiune hidrostatică măsurabilă, echilibrată de presiunea osmotică a solutiei, 1r. 

Înainte de osmoză presiunea externă care acţionează asupra sistemului este P, în 

urma efectului se adaugă presiunea osmotică, 1r. 

Echilibrul izoterm care se stabileşte este: 

Legea de distribuţie Nernst pentru solvent este: 

sau 

sau încă: 

K1 = xi 
lnK1 = lnxi 

Pentru 1mluţii foarte diluate, xt -; O se poate folosi aproximaţia: 

Jim [In(l - xt)] ~ -x~ 
:z~-too 
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astfel că ecuaţia (16.77) devine: 

Ţinând seama de relaţia (16.22) în conditîi izoterme se poate scrie: 

P+,r !::1 V 
lnK1 = - / RTdP 

p 

(16.78} 

( 16. 7!l) 

unde !::iV ~ Vi' (volumul unui mol de solvent). Din ecuaţiile (16.78) şi (16 .79) 

rezultă: 

unde 

deoarece: n{ >>> n~. 
Din ecuaţia (16.80) rezultă: 

RTx~ _ RT · n~ _ RT 
~ = I - I I - C Vi V1n1 

~ = RTc 
I 

unde c = ~v. este concentraţia volumetrică. 
ni I 

(16 .80) 

(16 .81) 

( lti.82) 

Ecuaţia (16.82) este cunoscută sub numele de ecuaţia van't Ho/ f µe11tru 

s~luţii diluate, şi este similară cu ecuaţia gazelor perfecte P = v RT. 

~ În cazul soluţiilor neideale fracţiile molare se înlocuiesc cu activităiile termod­

inamice, obţinându-se expresia: 

RT I 
~ = - V/ lna1 (16 .83) 

Abaterea de la idealitate a unei soluţii este pusă în evidenţă şi prin coeficien­

tul osmotică definit ca raportul dintre presiunea osmotică a sistemului neideal şi 

presiunea osmotică a sistemului în ipoteza comportării sale ideale: 

(16.84) 

Ecuaţia van't H of f are importanţă la determinarea maselor moleculare ale 

substanţelor dizolvate. Astfel concentraţia volumetrică c se poate exprima a.stfel: 

- !h 
c=--

M2V 

unde 
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Yi : 111cu:m de tmbi;tanţă dizolvată 

\ 1 : vol11111ul i;oh1~iei 

1\li : llla.:;a rnol cc 11l.uă a s11bsta11tei dizolvate. 

Di11 ecuaţia (16 .82) re:.-mltă: 

M
2 
= R:I'g2 = RT c! 

nV 11' 

uude c! : ~ este concentraţia soluţiei în grame pe litru, adică c = t1 
/ M2. 

1 6. 7. 2 Presiunea osmotică în procese fiziologice 

Soluţii de hemoglobină 

(16.85) 

P resiunea osmotică ca fenomen, are aplicaţii bogate în studiul unor procese fizio­

lug ic.:e. lluss şi colaboratorii [J. Mol Biol 112:437 (1977) şi Byopolymers 17:2286 

(1978)] au arătat că proprietăţile termodinamice pentru soluţii de hemoglobină de 

co11ce11traţii 1 - 300 gl - 1 (soluţii neideale) pot fi estimate din proprietăţile pro­

teinelor componente, considerate rigide, de formă cvasisferică şi fără interacţii între 

ele . Pentru astfel de particule autorii au propus pentru presiunea osmotică, n, masa 

moleculară medie aparentă Mwap şi pentru coeficientul de activitate următoarele 

ecuaţii: 

7 
1 +}: Bici-• 

i = 2 

7 

ln 'Y = 2:>-1 B;ci-1 

i= 2 

(16 .86) 

(16.87) 

(16.88) 

iu care c este concentraţia (y · ,- 1 ), iar A şi B sunt funcţii de volumul molar 

specific, V (cn?g- 1
) (tabelul 16.1). Atât masa moleculară medie, cât şi volumul 

molar tipecific se determină pentru fiecare caz în pâtte. 

