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P4 in S4: Termokemija 
Entalpija-termokemijski izračuni, 

Energija ionske vezi,
Entropija 
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Izračunaj mrežno entalpijo za MgBr2:
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2.Izračun mrežnih entalpij

• Ko poznamo mrežno entalpijo lahko sklepamo na naravo kemijske 

vezi v trdni snovi. 

• Če je vrednost, ki jo izračunamo po predpostavki, da je mreža 

zgrajena iz ionov, med katerimi so elektrostatske sile, v sladu z 

izmerjeno, potem je primeren za razlago pretežno ionski model. 

• Odstopanja predstavljajo neko stopnjo kovalentne vezi. 

• Ocena, izračun: a) Born–Mayer enačba

• Pomembno: Born–Mayer enačba se uporablja za oceno mrežne 

entalpije za ionsko mrežo. Madelung-ova konstanta A izraža vpliv 

geometrije mreže na jakost neto Columb-ovih interakcij. 

721. 11. 2016



8

Izračunane in eksperimentalno določene mrežne entalpije se 
dobro ujemajo za halogenide alkalijskih kovin, za halogenide npr. 
srebra pa ne. Ta razlika je posledica kovalentnega značaja vezi. 
Čisti ionski model v tem primeru odpove.

21. 11. 2016



a) Born–Mayer enačba

Za izračun HL , mreže, ki naj bi bila ionska moramo upoštevati:

• Privlačne in odbojne sile med ioni, ko pride do prekrivanja 
elektronskih gostot ionov

• Za izračun uporabimo Born–Mayer enačbo za mrežno 
entalpijo pri T = 0:
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A-Madelungova konstanta, odvisna od strukture in razporeditve ionov..
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Z uporabo Born-Mayer-jeve enačbe ocenite vrednost 
mrežne entalpije za NaCl!
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• Born Mayer enačba nam torej omogoča izračun mrežnih entalpij; 
njen pomemben člen je:

• Prikazuje odvisnost od naboja in radijev ionov v ionski mreži

• Torej velik d pomeni majhno mrežno energijo oz. velik naboj 
pomeni tudi veliko mrežno energijo. 

• Glej spodnjo tabelo!
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• Pri alkalijskih halidih padajo mrežne entalpije od LiF do LiI. In 

od LiF do CsF, z naraščanjem ionskih radijev. 

• Prav tako lahko opazimo, da je HL za MgO 

skoraj 4x večji od HL za NaCl zaradi povečanega naboja. 

Vrednost d je enaka, prav tako konstanta A.
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Madelungova konstanta A v splošnem narašča s KŠ. 

NaCl6/6

Ta odvisnost kaže na to, da je velik vpliv 
najbližjih sosedov in teh je več če je višje KŠ. 

CaF2-fluorite

CsCl

TiO2-rutil
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b) Ostali prispevki k mrežnim entalpijam

Predstavljajo jih neelektrostatski prispevki k mrežni entalpiji, ki 
vključujejo van der Waalsove interakcije, predvsem disperzijske sile. 
(„Londonove interakcije)“

Le te so posledica nastanka trenutnih dipolov:

Molska potencialna energija V teh interakcij se spreminja kot:

18

C...konstanta, odvisna od snovi
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• če je polarizabilnost nizka je prispevek teh interakcij le okoli 
1%

• Vendar pa za zelo polarizabilne ione (npr. I- ) velja, da bolj 
doprinesejo k skupni mrežni energiji

• Tako za LiF ali CsBr lahko ocenimo, da je ta prispevek 16 

kJ/mol  oz. 50 kJ/mol.
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Kapustinskii enačba

