
















TERMOKEMIJA 

…..obravnava energijske spremembe pri kemijskih reakcijah: 

• C  +  O2   CO2        +  395.01 kJ/mol           eksotermna reakcija 

• H2O   H2  +  1/2 O2  -  287.01 kJ/mol        endotermna reakcija 

• QV  , QP…… reakcijski toploti pri konstantnem volumnu oz. tlaku 

• QV =  E   sprememba notranje energije 

• QP  =  H   sprememba entalpije 

• Če sistem energijo odda (eksotermna reakcija)  

 sta  E in  H  0 

 

• Če sistem energijo sprejme (endotermna reakcija)  

 sta  E in  H 0 



TERMOKEMIJSKI IZRAČUNI 

Pri izračunu entalpij kemijskih reakcij, moramo upoštevati  

naslednje:  

 ker je entalpija odvisna od T in P, podajamo entalpije reakt. in 

prod.po dogovoru pri standardnih pogojih:  

 25 °C =298 K in  Hr
0 = standardna reakcijska entalpija 

 100,0 kPa=1 bar  

• Pretvornik:  1cal/mol= 4,18J/mol 

• Informacijo o reakcijah lahko izrazimo na dva načina: 

   1. s termokemijsko enačbo 

   2. z energijskim (entalpijskim) diagramom 

 

 



HESSOV ZAKON 

 

• Energija, ki se pri neki kemijski reakciji sprosti ali porabi je odvisna 

le od začetnega in končnega stanja 

• Standardna reakcijska entalpija Hr
0 je enaka vsoti standardnih 

reakcijskih entalpij vmesnih stopenj, na katere lahko formalno 

razdelimo dano reakcijo 

• Pravila: 

 a) Če reakcijo obrnemo, se spremeni predznak Hr  

 b) Če reakcijo pomnožimo z nekim faktorjem, moramo pomnožiti 

tudi Hr 

 

  



Termokemijska enačba 

Če reakcijo obrnemo, se spremeni predznak Hr  : 



Entalpijski diagram: 



 

• Spremembe entalpij pri kemijskih reakcijah podajamo običajno pri 

standardnih pogojih – standardne reakcijske entalpije, Hr
0.  

• V primeru, da gre za reakcijo nastanka spojine iz elementov, je seveda  

    Ht
0 = Hr

0        

• Hr
0 = ∑Ht

0 (produkti) - ∑Ht
0 (reaktanti) 

• S pomočjo standardnih tvorbenih entalpij Ht
0  (tabelirane vrednosti) lahko 

izračunamo standardne reakcijske entalpije po formuli: 

• Primer: Entalpije Ht
0, so podane v kJ/mol:  

• C2H5OH (l)   +   3 O2 (g)  =   2 CO2 (g)  +   3 H2O  (g) 

    -277,6         0         -393,1          -241,8         tabele! 



Hr
0  =   2 mol . (-393,1 kJ mol-1)  +   3 mol . (-241,8 kJ mol-

1)  – 1 mol . (-277,6 kJ mol -1) =  = -1234 kJ 

 



Primer 1:  

Izračunaj spremembo standardne entalpije spodnje reakcije,če  

poznaš naslednje reakcije: 

C(s) + 1/2 O2 (g) = CO (g)         H1= ?  

CO(g) + 1/2 O2 (g) = CO2 (g)    H2= -283,0 kJ/mol 

C (s)+ O2 (g) = CO2 (g)     H3= -393,5 kJ/mol 

• postopni sežig v dveh stopnjah 

• takojšnji sežig 

•  H3  =  H1 +  H2 

•  H1  =  H3  -  H2   možnost, da spremembe izračunamo tudi za 

reakcije, ki jih ne moremo izvesti 

•  H1= -393,5 kJ/mol – (-283,0 kJ/mol) = -110,5 kJ/mol 

 



Entalpijski diagram: 



H (g) +  
1

2
O (g)   H (l) 2 2 2O

C(s) +  O (g)   CO (g) 2 2

Hº= -394 kJ 

Hº= -286 kJ 

C H (g) +  
5

2
O (g)   2CO (g) +  H O( ) 2 2 2 2 2 l

Primer 2: 

• Podatki:       

        

        

        

        

          2  

        

          3        

• Izračunaj Hrº za reakcijo: 

H1º= -1300 kJ 

2C(s) +  H (g)  C H (g) 2 2 2



• (R: 226 kJ) 









Entalpije prehodov  
 

• oz. procesa, pri katerem pride do spremembe agregatnega 

stanja 

• Uparitev vode pri normalnem tlaku   Hizp 

• H2O(l)    H2O(g)     Hizp(373 K ) = 40,7 kJ mol-1 

• Taljenje ledu   Htal
 

• H2O(s)    H2O(l)     Htal (273 K ) = 6,01 kJ mol-1 

• Sežigna entalpija   Hsež  je sprememba entalpije na enoto 

množine snovi pri gorenju.  