Cu aceste date s-au calculat activitatea şi coeficientul de activitate pentru 

i,;ulu~ii <le hemoglobină de concentratii 20 - 400 gl- 1 (tabelul 16.2). 
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i A; Bi 

2 4,00 V 7,00 V 

3 10, 00 v2 22,00 v2 

4 18,36 V3 43,45 V 3 

5 28, 24 V 4 67, 74 V 4 

6 39,53 vs 95, 97 vs 
7 56,52 V 6 158, 52 V 6 

Tabelul 16.1: Coeficienţii A; şi Bi din ecuaţiile (16.86)-(16.88) deterrni11aţi de Hu,1; 

C(g · z-1
) a(g · l- 1) ln 'Y C(g·l- 1) a(g·l- 1) ln ,y 

20 23,1 o, 14 220 2060 2,24 

40 53,5 0,29 240 3040 2,54 

60 94,6 0,46 260 4580 2,87 

80 150 0,63 280 7040 3,22 

100 226 0,82 300 11050 3,61 

120 330 1, Ol 320 17800 4,02 

140 473 1, 22 340 29700 4,47 

160 679 1,45 360 51000 4,95 

180 973 1,69 380 90200 5, 47 

200 1410 1, 95 400 168000 6,04 
---

Tabelul 16.2: Dependenţa de concentraţie a activităţii şi a coeficientu lui de acti ,­

itate pentru hemoglobină 
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Prc1:1iunea coloido1:1moticli 

iu afară de meruhrru1ele semipermeabile, care pennit trecen ·L apei, dar nu şi a 

~ubstanţelor dizolvate ex istă şi altele prin care pot trece compuşii cu moleculă 

mică, dar nu şi d erivaţii macromoleculari. În acest caz, săn1rile pot difuza liber, 

fără să determine apariţia unor deosebiri de presiune. 

Pentru macromolecule este valabilă legea osmozei. Întrucât numărul de macro­

molecule este relativ mic, presiunile care apar sunt mici. De exemplu o soluţie de 

proteină 6%, cu masa moleculară 60000 este doar 1/1000 molară şi are o presiune 

osmotică de numai 0,02555 atrn la 37" C. Organismul este însă capabil să ex­

ercite presiuni mai mari, exprimând fluidele. În spaţiul capilar presiunea arterialli. 

este suficient de mare pentru a asigura trecerea lichidului în spaţiul interstiţial; 

în porţiunea venoasă a capilarului, presiunea hidrostatică este mult mai coborâtă 

astfel încât proteinele plasmatice reiau lichide din interstiţii. 

Pe o inversare a diluţiei osmotice se bazează şi ultrafiltrarea glomerulară: prin 

presiunea hidrostatică a sistemului vascular, lichidul este împins în spaţiul capsulei 

Browman. Întrucât nu trec şi proteinele, se realizează o creştere a concentraţiei 

derivaţilor albuminici. 

Osmoza poate să ducă în principiu atât la o creştere a concentraţiei cât şi la o 

scădere a a.cesteia. Prima situaţie este realizată în cazul fenomenelor coloidosmo­

tice, iar cealaltă este determinată de obicei de procese spontane. 

Osmoza duce în organism în primul rând la deplasări de lichide între diverse 

spaţii . Dacă de exemplu în spaţiul interstiţial a pătruns o cantitate prea mare de 

săruri, celulele pierd o parte din apa lor sub acţiunea osmozei, ceea ce determină 

egalizarea concentraţiilor. 

Schimburile de fluid între plasmă şi lichidul interstiţial care au loc la nivelul 

capilarelor sunt influenţate de: 

• presiunea. hidrostatică a sângelui în capilare 

• permeabilitatea capilară 

• diferenţele între presiunea osmotică a plasmei sanguine şi a lichidului interstiţial 

(<late în primul rând <le presiunea coloidosmotică) 

• drenajul limfatic 
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• tensiunea din ţesuturi 

Presiunea hidrostatică a sângelui este de 32mm H g în ansa arterială a capi 

larelor şi de 12 mmH g în ansa venoasă. La nivelul ansei arteriale presi1111 ca 

hidrostatică depă.~eşte presiunea coloidosmotică a plasmei (22mm Hy) as lfel îm:a t 

plasma filtrează prin peretele capilar. Capilarele sunt complet permeabile penlru 

apă şi micromolecule, dar au o permeabilitate redusă faţă de proteinele plasmatice. 

Această permeabilitate creşte în condiţii de hipoxie sau sub actiunea unor tox­

ine. Chiar şi în condiţii fiziologice o mică cantitate de proteine plasmatice aju11ge 

însă în lichidul interstiţial care conţine aproximativ O, 1 g proteină la 100 ml (o 

concentratie mult scăzută faţă de cea a plasmei care este 6 - 8g/l100rnl) . La 

nivelul ansei venoase a capilarelor presiunea coloidosmotică a plasmei (22mm Jlg ) 

dep~eşte presiunea hidrostatică a sângelui din capilare (12mm H g) astfel îucâl 

lichidul trecut în lichidul interstiţial se reîntoarce în capilare. 