20

Se uporablja za oceno mrežnih entalpij ionskih snovi in za 
oceno termokemijskih radijev ionov v mreži. 
Kapustinskii je namreč ugotovil, da če Madelungovo 
konstanto za določeno število struktur delimo z številom 
ionov na formulsko enoto - Nion, dobimo enako vrednost za 
vse strukture.
Ugotovil je tudi, da tako dobljena vrednost s KŠ narašča. Ker 
tudi ionski radiji s KŠ naraščajo, je predpostavil, da obstaja 
hipotetična struktura NaCl , ki je energetsko ekvivalentna 
pravi strukturi katerekoli ionske snovi. Tako lahko izračunamo 
mrežno entalpijo z uporabo Madelungove konstante za NaCl 
in ionskimi radiji za (6,6) koordinacijo (enačba).
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• Ta enačba nam torej omogoča, da lahko napovemo radije nesferičnih 
molekularnih ionov (tabela spodaj), dokler so mrežne entalpije 
primerljive z eksperimentalnimi, dobljenimi iz Born-Haber cikla-
Termokemijski radiji.

• Z njimi lahko ocenimo HL in Htvorb za za vrsto spojin, ne da bi 
poznali njihovo strukturo, s predpostavko, da gre za ionske vezi.

21

KNO3  K+  +     NO3
_

d*=konstanta 34,5 pm
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Tabela termokemijskih radijev ionov r (pm)

nesferični molekularni ioni
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Posledice mrežnih entalpij HL   (i, ii, iii)

Born-Mayer enačba kaže, da za določen tip mreže (z konstanto 
A) tudi HL narašča z naraščajočim nabojem:  

Energije ki se spreminjajo kot elektrostatski parametr, , so za 
večino anorganskih ionskih spojin značilne in kažejo na to, da je 
ionski model sprejemljiv.
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i) Termična stabilnost ionskih spojin

HL lahko uporabimo tudi za razlago kemijskih lastnosti ionskih trdnih 
snovi , prav tako njihovega termičnega razpada.

T, pri kateri pride do termičnega razpada. npr. karbonatov:

MgCO3 razpade npr. pri segrevanju do npr. 300 ⁰C. 

CaCO3 moram segrevati do 800 ⁰C, da spojina rapade.

V splošnem lahko vidimo, da T razpada termično nestabilnih spojin 
(kot so karbonati) naraščajo z radijem kationa. V splošnem veliki 
kationi stabilizirajo velike anione (in obratno).
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Standardna entalpija razkroja MCO3 je

Entalpijske spremembe pri razpadu MCO3
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• Vpliv stabilizacije velikega kationa(M2+) na nestabilni anion 
(CO3

2-) lahko razložimo z mrežnimi entalpijami. 

• Tdec. razpada trdnih anorganskih spojin lahko razložimo z 
Gibbs-ovo prosto energijo razpada spojine na določene 
produkte.

• Standardna            za razpad trdne snovi:

• Če drugi člen prevlada nad prvim , potem je negativna. 
(spontan razpad)
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• To je takrat ko temperatura preseže:

• Standardna entalpija razkroja MCO3 je:

*

• Osredotočimo se na spremembo entalpije reakcije saj je 
reakcijska entropija odvisna le od nastanka plinastega CO2.

• Entalpija razkroja                   pa je povezana z reakcijo 
razkroja          :

• in je endotermna ter velika, zato je reakcijska ent.  H0

pozitivna.*  

• Vendar je manj pozitivna, če je entalpija oksida znatno 
večja od entalpije karbonata, saj je potem drugi del 
enačbe negativen. 3021. 11. 2016



Katera spojina je glede na termični razkroj stabilnejša? MgCO3 ali 
CaCO3? Razložite! 
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ii) Stabilnost oksidacijskih stanj

• Bistvo: 

Relativna obstojnost-stabilnost različnih oksidacijskih stanj v 
trdnih snoveh se pogosto lahko napove iz premisleka o 
mrežnih entalpijah.   
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• Visoka oksidacijska stanja kovinskih ionov stabilizirajo 
majhne anione.

