17.aug. 2002

Innledning: 3 uker med termodynamikk
Se kap. 1.1 (notasjon), 1.2 (begreper) og Appendix A

UKE 1
Termodynamikk: Læren om energiomvandlinger. 

Klassisk termodynamikk: antar intern likevekt (tiden inngår ikke som variabel, dvs. har ingen ting med ”dynamikk” i betydningen endring med tid; historisk skyldes det at termodynamikk var læren om varmekraftmaskiner der termisk varme ble omdannet til bevegslse (dynamikk))
Temperatur T [K] meget sentralt begrep innen termodynamikken. 
Mikroskopisk: Mål for molekylenes uordnede bevegelse 


figur: 
system A: mye bevegelse (høy T)



system B: lite bevegelse (lav T)

Energi i form av varme (Q [J]) overføres fra høy til lav temperatur (inntil vi når temperaturlikevekt)
Absolutt nullpunkt (T=0K): ingen bevegelse

Mengde av stoff. Angis med masse m [kg] eller antall mol n [mol]

Volum V [m3] = A h

Trykk p  = F/A [N/m2] 
Miksroskopisk: kraften F kommer fra endringer i molkylenes bevegelse (F = d(mv)/dt = ma ifølge Newtons 2.lov)
Måles med manometer ved likevekt med hydrostatisk trykk:

Figur

F = mg  (newtons 2. lov) der m=ρ V = ρ A h, dvs. F=p/A = ρ g  h

Vannsøyle på 10.2 m tilsvarer et trykk på:

   p = ρ g  h = 1000 kg/m3 * 9.806 m/s2 * 10.2 m = 1.0 105 N/m2 = 1 bar
Kvikksølvsøyle på 760 mm tilsvarer et trykk på:

   p = ρ g  h = 13600 kg/m3 * 9.806 m/s2 * 0.760 m = 1.013 105 N/m2 = 1.013 bar = 1 atm = 760 torr = 760 mm Hg
Intensiv variabel: p, T, ρ etc.: punktvariabel (uavhengig av systems masse)

Ekstensiv variabel: m, H, U, V: Proposjonal med systemets masse

Aggregattilstander (faser)

Figur som viser indre energi U som funksjon av r: 
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gass (g) (høy T): molekylene beveger seg tilnærmet uavhengig av hverandre

væske (l) (midlere T): molekylene berører hverandre, se potensialfunksjon U(r) 

fast stoff (s) (lav T): molekylene ligger fast i forhold til hverandre 
Ved gitt T og p har vi: U(g) > U(l) > U(s)  [J/mol]

Tilstandsvariabel (”egenskap”): Variabel (som for system i intern likevekt) kun er avhengig av tilstanden (og ikke av hvordan systemet kom til denne tilstanden), f.eks.

H, V, U, S, T, p, ….

Tilstand: Kvantifiseres ved å angi

· Mengde av hver komponent (c stk.)

· To (2) tilstandsvariable, for eksempel p og T (pT), men det er mange andre alternativer: pV, pH, HS, etc.

Noen flere definisjoner:

Blanding med c komponenter.
Antall mol av hver komponent: n1, n2, …., nc
Totalt antall mol: n = n1+ n2 + …. + nc = Σi=1 c ni
Molbrøk xi = ni/n (pr. def.), 
Partialtrykk pi = xi p (pr. def.), 
Merk at: Σi xi = 1, Σi pi = p
Merk videre: Molvekt (M) for blanding = Σi xi Mi
7Bevis. m = Σi mi = Σi ni Mi,  M = m/n = Σi ni Mi  / n = Σi xi Mi
Eksempel luft: 78.1% N2, 21.0% O2, 0.9% Ar (kun 0.035% CO2 så det neglisjerer vi)

	
	1 (N2)
	2 (O2)
	3 (Ar)

	xi
	0.781
	0.210
	0.009

	Mi [g/mol]
	28.01
	32.00
	39.95


Molvekt luft: M = Σi xi Mi  = 0.781*28.01 + 0.210*32.00 + 0.009*39.95 = 28.96 g/mol
TILSTANDSLIGNING FOR GASS (GASSLOVENE)