Drenajul limfatic contribuie la resorbţia acestui fluid şi asigură în special reîulua 

în circulaţie a proteinelor trecute în lichidul interstiţial. 

În anumite părţi ale corpului, ca de exemplu palmele mâinilor, sau musculatura, 

lichidul interstiţial este supus la o tensiune crescută din cauza aranjamentului 

spaţial al ţesutului conjunctiv şi astfel acumulările de lichid sunt stânjenite. În 

schimb, textura laxă a ţesutului conjunctiv al pleopelor sau al gleznelor favorizează 

creşterile de volum ale lichidului interstiţial şi deci formarea edemelor. 

16.8 Proprietăţi coligative 

Legile limită ale soluţiilor, aplicabile la soluţiile diluate au expresiile: 

• legea lui Raoult: 

• legea ebu lioscopică: 

• legea crioscopică: 

R(T~)2xt 
6.' Hf 
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• ll'gca lu i rn11't Jfuf f : 
H'l'xi 

1f = -· -
V' I 

t I ti .!12) 

Sl• nbs1•rvă C'ă pentrn u11 solvent dat, proprietăţile enumerate, denu mi t.e ,,ro 

p11d1iţi a,l,yuli11~: scăderea rel a ţivă a presiunii de vapori, cr~terea ebulioscop i că, 

sciid1' rt-'a nios<'opic ă, pres iu11ea osmotică, nu depind <le nat ura s ubstanţei dizolvate, 

ci 1111111a i cl,i frac ţia ci ruohu·ă. 

Aceasta î11,3ca11mă că toate solu~ii le aceluiaşi solvent cu di fer ite substanţe d i­

zolvate îu ac,~ea~i cu11 rn1Jtraţie, vor avea aceeaşi pre:;iunc de vapori, acet-aş i tcrn­

pt~ ralură de lierliere şi de soli<lilica.re, acee~i presiuue osmotică. 

l'riu explicita.rea fracţiei molare x~ toate proprietătile coligative se pot corela 

intre ele ~i ,-;e pot calcula uua din alta: 

p~ - l', 
p o 

I 

Ve flv Hf v._Ttl1 Hf V/rr 1 
= R(Ti')2 = R(Ti')1 = Irr = x2 

Oiu ace.stc legi pentru soluţii dilua te în care aşa cum s-a 11.rătat : 

1 n~ n~ 92 / M2 
X2 = I I ~ I = ---

fit+ n2 n 1 gif Mi 

uude 91, !/'2 sunt masele de solvent şi de substanţă dizol vată, iar M1, M2 masele 

molare pentru solvent şi compusul dizolvat, se obţin următoarele relaţ ii pentru 

calculul masei molare a compusului dizolvat: 

M2 
P1 g2M1 

= 91 (Pi° - Pi) 

M2 
Ke · 92 · 1000 = 

Ve91 

M2 
Kcr · 92 · 1000 = 

Vcr91 

M2 
EU'g2 

= trV 

(V este vol umul soluţiei di luate V~ V 1) 

(16.93) 

(16.94) 

(16.95) 

(16.96) 

Ace;te rela tii s-au dedus în ipoteza unei soluţii binare în care substanţa di­

zolvată nu suferă asocieri sau disocieri. Deoarece proprietăţile coligative depind 

numai de numărul de particule (molecule, ioni), dacă în soluţie există mai multe 

1mbi:it a.11ţe dizolvate masa moleculară M2 din aceste relaţii este o masă moleculară 

meclie. 
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Îu cazul 1;oluţiilor de electruliţi, mărimile coligative au valori mai m,.i.ri decâl 

cele corespunzătoare soluţiilor <le 11eclectroli~i <lP, aceell.'ii concentraţie . 

Spre exemplu s-a observat că peutru soluţii <le electroliţi mono valeuţi, (NaCI , 

HCI , etc.), scăderea crioscopică este dublă faţă de cea a unei soluţii <le zah ăr (11e­

electrolit) de acee~i molalitate. Explicaţia este că aceşti electroliţi sut1t complet 

disociaţi şi în realitate în soluţie vor fi de două ori mai multe particule care con­

tribuie la scăderea crioscopică comparativ cu soluţia de zahăr. În acest caz, E:-'CUaţia 

crioscopică devi'ne: 
R(Ti°)2 I 

Vcr = fli HO X2 • LI (Hi .97) 
I 

LI fiind numărul de ioni în care disociază molecula (pentru KCL LI = 2; pentru 

BaCl2 LI= 3, etc.) . 