• Primer:

a. F ima večjo sposobnost, v primerjavi z ostalimi halogeni, 
da stabilizira velike katione kovin. Zato so edini poznani 
halogenidi Ag2+, Co3+, Mn4+, fluoridi.*

b. Tudi O2- stabilizira visoka oksid. stanja kovin, saj ima velik 
naboj in je je majhen.
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iii) Topnost nekaterih ionskih spojin v vodi

NaCl se npr. dobro raztaplja v vodi, kar pa ne moremo trditi za 
vse ionsko zgrajene snovi.
Raztapljanje (topnost) pomeni prekinitev vezi v mreži, zato jo 
lahko razložimo z mrežno in hidratacijsko entalpijo.
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Topilna entalpija

•Do raztapljanja lahko pride le v primeru, ko so vezi med gradniki

v topljencu in vezi med gradniki v topilu približno enako močne.

•Množino toplote, ki se sprošča oz. porablja pri raztapljanju 1 

mola topljenca imenujemo topilna entalpija.

•Lahko jo ocenimo iz primerjav mrežne in solvatacijske energije.

Htopilna = Hmrežna + Hsolvatacije(hidratacije)
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Primer:

Za prekinitev vezi v molu LiCl potrebujemo 837 kJ:

LiCl(s)  Li+(g) +  Cl-(g) Hmrežna (LiCl) = 837 kJ/mol

Pri hidrataciji 1 mola litijevih in 1 mola natrijevih ionov: 

Li+(g) +  Cl-(g)  Li+(aq) +  Cl-(aq) Hsolvatacije= -886kJ

Htopilna= Hmrežna (LiCl)  + Hsolvatacije =  837kJ/mol + (-886kJ/mol)  = - 49kJ/mo

Izmerjena vrednost je -37 kJ/mol.
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NaNO3  v 
vodi:
Je elektrolit

Lahko uporabimo splošna pravila o topnosti ionskih snovi v vodi:
• Spojine z zelo različnimi radiji K in A so v splošnem dobro topne v 

vodi
• Spojine s podobnimi radiji K in A so najmanj topne v vodi

Tabele (spodaj) nam prikazujejo topnosti nekaterih ionskih snovi v 
vodi.

Primer NaNO3 vsebuje tako alkalijski Na+ kot nitratni ion. Če 
pogledamo v tabelo* lahko vidimo, da prisotnost obeh ionov 
pomeni, da bo sol topna v vodi.
In ker so ionske snovi, ki se raztapljajo v vodi tudi elektroliti, NaNO3

sestavljajo izolirani hidratizirani ioni:
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Odvisnost med topilno 
entalpijo spojine in 
razliko med 
hidratacijskimi 
entalpijami!
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2.19 a) Katera sol je bolj topna MgSO4 ali SrSO4?

2.19 b) Katera sol je bolj topna NaF ali NaBF4?
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Vprašanja

• Katera izmed spojin je najbolj topna v vodi? Zakaj-razloži! 
NaCl, KBr, RbBr ali NaF? 
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Izračuni za entropijo
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Entropija okolice je v splošnem definirana kot : 

S (okolica) = - Ho
r / T

pri exo reakciji, kjer E prehaja v okolico, se entropija

poveča!

Standardno reakcijsko entropijo pa  obravnavamo kot

entropijo sistema in je za reakcijo rjavenja železa:

4Fe(s) + 3O2(g)  2Fe2O3 (s) Hr= -1648kJ/mol

S0
(sistema) = S0

(reakc.) = S 0
(prod.) - S0

(reakt.)

Tabele!



Entropija se zmanjšuje, zakaj je reakcija spontana?

So
m (sistema) = 2SFe2O3 – (4 So

Fe + 3So
O2) =

S0
(sistema) = 2x87,4JK-1mol-1 – (4x27,78 JK-1mol-1 + 3x 205 

JK-1mol-1)= -549,4 JK-1mol-1= –549J/Kmol

4Fe(s) + 3O2(g)  2Fe2O3 (s)

Entropija se zmanjša: plin (kisik) iz prostora se lokalizira v 

spojini (oksid železa), vendar pa je reakcija eksotermna!!
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Čeprav se S zmanjšuje je reakcija spontana. 