Tilstandsligning: Sammenheng mellom p, V og T.
Observasjoner viser at alle gasser ved tilstrekkelig lavt trykk tilfredsstiller følgende lover (ideell gass):

Boyles lov: 
pV = konstant (ved konstant T, n),



dvs. p → 0 når V → ∞
Charles lov:
V = konstant * T (ved konstant p, n)


NB!! Gjelder kun for absolutt temperatur (T i K), dvs. V → 0 når T → 0.
Avagadros lov: V = konstant * n (ved konstant T,  p)

Kombinerer disse tre lovene:
pV = konstant * nT (IDEELL GASSLOV)
Konstanten = gasskonstanten R = 8.31 J/mol,K
(Kommentar. Sigurd lov: p = konstant * T)

NB!. R er lik for ALLE komponenter. Dette følger bl.a. av Daltons lov
Daltons lov for gassblanding: Partialtrykket er lik trykket komponenten ville ha om den var alene, dvs. pi = ni RT / V
Alt dette kan også utledes fra kinetisk gassteori.

Bruk av ideell gasslov: se øving.

NB! Pass på å alltid bruke SI-enheter (m, kg, mol, K, N, J=Nm) !!


p = 1 bar = 105 N/m2


M = 29 10-3 kg/mol

Og husk at absolutt temperatur alltid inngår i gassloven! For eksempel 25C: 

T = 25 + 273.15 = 298.15 K
Normalkubikkmeter Nm3 brukes for å angi gassmengder.

Definert som ideell gass ved 0C og 1 atm der

 V_m = {8.3145\ {\rm J/K\ mol} \cdot 273.15 \ {\rm K}  \over

1.01325\cdot 10^5 \ {\rm N/m}^2} 

= 22.414 \cdot 10^{-3} \ {\rm m}^3/{\rm mol}

Vi har da at 1 Nm$^3 = 1 /(22.414 \cdot 10^{-3}$) = 44.615  mol. 

Standard kubikkmeter (Nordsjøen) [Sm3] er def. ved 15C og 1 atm der 

$V_m = 8.3145\cdot 288.15/ (1.01325\cdot 10^5) = 23.645\cdot 10^{-3}$ m$^3

Vi har da at 1 Sm$^3$  = 42.292 mol.
Kommentar: I USA er Sm3 definert ved 60F = 15.56C
Eksempel fra øving: Hva er løfteevnen til en varmluftballong på 500 m3 med temperatur 300C? Anta: Ballongen veier 50 kg, Omgivelsene er ved 25 C, M = 29 g/mol (molvekt) både for varmluft (system) og luft (omgivelser). Ideell gass. Trykk 1 bar


T = 300 + 273.15 = 573.15 K

Løsning. Regner først ut antall mol varmluft:
n = pV/RT = 105 N/m2 * 500 m3 / 8.31 J/K,mol * 573.15 K = 10498 mol.

Masse varmluft: m = n*M = 10498 *  29 10-3 kg/mol = 304.4 kg

Masse luft ballongen fortrenger: ml = M pV/ RTl = 29 10-3 kg/mol  * 105 N/m2 * 500 m3 / 8.31 J/K,mol * 298.15 K = 585.2 kg
Oppdrift ifølge Archimedes’ lov  = ml – m = 585.2 kg – 304.4 kg = 280.8 kg.

Løfteevne = Oppdrift – egenvekt = 230.8 kg

Reell gass
Modifikasjoner av ideell gasslov.

Den mest kjente er van der Waals tilstandsligning (fikk Nobelprisen i fysikk i 1912? For dette arbeidet – hans Nobeltale gir en ypperlig oversikt og anbefales sterkt! – se fagets hjemmeside).

