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· حرارة الاحتراق : ΔHC
الحرارة المنطلقة لدى الاحتراق الكامل لمول واحد من المادة
 في حالتها القياسية وتعرف بدلاله مول واحد من المتفاعل. 

وتحدد باستخدام كالوريميتر الاحتراق (كما بالصورة ).


· حساب حرارة التفاعل : 

· قانون هس : 

التغير في المحتوى الحراري ΔH  لأي تفاعل قيمة ثابتة سواء تم في خطوة واحدة أو في عدة خطوات. 

· أي أن : التغير في المحتوى الحراري الإجمالي في التفاعل هو حاصل جمع التغيرات في المحتوى الحراري للخطوات الفردية في عملية التفاعل. 

· وبالتالي : يمكن حساب حرارة التفاعل باستخدام حرارة التكوين لجميع المواد في التفاعل المطلوب وتكون المعادلة الرياضية. 
للمتفاعلات    ΔHfْ  مجموع    ـ    للنواتج   ΔHfْ مجموع   =  ΔHْ
· مبادئ جمع المعادلات الكيميائية الحرارية : 
1. إذا انعكس التفاعل تنعكس إشارة ΔH. 

2. يمكن ضرب معاملات المعادلات المعروفة بأعداد بسيطة لتعطي لدى جميعها المعادلة 
        الكيميائية الحرارية المطلوبة مع ضرب ΔH في نفس العدد 

** احسب ºHΔ لعملية تحويل الجرافيت إلى ماس في التفاعل     s ماس C               s جرافيت C  

   استخدم تفاعلات الاحتراق التالية :-

   C جرافيت  s     +   O2 g                    CO2 g         ΔHº  = - 394 kJ                
   C ماس  s       +   O2 g                    CO2 g         ΔHº  = - 396 kJ                
ــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ ـــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ
ـــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ
ــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ ـــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ
ـــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ
· حساب حرارة التكوين : 

بعض المركبات يصعب قياس حرارة تكوينها بطريقة مباشرة ولكن يمكن حساب حرارة تكوينها بطريقة غير مباشرة عن طريق جمع معادلات تكوين أو احتراق يكون لها علاقة بهذا المركب بحيث تعطي معادلة لتكوين هذا المركب.

مثال : حساب حرارة تكوين CO من خلال معادلة حرارة تكوين CO2 وحرارة احتراق CO من المعادلتين :

C s      +       O2 g                 CO2 g                ΔHºf = -393.5 kJ / mol     

CO g   + 1/2 O2 g                 CO2 g                ΔHºc = -383.0 kJ / mol     

وفيها نعكس المعادلة الثانية لأاننا نحتاج إلى  CO  كناتج ونجمع المعادلتين 

C s      +    O2 g                 CO2 g                       ΔHº = -393.5 kJ / mol     
CO g   + 1/2 O2 g     ΔHº =+383.0 kJ / mol                                CO2 g
C s   + 1/2 O2 g                      CO2 g                      ΔHº = -110.5 kJ / mol       
**احسب حرارة تكوين ثاني أكسيد الكبريت SO2 من عنصريه الكبريت والأكسجين مستخدما المعادلات التالية:

S s       +     3/2  O2 g                 SO3 g                ΔHºc = -395.2 kJ / mol     

2SO2 g   +            O2 g                2SO3 g                ΔHº = -198.2 kJ / mol     
ــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ ـــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ
ـــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ
ــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ ـــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ
ـــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ
ــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ ـــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ
ـــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ
ــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ 
القسم ( 5 – 2 ) القوة الدافعة للتفاعلات   

· العوامل التي تحدد إمكانية حدوث التفاعل تلقائياً (الميل إلى التفاعل) : 

1. التغير في طاقة نظام التفاعل 
(التغير في المحتوى الحراري).

2. عشوائية الجسيمات في هذا النظام. (الأنتروبي) 

1. التغير في المحتوى الحراري والميل إلى التفاعل : 

· يحدث التفاعل في اتجاه يؤدي إلى حالة أدنى من الطاقة أي نواتج أكثر استقراراً طاقتها أقل من المتفاعلات (الطارد للحرارة). 