Dacă se foloseşte relaţia (16.91) necorectată se obţine o masă moleculară apa.rentă 

mai mică decât cea reală de exemplu pentru HCl se obţine M11c1 = 18, 6 în loc de 

36, 5. Relaţii similare cu ecuaţia (16.97) se pot scrie şi pentru celelalte proprietăţi. 

Studiul proprietăţilor coligative ale soluţiilor de electroliţi a avut un rol însemnat 

în dezvoltarea chimiei fizice. Ele au stat la baza teoriei disocierii eletrolitice a lui 

Arrhenius, care a dovedit pe această cale că electroliţii sunt disociaţi îu solutîe, 

indiferent de trecerea curentului electric. 

16.9 Echilibre de fază în sisteme tricomponente 

Pentru sisteme tricomponente legea prevede o variantă F = 5 - P, fii11d astfel 

posibilă coexisteuţa a maximum 5 faze . Cel mai mare număr <le grn<le <le libertate 

se înregistrează în cazul unui sistem monofazic. Cele 4 variabile independente ale 

sistemului pot 6: temperatura, presiunea şi două compoziţii . 

Tratarea grafică a unui asemenea caz se realizează numai prin rne11ţi11erea con­

stantă a unui parametru de stare, celălalt fiind înregistrat pe o a.xă perpendic­

ulară pe un plan al compoziţiilor reprezentat, de cele mai multe ori de un tri­

u,1gf4i ~d1ilateral. Diagramele plane izoterme sau izobare propuse de B.azel>oom, 

Gibb11 şi Stokes, frecvent aplicate la caracterizarea sistemelor ternare, apar a.'itfel 

ca ..tr\unghiuri echilaterale, desprinse <lin prismele triuughiu la.re, ca sectiuni per­

pendiculare pe axa parametrului de stare (T sau P). Fiecare u11ghi a l triu11ghiului 
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reµ1t•1.i11tă uu cump0Hc11t µur şi fi(.,'Care latură o compoziţie binară, compoziţiile 

l.1 :, 11ardor h•: î11:,wri11 i11 iulcrioru l tr iuughiului. Latura Lriunghi11 ! ., este luată t :gală 

r.11 1111itat.ea Iii aslfcl t:on1puzi ţiile binare pot fi direct exprimate 111 fn.tc\ii molare sau 

în pruct~ nte. Di11 part icul a.rităţile geometrice ale figurii se deduc câteva regu l arităţi 

1,Î mplc priviud compoziţiile (fig. 16.4). 

C3 

figura 16.4 UeLenninarea compoz.iliei unui si8lem ternar 

Aceste regularităţi sunt: 

• Dacă O este un punct în interiorul triunghiului suma distanţelor de la O, 

calculată din paralele la laturi, este întotdeauna aceeaşi şi egală cu latura 

triunghiului. 

• Distanţele de la O la fiecare latură sau proporţia componentului din colţul 

opus (în cazul exemplificat, compoziţia ternarului în punctul O) sunt Xc, = 
O, 5; Xc2 = O, 2 şi Xc3 = O, 3. 

• O paralelă la una din laturi reprezintă o proporţie coDBtantă a unui compo­

nent din sistem şi cantităţi variabile din ceilalţi. 

Caracterizarea sistemelor eterogene cu trei componenţi este mai simplă. dacă. 

fazele coexistente sunt lichide şi se complică la apariţi8'fazelor gp şi solid. 

Un exemplu pentru utilizarea diagramelor triunghiulare este cel utilizat pentru 

reprezentarea continutului în colesterol, fosfolipide şi acw biliari din bilă (fig 16.5). 
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100 90 80 70 60 50 40 30 20 10 O 

ACIZI BILIARI % 

Figur11 I 6.5 Sistemul ternar din bila 

Concentraţia fiecărui component în m ·moli· 1- 1 este exprimată ca uu µroceut 

din total (Total = mmoli acizi biliari + mmoli colesterol + mmoli fusfoli pi de). 

Zona haşurată de la baza triunghiului reprezentă proporţii ale amestecului în care 

colesterolul este menţinut într-o soluţie micelară clară. Punctul reprezeutal de 

o concentraţie procentuală de 20% colesterol, 20% fosfolipide şi 60% acizi bili ari, 

cade în afara zonei proporţiilor optime. Într-o astfel de situaţie , coles te rolul a.re 

tendinţa de a ieşi din soluţie formând cristale şi favorizând apariţia calculilor biliari 

[W. H. ADMIRAND, D. M. SMALL - J. Chim. Invest 47, 1043 (1968)]. 