Ideell gass: 
p = RT/Vm  (Vm er molvolum i m3/mol)

van der Waals: 

1. Interaksjon mellom molekylene reduserer trykket, proporsjonalt med sannsynligheten for at to molekyler er i nærheten av hverandre: a/Vm2

(merk at 1/Vm har enhet konsentrasjon, mol/m3)

2. Molekylene tar plass (b i m3/mol)

van der Waals tilstandsligning:
  p = RT/(Vm-b) – a/Vm2
Plotting av van der Waals for metan med Matlab:

V = linspace(50e-6,500e-6,100);

R = 8.31;

T1 = 190; % kritisk isoterm

pid1 = R*T1./V;

a=0.2293; b=4.29e-5;

pvdw1 = R*T1./(V-b) - a./(V.*V);

plot(V,pvdw1,V,pid1,'r--')
Det er ikke så illustrerende fordi 1) kritisk isoterm er veldig flat (vanskelig å se vendepunkt)

2) Isoterm ved lavere T gir negativ p (og også vanskelig å plotte).

Uke 2:

Ytterligere modifikasjoner introdusert av Redlich og Kwong og senere av Soave: 

SRK-ligningen: 
p = RT/(Vm-b) – a(T)/Vm(Vm+b)

Svært mye brukt i praktiske beregninger – også til faselikevekt mellom damp og væske (VLE)!!! Sammen med cp-data for ideell gass kan også H og S finnes!!!
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Vise pV-diagram med isotermer !!

Figur A.2 (side 263).

Kompressibilitetsfaktoren z uttrykker avviket fra ideell gass


z = pV / nRT


z = 1 for ideell gass

”Loven” om korresponderende tilstander: Alle gasser oppfører seg tilnærmet likt om man normaliserer i forhold til kritisk punkt, dvs. bruker ”reduserte” variable (Tr=T/Tc og pr=p/pc) som uavhengige variable. 

Se generalisert kompressibilitetsdiagram: z(Tr,pr) side 265.

Ser at ideell gass antagelse gjelder best ved:

· Lavt trykk (pr liten)

· Høy temperatur (Tr stor)

Virialligning: z = 1 + B(T) p + C(T) p2 + D(T) p3 + …..

(har teoretisk grunnlag fra molekyl-interaksjoner, men lite benyttet til praktiske beregninger; bruker i stedet SRK eller Peng-Robinson tilstandsligninger)

Litt flere definisjoner 

PROSESS OG SYSTEM
Dette faget: Vil fokusere på prosessen (hendelsforløpet, ”veien”) for å komme fra start-tilstand (fødestrøm) til slutt-tilstand (produktstrøm).

For å studere prosessen må vi definere systemet der prosessen skjer.
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Figur. System med grenseflate (kontrollvolum)
System – vår avgrensede del av verden (det utenfor er omgivelser – også et system)

Lukket system – uten masseutveksling med omgivelsene (potekjele)

Isolert system – lukket system uten utveksling av varme (Q=0) eller arbeid  (W=0) (eks. perfekt termosflaske)

Åpent system – med masseutveksling

Adiabatisk system (prosess) – uten utveksling av varme (Q=0)

Reversibel prosess – (tenkt) prosess der de drivende krefter hele tiden er null slik at systemet til enhver tid er i likevekt med omgivelsene (ser ikke om film kjøres baklengs).

Brukes ofte for å beregne tilstandsendringer

Noen mulige konstante prosess-betingelser:


Isoterm: konstant T


Isobar: konstant p


Isochor: konstant V


Isentalpisk: konstant H


Isentropisk: konstant S 

Vi antar vanligvis likevekt innen system:

Mekanisk (trykk) likevekt


Termisk (temperatur) likevekt


Kjemisk likevekt


Fase likevekt

Termodynamikkens 0. lov: 

A i likevekt med B

A i likevekt med C → B i likevekt med C 

A5. Arbeid, varme og energi 

ENERGI

Indre energi U [J] til et stoff: inkluderer bevegelsesenergi (”termisk energi”), potensiell, kjemisk bindingsenergi, etc. – den viktigste energiformen i dette faget! 

(For ideell gass er U kun en funksjon av sammensetning og T.)