· معظم التفاعلات الماصة للحرارة لا تحدث تلقائياً لأن للنواتج طاقة أعلى واستقرارية أقل من المتفاعلات فهي تحتاج إلى مساعدة خارجية لتحدث مثل التسخين المستمر. 
· ولكن بعض التفاعلات الماصة للحرارة قد يحدث تلقائياً ... لذلك يوجد عامل أخر يؤثر في إمكانية حدوث التفاعل التلقائي وهو الأنتروبي. 
***2. الأنتروبي (S) " الميل إلى العشوائية" والميل إلى التفاعل : 
· النظام العشوائي : 

هو النظام الذي تفتقر مكوناته إلى الترتيب المنتظم " مثل الحالة الغازية". 

التغيرات التي تطرأ على نظام ما تميل إلى زيادة عشوائية النظام.

· الأنتروبي S :  قياس درجة عشوائية الجسيمات في نظام معين. 
	
	صلب
	سائل
	غاز

	تباعد الجزيئات
	الجزيئات في حيز ضيق.
	الجزيئات قريبة من بعضها.
	الجزيئات متباعدة نسبياً.

	مدى الحركة
	تهتز في مكانها.
	مجال أكبر للحركة عن الصلب وأقل من الغاز.
	مجال واسع من الحركة.

	موقع الجزيئات
	يمكن تحديد موقع الجزيئات.
	يصعب نسبياً تحديد موقع الجزيئات.
	صعب جداً تحديد موقع الجزيئات.

	العشوائية
	منخفضة.
	أكثر عشوائية من الصلب.
	عشوائي.

	الأنتروبي
	منخفض.
	أعلى من الصلب وأقل من الغاز.
	أعلى من السائل.


· تستخدم قياسات الطاقة الممتصة وحساباتها لتحديد الأنتروبي : 

المولية القياسية بوحدة KJ/mol. K 
· التغير في الأنتروبي ΔS : 

الفرق بين أنتروبي النواتج وأنتروبي المتفاعلات.             متفاعلات-    S   نواتج     ΔS =      S 
       القيم الموجبة لـ ΔS 
تدل على 
زيادة الأنتروبي (العشوائية)


القيم السالبة لـ ΔS
تدل على
نقص الأنتروبي (العشوائية)

علل : يزداد الأنتروبي في الحالات الآتية :   


1. تكوين المحاليل.


2. مزج الغازات. 


3. إذابة سائل في سائل. 

4. إذابة صلب في سائل.

جـ : لوجود زيادة في الأنتروبي (العشوائية) وتأخذ ΔS قيم موجبة. 

*** الطاقة الحرة “G” : 

تحدث العمليات في الطبيعة نحو اتجاهين : 

1. نحو الحد الأدنى من الطاقة. 

2. نحو الحد الأعلى من العشوائية. 

                      وإذا تعارضت الحالتان حدد العامل الغالب وجهة التغير. 

· الطاقة الحرة G : 

دالة تربط التغير في المحتوى الحراري ْΔH بالأنتروبي ْΔS. 

· التغير في الطاقة الحرة ΔG : 

الفرق بين ْΔH وحاصل ضرب الحرارة بالكلفن في تغير الأنتروبي TΔS عند شروط ثابتة من درجة الحرارة والضغط.     
ΔGْ  = ΔHْ   -  TΔSْ


بشرط أن تكون المواد في حالتها القياسية.

ملاحظة :  إذا كان ΔG < 0
أي سالبة أي ΔH < TΔS  يكون التفاعل تلقائي. 

	ΔH
	ΔS
	ΔG
	طبيعة التفاعل

	قيمة سالبة 

(تفاعل طارد للحرارة )
	قيمة موجبة 

( أكثر عشوائية )
	سالبة دائما
	تلقائي دائما 

	قيمة سالبة 

(تفاعل طارد للحرارة )
	قيمة سالبة

( أقل عشوائية )
	سالبة عند درجات الحرارة المنخفضة
	تلقائي عند درجات الحرارة المنخفضة

	قيمة موجبة 

(تفاعل ماص للحرارة )
	قيمة موجبة 

( أكثر عشوائية )
	سالبة عند درجات الحرارة المرتفعة
	تلقائي عند درجات الحرارة المرتفعة

	قيمة موجبة 

(تفاعل ماص للحرارة )
	قيمة سالبة

( أقل عشوائية )
	لا تكون سالبة أبدا 
	غير تلقائي دائما


** في عملية التبخير Br2 l               Br2 g    و  ΔHº = 31.0 kJ / mol  و  ΔSº = 93.0 J / mol .K
ما أقل درجة حرارة تكون عندها هذه العملية تلقائية 

ـــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ
ــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ 
ـــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ
تم بحمد الله
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