A.şa cum se ştie digestia şi absorbţia grăsimilor este condiţionată de prezenţa 

acizilor biliari în lumenul intestinal. Pe de altă parte, acizii biliari reprezintă 

produsul final de catabolizare a colesterolului şi constituie astfel principala. uw<lal­

itatea de eliminare a acestuia diu organism. Colesterolul insoluLil în mediu apos 

este menţinut în suspensie de un strat p:rotector de acizi biliari şi fosfolipide. 

S--a încercat stabilirea unor corelaţii matematice între conţinutul procentual 

de fosfolipide, acizi biliari şi colesterol al bilei şi solubilitatea colesterolului îu bilă. 

Conform acestor date ar trebui ca scăderea raportului între acizii bilia.ri şi cole;terol 
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în bilă să ducă la formarea unei bile suprasaturată în colestNol. Cercetări clinice 

tji <le laborator par să confirme acest punct de vedere. Pe Je-o parte, s-a arătat 

că bolnavii cu litiază biliară prezintă un rezervor diminuat de acizi biliari, secre~ia 

biliară fiind compensată de un număr crescut de circuite enterohepatice [Z. R. 

Vlahcevic, C. C. Jr Oell; I. Buhac - Gastroenterology 59, 165, (1970)) . 

Pe de altă parte incidenta litiazei pare a fi crescută la bolnavii cu disfunctii ale 

ileonului, la care rezervorul de acizi biliari este diminuat în mod secundar suferinţei 

intestinale. S-ar părea deci că reducerea capitalului de acizi biliari constituie o 

importantă verigă patogenică în dezvoltarea unei bile suprasaturate în colesterol 

1:jÎ în apa.riţia litiazei biliare. 
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Concluzii 

Crearea structurilor biologice se desfăşoară îr.potriva cerinţelor legilor termodi­

namicii proceselor reversibile, întrucât global procesul reprezintă o tranziţie <le 

tipul "de la dezordine la ordine" sau "de la simplu la complex". Pentru marca 

majoritate a proceselor moleculare, aplicarea legilor termodinamicii proceselor re­

versibile rămâne însă valabilă. Astfel, procesul de materializare îu ansamblul plt, 

teic funcţional al informaţiei cuprinse în structura primară a lanţului polipeptidll; 

decurge spontan, de la starea iniţială, care are energia mai ridicată ( deci es te o 

sursă. de neechilibru) spre o stare de energie liberă. mai scăzută. Pentru crearea 

stării iniţiale de neechilibru, procesul ribozomal de biosinteză a consumat energie. 

Este important de subliniat că fenomenele de structurare, funcţionare şi reglaj 

de la toate nivelele existente în organismele vii, se bazează pe aceleaşi tipuri <le 

interacţiuni moleculare. 

Se evidenţiază faptul că înţelegerea funcţionării sistemelor biologice se bazează 

pe aplicarea legilor elementare şi a principiilor fizicii, fără a fi necesară introducerea. 

unor legi noi, specifice lumii vii. 

Ceea ce se generează prin asamblarea entităţilor biologice, inclusiv a celulei şi 

a organismului, sunt funcţii de tip nou, neîntâlnite în lumea anorganică, dar nu 

şi legi noi. Funcţiile specifice entităţilor biologice rezultă din contextul în care 

cooperează. grupările chimice constituente. 

Un studiu amplu al sistemelor biologice (vii) din punct de vedere termodi11amic 

se face însă prin termodinamica proceselor ireversibile. Aceasta deoarece organ­

ismele vii sunt sisteme deschise, traversate de fluxuri de substanţă şi energie, şi 

sunt departe de echilibrul termodinamic. Însăşi evoluţia biologică, adică evoluţia 

sistemelor capabile să se autoreproducă este un proces de neechilibru, ireversibil. 

Se desprinde faptul că la graniţele ştiinţelor de bază: fizica, chimia, L>iologia 
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apar ~t.iinţc noi i11t.crdiscipli11ruie: biofizică, biochimie şi evideut biolermodimunică. 

Oe altfel Îllcă Jiu J!).15, Schro<li11gcr a publicat cartea "Cc ,te viaţa", care a 

ext~n:it.al. o mare i11ll11e11ţă rumpra evolu~iei biofizicii, biochiwit'.1 şi lJiologiei molec11-

h1.1 c . Uua Jiu prol>lernele fuu<lameutale abordate de Schrodiuger în această lucrare 

~te legată de posibilitatea aplicării principiilor termodinamicii vieţii. 
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