Andre energiformer: 
Kinetisk energi (bil som beveger seg): EK
Rotasjonsenergi (karusell); ER
Potensiell energi (På toppen av stupetårn): EP
Elektrisk energi, EE
Overflateenergi. Es
Etc.
Total energi E = U + EK + ER + EP + EE + Es + ….
OVERFØRING (tilførsel) AV ENERGI

Arbeid = ”organisert” energioverføring når et legeme (system) flyttes under påvirkning av en kraft.

Fra fysikk: Arbeid = kraft * vei 

Eksempel. Løfte stein på 20 kg 2 m opp i lufta, W = F * l = mg * l = 20 * 10 * 2 = 400 J

Varme = ”uorganisert” energioverføring ved kontakt mellom systemer med ulik temperatur

Energibalansen for lukket system (”endring av enrgi = tilført energi”):

   ∆E = W + Q,   W tilført arbeid, Q tilført varme

For et ”termodynamisk system” er indre energi eneste energiform som endres,

Energibalansen kalles da ”Termodynamikkens 1. lov”:

  ∆U = W + Q

der ∆U = Uf – U0 (endring i energi i tidsperioden)
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Isolert system: Ingen utveksling av arbeid eller varme med omgivelsene:  W=0, Q=0,

  ∆U = 0

(Energien i universet er konstant)
A6. Arbeid til volumendring for et lukket system (pV-arbeid)
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Figur A5: Arbeid ved flytting av stempel
(-dW) = kraft * vei = (pex A) dl = pex dV
Konvensjon: W er tilført arbeid.

Her utfører systemet et arbeid på omgivelsene, derfor W negativ
Totalt pV-arbeid for hele ekspansjonen fra initial (V0)- til slutttilstand (Vf)

WpV =  - ∫V0Vf  pex dV

NB. Dette er der GENERELLE uttrykket!!!

Reversibel prosess (balanse mellom kreftene og friskjonsfritt stempel): pex = p 

WpVrev =  - ∫V0Vf  p dV

Irreversibel (naturlig prosess):  Ikke balanse.

   Ved ekspansjon er p > pex: : Utført arbeide er mindre, differanse |p-pex| ∆V friksjon
   (Ved kompresjon er pex > p ) : Tilført arbeid er større, differanse |p-pex| ∆V friksjon

Spesialtilfelle: Reversibelt pV-arbeid for ideell gass:

Pex = p = nRT/V

Ytterligere spesialtilfelle: isoterm ekspansjon (lukket system). Tilført arbeid
WpV rev =  - ∫V0Vf  p dV = - nRT  ∫V0Vf  dV / V = nRT ln (V0/Vf) = nRT ln (pf/p0)

(Kommentar: Samme uttrykk gjelder, som vi skal se, for åpent system, men det skyldes at d(pV) = 0 som kun gjelder ideell gass) 

Eksempel. 

Hvor mye arbeid må tilføres for å komprimere 1 mol ideell gass fra 1 bar til 10 bar.

Lukket system. Anta reversibel og isoterm ved 25C (kjøling underveis)
Løsning. W = RT ln (pf/p0) = 8.31 * 298.15 * ln (10/1) = 5705 J/mol = 5.7 kJ/mol
Hvor mye kjøling? Ideell gass med konstant T:  konstant U ( ∆U = 0)

Energibalansen (1.lov)  ∆U = W + Q gir da

 Q = -W = -5.7 kJ/mol (tilfører negativ varme, dvs. vi må kjøle)
A8. Entalpi 
H  ≡ U + p V  (pr. def.) [J].

Indre energi, pV og entalpi er alle tilstandsvariable, dvs. funksjon av mengde + to gitte variable (for eksempel p,T)!
Ved beregninger brukes vanligvis entalpi i stedet for indre energi.

Gass: pV-leddet viktig (dvs. H en del større enn U)

Væske og fast stoff: Kan vanligvis sette H≈U siden V er liten 

Gitt T og p : H(g) > H(l) > H(s)

Gitt fase og p: H øker med T

Entalpi tilstandsvariabel. 