Upoštevati moramo še spremembo entropije 

okolice, ki jo dobimo iz energije Ho
r , ki je v okolico 

prešla pri eksotermnem procesu:

S (okolica) = - Ho
r / T

= -(- 1648kJ/mol/298,15K)=5527J/Kmol

Povečanje entropije je posledica energije, ki se pri 

reakciji sprosti v okolico.

S (celotna) = S (okolica) + S (sistema)=

5527J/Kmol -549,4 JK-1mol-1 = 4978 J/Kmol



S0
(sistema) = S0

(reakc.) = S 0
(prod.) - S0

(reakt.)

PRIMER 20.1   Izračunajte entropijske spremembe kemijske 
reakcije!

Dušikov dioksid nastane kot produkt med dušikovim monoksidom in
kisikom pri 25 °C. Definirajte standardno entropijsko spremembo
ΔS0 za omenjeno reakcijo, ΔS0

r (= ΔS0
sist.).

Tabele: slide 84!
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S0
(sistema) = S0

(reakc.) = S 0
(prod.) - S0

(reakt.)
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Go
r = Ho

r -TSo

PRIMER 20.4 V katero smer se pomakne reakcija, v smer 
reaktantov ali v smer produktov?

Klasificiraj naslednje reakcije, ki so zbrane v spodnji preglednici.

REAKCIJA ΔH0
r. (298 K) 
[kJ]

ΔS0
sist. (298 K) 
[J/K]

a.) CH4 (g)+O2 (g)          2H2O (l)+CO2 (g) -890,3 -243,0

b.) 2Fe2O3 (s)+3C          4Fe (s)+3CO2 (g) +467,9 +560,3

c.) C(grafit)+O2 (g)            CO2 (g) -393,5 +2,9

d.) N2 (g)+3Cl2 (g)          2NCl3 (g) -460 -275
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Go
r = Ho

r -TSo

PRIMER 20.2 Izračunajte ΔG0
r iz ΔH0

r in ΔS0
r!

Izračunaj spremembo strandardne proste energije pri reakciji nastanka metana pri 
298 K.

C + 2H2 (g)          CH4 (g)
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PRIMER 20.4   Izračunajte Kp iz ΔG0
r.!

Sprememba standardne proste energije za reakcijo, ΔG0
r.,

N2 (g) + 3H2 (g)          2NH3 (g)

je -32.9 kJ. Izračunajte konstanto ravnotežja za to reakcijo pri 25 °C.
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PRIMER 20.5 Izračunajte ΔG0
r iz Kp!

Izračunajte ΔG0
r za reakcijo razpada amonijevega klorida pri 25 °C, če je Kp= 1,1 × 10-16.

NH4Cl(s)          NH3(g) + HCl(g)
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PRIMER 20.6 Uporaba ΔH0
f, S

0, ΔG0
f in izračun K!

Potek kemijskih reakcij: Ena od pomembnih spoznanj je tvorba
produkta v plinastem stanju, ki lahko „pobegne“, kadar gre za reakcijo
odprtega tipa. Poglejmo primer take reakcije iz kvantitativnega,
termodinamskega stališča.

MgCO3(s)          MgO(s) + CO2(g)

1. Ali reakcija poteče pri sobni temperaturi, npr. 25C?
2. Ali je reakcija eksotermna ali endotermna?
3. Kakšna je vrednost Kp pri 25 °C?
4. Pri kateri temperaturi je Kp=1? Go = - RT lnK
5. Ali pri povišani temperaturi dobimo več ali manj produkta?
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Podatki: H0
f(MgO)= -601,7 kJ/mol; H0

f(CO2)= -393,5 kJ/mol; H0
f(MgCO3)=-1095,8 kJ/mol;

S0(MgO)= 26,9 J/molK; S0(CO2)= 213,7 J/molK; S0(MgCO3)= 65,7 J/molK; R=8,3245 J/molK
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Go = - RT lnK



Tabele
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