Eksempel: Gitt T og p. tilstand 1 (s), tilstand 2 (l), tilstand 3 (g)  (se s. 7)
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Gitt T og p:

Smeltevarme:

ΔfusH = H(l) – H(s) > 0

Fordampningsvarme: 
ΔvapH = H(g) – H(l) > 0 [J/mol] (krever energi)

Sublimasjonsvarme:
ΔsubH = H(g) – H(s) > 0

Entalpi er en tilstandsvariabel: ΔsubH = ΔvapH + ΔfusH = H(g) – H(l) + H(l) – H(s) 
Eksempel vann: (25C)  ΔsubH = ΔvapH + ΔfusH = 44.0 kJ/mol + 6.0 kJ/mol = 50.0 kJ/mol
Tolkning av U og H for lukket system

Energibalansen for lukket system (termodynamikkens 1. lov):

 ∆U = Q + W,  der   W = WpV =  - ∫V0Vf  pex dV

1. Lukket system med konstant volum: W=0, dvs

Tilført varme er lik endring i indre energi: Q = ∆U 
2. Lukket system med konstant trykk og reversibel ekspansjon:  
       W = WpV =  - ∫V0Vf  p dV = - p ∫V0Vf dV = - p∆V 
        ∆U = Q + W = Q - p∆V , dvs.    Q = ∆U +  p∆V = ∆H
          Tilført varme er lik endring i entalpi

NB!!! Gjelder lukket system!!!! For åpent system (kontinuerlig prosess) brukes entalpi også for prosesser med varierende trykk!!!

Varmekapasitet
Lukket system uten faseovergang eller reaksjon.

”Varmekapasiteten er varmengden [J] som må tilføres for å øke systemets temperatur med 1 K” (ved reversibel prosess)
Konstant trykk: 
Cp = (dQrev / dT )p  [J/K]  = (dH / dT)p
Konstant volum: 
CV = (dQrev / dT)V [J/K]  = (dU / dT)V
Uke 3

Repitisjon fra sist:

Energibalansen lukket system (termodyn. 1. lov): ΔU = W + Q

Kan være mange bidrag til W, ser her kun på arbeid ved volumendring: 
WpV =    - ∫V0Vf  pex dV (Dette er det generelle!!)
Spesialtilfelle: Reversibel (pex=p), ideell gass og isoterm 

WpVrev =  - nRT ln (Vf/V0) = nRT ln (pf/p0) 
Kommentarer: 1. Dette uttrykket gjelder både ved kompresjon (W positiv) og ekspansjon (W negativ) 2. Trenger å kjøle ved kompresjon (Q negativ) og varme ved ekspansjon (Q positiv). 3. For ideell gass er ΔU=0, dvs. Q = - WpVrev
Entalpi: H = U + pV

Energibalanse lukket system med konstant volum: ΔU = Q

Energibalanse lukket system med konstant trykk og rev. pV-arbeid: ΔH = Q
Varmekapasitet:
Konstant trykk: 
Cp = (dQrev / dT )p  [J/K]  = (dH / dT)p
Konstant volum: 
CV = (dQrev / dT)V [J/K]  = (dU / dT)V
Kommentar notasjon: 

Total (ekstensiv): 
V [m3], H[J], Cp [J/K]
Intensiv:

Molar (pr. mol): 
Vm = V/n [m3/mol], Hm = H/n [J/mol], Cpm [J/K,mol]
Spesifikk (pr. kg):  
v = V/m [m3/kg], h = H/m [J/kg], cp [J/K,kg]
MEN: Vi vil vanligvis bruke forenklet notasjon uten subskript m etc. (angir i stedet enhet med klammeparantes; se over)

ENTALPI FOR IDEELL GASS:
Indre energi er kun en funksjon av T, dvs. kan skrive U’(T) (uavhengig av p – rimelig siden molekylene antas å bevege seg uavhengig av hverandre), eller dU’ = c’V dT

Bevis: 

Joules eksperiment (lukket sysem med konstant volum, se A11): Ingen temperaturøkning observert etter at ventilen ble åpnet og trykket falt fra 22 atm til 11 atm, dvs. Q=0. Energibalansen med konstant volum gir da ΔU = 0, og det følger at indre energi er uavhengig av p.
Entalpi: Hm = Um + pVm, der pVm = RT for ideell gass

Ideell gass: H’m = U’m + RT

DVS. for ideell gass er H  kun en funksjon av T!!!
Får videre: dH’m = dU’m + R dT = (c’Vm+R) dT, dvs. 
c’Pm=c’Vm+R for ideell gass

Beregning av entalpi for ideell gass:

 Integrerer dH’ = c’P dT og får 

 H’(T2) = H’(T1) +  ∫T1T2 C’p(T) dT
Cp er ofte gitt på polynomform: Cp = A + BT + CT2 + ......
Data for Cp. 

CV og Cp øker med størrelsen på molekylet og øker med T
Ideell gass med Na atomer, bidrag fra bevegelse (høy T): c’V = Na (3/2) R = Na * 12.5 J/K mol 
Ar, He: c’P = 12.5 + 8.31 = 20. 8 J/K mol

Vann: c’P = 33.6 J/K mol ved 25C

A10. Adiabatisk reversibel kompresjon/ekspansjon av ideell gass
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Energibalansen for lukket, adiabatisk system (Q=0): 
   ΔU = W  eller for liten endring: dU = dW
Har her arbeid pga. volumendringer i reversibel prosess: dWpVrev =  - p dV
Videre gjelder for ideell gass at U kun er en funksjon av T, dvs. dU = CV dT
Kombinerer og får:  CV dT = - p dV

Her er videre for 1 mol ideell gass: p = RT/V

Får:  CV dT = - (RT/V) dV 
Omordner: dT/T = - (R/CV) dV/V
Antar CV konstant (uavh. av T) og integrerer fra starttilstand til slutt-tilstand: 

ln Tf/T0 = - (R/CV) ln Vf/V0 = (R/CV) ln V0/Vf
Fra matte: a lnx = ln xa
dvs. får: (Tf/T0) = (V0/Vf) (R/CV)
Her er for ideell gass: p0 V0 / T0 = pf Vf / Tf
så dette kan omordnes til:

(Tf/T0) = (T0 pf/Tf p0) (R/CV) 
og vi får endelig sammenhengen mellom p og T ved reversibel adiabatisk ekspansjon:

(Tf/T0) = (pf/p0) (R/CV) / (R/CV + 1) =  (pf/p0) (R) / (CV + R) =  (pf/p0) (R/Cp)
Vi ser at temperaturen øker når trykker øker.

Eksempel: Ideell gass med Cp = 29 J /K mol (luft). Reversibel, adiabatisk ekspansjon fra T0=300K og p0=1bar til pf = 0.744 bar (Galhøpiggen).  Her er R/Cp =8.31/29 = 0.287 

Tf /T0 =  (pf /p0) (R/Cp) = (0.744/1)0.287  = 0.919, dvs. Tf = 0.919 T0 = 275.6 K, dvs. temperaturen faller med 24.4 K (ca. 1 K pr. 100m – forklarer hvorfor det er kaldt på toppene).
Merk at økningen i T med p er relativt beskjeden (eksponenten er ca. 0.3)

Kan også omordnes til pVγ = konstant (p0V0γ   = pfVfγ ) 

der γ = Cp/CV = 29/(29-8.31) = 1.40 for luft
Kommentar. Disse sammenhengene er utledet for lukket system. Men ved en adiabatisk, reversibel prosess er entropien konstant (siden dS = dQrev/T =0), og siden entropien er en tilstandsvariabel,  betyr dette at disse sammenhengene for ideell gass også gjelder for åpne systemer!!!

ARBEIDET kan nå finnes fra energibalansen, W = ΔU =  CV (Tf-T0)

(kan også lage en formel...... 

Eksempel. Hvor mye arbeid må tilføres ved reversibel kompresjon i lukket system av 1 mol ideell gass fra 1 bar til 10 bar?

(a) isotermt ved 25C

(b) adiabatisk

Data: Cp=37 J/mol K (metan), 

--------------------------
|  25C, 1 bar |
--------------------------

(tegn figur med begge de to veiene)

(a) Fra sist: W = RT ln (Pf/po) = 5700 J/mol (NB: antar 1. isotermt, 2. ideell gass)
      Fra energibalansen ΔU=W+Q, dvs. Q=-W=-5.70 kJ/mol siden ΔU=0 for isoterm ideell gass
(b) Her stiger temperaturen. For reversibel adiabatisk prosess.(R/Cp) = 0.224
(Tf/T0) = (pf/p0) (R/Cp) = (10/1)0.231 = 1.678,, dvs. Tf = 1.678 T0 = 500.0 K, dvs.
dT=202 K, 
Arbeidet: Energibalansen for lukket system: ΔU=W+Q = W (adiabatisk med Q=0). 
Ideell gass med konstant varmekapasitet,

ΔU = CV ΔT, dvs. dU = CV dT = (37-8.31)*202 = 5795 J/mol, dvs. W=5.78 kJ/mol.

Kommentar: Arbeidene omtent like, men dette var for et lukket system og sluttvolumet var større i tilfelle b. For kompresjon i i et åpent system (kontinuerlig prosess, sykkelpumpe) må vi også ha med arbeidet for å fylle og tømme sylinderen og arbeidet  blir der noe større (lik entalpiendringen, kommer senere!)
W = dH = cP dT =37*202 = 7.47 kJ/,mol

 NB. Arbeidet  alltid  størst for adiabatiske prosess, dvs. det lønner seg alltid å kjøle for å spare arbeid! (kjølingen bidrar til å redusere gassvolumet)   

ENTALPI FOR REELL GASS:

H avhenger også av p.
Kan finne H(T,p):

A. Fra ideell gass-entalpi og tilstandsligning (f.eks. SRK) som gir avviket:  H(T,p) – H’(T) = ∫0p μT dp   der μT er den isoterme Joule-Thompson koeffisienten, μT = V – (dV/dT)p  (som er 0 for ideell gass)

(Gjøres numerisk, gjelder også blandinger)

B. Fra termodynamisk tilstandsdiagram (rene komponenter). Kan der direkte finne H(T,p).

Termodynamiske tilstandsdiagrammer: Konturplott (isolinjer) av de resterende variable med de 2 valgte uavhengige tilstandsvariable som akser. Vanligvis inkluderes følgende variable: p, T, H, S, V

pT-diagram: ikke så hensiktsmessig fordi tofaseområdet er en linje og H, V og S gjør et sprang langs denne damptrykkslinjen

pV-diagram (med isotermer): Lite brukt ved praktiske beregninger (helelr ikke for  fremstilling av ”tilstandsligning” p(V,T))
pH-diagram (med isolinjer for H, V, S): Brukes mye for prosessberegninger (id.gass: isotermer er vertikale).
Eks: Isentropisk kompresjon av metan fra 1 til 10 bar. Temp stiger fra 25C til 202C
(mens det var til 500K = 227C for ideell gass med konst. Cp) .
W = dH = (1075-630)*16= 8010 J/mol som er litt høyere enn for ideell gass.
Årsak til avviket er hovedsaklig at Cp øker med temperaturen!

HS-diagram: Brukes mye for vann (side 318) (id. gass: isotermer er horisontale)

vise diagrammer

Termokjemi (viktig!)

Se A13 + s. 98.

”Termokjemi er entalpiendringer for standard delprosesser”.

Fordampningsvarme: ΔvapH(T)  = H(g,T) – H(l,T)

Blandingsvarme:  ΔmixH(T)  = H(blanding, T) – sum H(renkomponent,T)

Reaksjonsvarme: ΔrH(T)  = H(produkter, T) – H(reaktanter, T)
Eksempler på disse!! 

Reaksjonsvarme:

1. Gjelder for en gitt reaksjonsligning
2. Vanligvis brukes ”standard reaksjonsvarme”, dvs. reaksjon skjer ved standard trykk p0=1bar, og produkter og reaktanter er i sin standard tilstand
3. Entalpi for komponenter i sin standard tilstand med elementene som referanse finnes tabellert (dannelsesvarme = entalpi of formation, ΔfH0  ). Vanligvis ved 298K
se SI Chemical Data (har ikke med desimaler) eller s. 314 i boka (mer nøyaktig – to desimaler)
Eksempel 1. Lage etanol fra vann og CO2. Gassfase. Finn standard reaksjonsentalpi ved 298K.
3 H20 (g) + 2 CO2 (g) = C2H5OH (g) + 3 O2 (g)
Reaksjonsvarme ΔrH(298) = H(C2H5OH, 298) + 3 H(02,298) – 3 H(H20,298) – 2 H(C02,298) = -277.69 + 3*0 – 3*(-241.42) – 2*(-393.51) = 1233.59 kJ/mol (MEGET endoterm)

For den motsatte forbrenningsreaksjonen er   ΔrH(298) = -1233.59 kJ/mol (MEGET eksoterm)
Merk at vi må angi de støkiometriske koeffisientene:

F.eks. for den ”halve” reaksjonen 
1.5 H20 (g) +  CO2 (g) = 0.5 C2H5OH (g) + 1.5 O2 (g)

er entalpiendringen også halvert:  ΔrH(298) = -1233.6/2 kJ/mol = 616.8 kJ/mol

Hess’ lov:

Dersom  totalreaksjonen er summen av delreaksjoner, er den totale  reaksjonsentalpien den tilsvarende summen av delreaksjonenes entalpiendring.

Bevis: triviell algebra siden entalpi er en tilstandsfunksjon
Eksempel.
1. Etanol fra etylen: C2H4 + H20 = C2H5OH,   
dH1 = -277.69 – 52.26 – (-241.42) = -88.53 kJ/mol (eksoterm)
2. forbrenne etylen: C2H4 + 3 O2 = 2C02 + 2H20, 
dH2 =  2*(-393.51) + 2*(-241.42) – 52.26 – 3*0 = -1322.12  (eksoterm)
3. Reaksjon 1 – reaksjon 2:  3 H20 + 2 CO2 = C2H5OH + 3O2

Hess’ lov: dH3 = dH1 – dH2 = -88.53 – (-1322.12) = 1233.59 kJ/mol 

Fordampningsvarme.
Oppgave: Beregn fordampningsvarmen som funksjon av temperaturen T når det antas at varmekapasitetene for gass og væske er konstante.

Gitte data:   ΔvapH(T0), Cp(g), Cp(l)
[image: image8.wmf]
Løsning: Ønsker å beregne entalpiendring når vi går fra A til D.

Siden entalpi er en tilstandsfunksjon er dette summen av følgende delprosesser.

1. A til B. Ta væsken fra T til T0:
 Δ1H = Cp(l) (T0 – T)

2. B til C. Fordampe ved T0:

 Δ2H = ΔvapH(T0)

3. C til D. Ta dampen fra T0 til T:
Δ3H = Cp(g) (T – T0)

Summen av disse er fordamningsvarmen ved T:

ΔvapH(T) = Δ1H + Δ3H + Δ3H = ΔvapH(T0) + (Cp(l)-Cp(g)) (T0-T)

Siden Cp(l)>Cp(g) betyr dette at fordamningsvarmen AVTAR med økende temperatur.

Eks. vann:  

ΔvapH(T) = ΔvapH(T0) + (Cp(l)-Cp(g)) (T0-T) = 40600 J/mol + (75.4-33.6) J/K mol (373K – T)
ved 25C: 

ΔvapH(298K) =  40600 J/mol + (75.4-33.6) J/K mol (373K – 298K) = 40600 + 3135 = 43735J/mol
14. Referansetilstander

Komme tilbake til

A15.Beregning av U, S og G

Senere

A16. Termodynamikkens lover (0, 1, 2, 3)
Komme tilbake til

Satsvis (batch) prosess: Tilsats av føde eller uttak av produkter skjer ved bestemte tidspunkt. Eks: reaksjon i begerglass.

Kontinuerlig prosess: med kontinuerlig tilførsel av føde og uttapping av produkt (åpen system)

Stasjonær prosess: Kontinuerlig prosess der variablene ikke avhenger av tiden
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