• CH4+2O2  2CO2 + 2H2O   Hsež=  - 890,4 kJ/mol 

• Ker se pri sežiganju energija sprošča je po definiciji 

predznak negativen!! 

 

 



• Tvorbena entalpija spojine  Htvor je enaka spremembi 

entalpije pri reakciji nastanka spojine iz elementov  

 

• C(s) + 2H2(g)   CH4(g)      Htvor =   -74,8 kJ/mol 

• 6C(s) + 3H2(g)  C6H6 ()   Htvor =    49,0 kJ/mol 

• po dogovoru so entalpije elementov v najstabilnejši fazi enake 

nič. 

• Standardna tvorbena entalpija je lahko pozitivna  ali negativna 

Med reakcijo se energija porablja ali pa sprošča.  

• Reakcijske entalpije  lahko izračunamo iz podatkov za sežigne 

in tvorbene entalpije. Ocenimo lahko spremembo entalpije pri 

katerikoli reakciji , tudi za reakcije , ki jih nismo 

eksperimentalno izvedli. 

 

 



 

• (97) Izračunaj standardno entalpijo reakcije: 

  Al2O3 (s)   +   3 H2 (g)   =   3 H2O (l)   +   2 Al (s)! 

 

R:  817,6 kJ 

 

• (101) Za reakcijo:  

 CO (g)   +   H2O (g)   =   CO2 (g)   +   H2 (g)    

 je standardna entalpija  reakcije - 40,9 kJ. Izračunaj 

standardno tvorbeno entalpijo CO (g)! 

R: -110 kJ 

 

 



 

 
• (103) Koliko toplote (v kJ) se sprosti, če popolnoma zgori 10 g 

metanola CH3OH?  

 2 CH3OH (l)   +   3O2 (g)   =   2 CO2 (g)  +  4 H2O (g) 

• R: 199kJ 

 

• (107) Iz standardnih entalpij za reakciji: 

 Cu (s)  +  Cl2 (g)   =   CuCl2(s)        Hr0 = -206kJ 

 2 Cu (s)  + Cl2 (g)   =   2 CuCl (s)    Hr0 = -136 kJ 

 izračunaj standardno entalpijo reakcije: 

  CuCl2 (s)   +   Cu (s)   =   2 CuCl (s) 

• R: 70kJ 













 

 

 

 

 

 

 





Disociacijska entalpija in sublimacijska entalpija 

 

• Standardna disociacijska entalpija dvoatomskih molekul je 

enaka entalp. spremembi pri razpadu 1 mola molekul na atome, 

pri čemer so vse snovi v standardnih stanjih* 

• Cl2(g)   2 Cl(g)    Hdis   =  242 kJ/mol  

• Standardna atomizacijska entalpija elementa je enaka 

entalpijski spremembi pri razpadu na atome, preračunani na 1mol 

atomov. * : 

• 1/2Cl2(g)   Cl(g)    Hatom   =  121 kJ/mol 

• Za trdne elemente, ki izparevajo v obliki atomov, je standardna 

atomizacijska entalpija enaka standardni sublimacijski 

entalpiji: 

• Na(s)  Na(g)        Hsubl   =  108 kJ/mol  . 

 

 



Mrežna entalpija 
 

.....je standardna entalpija razpada kristalne mreže na ione: 
 

  NaCl(s) → Na+(g)  +  Cl-(g)    Hm = 787 kJ/mol 

.... je merilo  za energijo ionske kristalne mreže  

 

     V primeru, da je MX=NaCl, je Hm = 787 kJ/mol. Vse mrežne 

entalpije so endotermne. Njihova vrednost izračunana za primer 

ionskega kristala, je odvisna od treh faktorjev: 

 

• Naboj iona (čim večji je, večja je Hm) 

• Radij iona (čim manjši je večja je Hm) 

• Ureditev ionov v kristalu 

 





Born-Haber cikel 

Mrežno energijo lahko izračunamo posredno iz drugih podatkov s  

pomočjo Born-Haber-jevega cikla. Reakcijo razcepa mreže  

smiselno razdelimo na več stopenj  in sestavimo cikel. Pri tem  

tvori mrežna energija člen v tem ciklu. 



 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



UAX= 787 kJ/mol 



Empirični izraz za mrežno energijo v  

Born-Haber ciklu: 

 

HA(subl) +IA + H X(dis)- EX = UAX + H AX(tvor) 

HAX =  tvorbena entalpija nastanka  spojine  

HX =  disociacija aniona (Cl) 

HA =  sublimacija kationa (Na) 

IA   = ionizacijska energija  (Na) 

EX =  elektroafiniteta  (Cl) 



• Izračunane in eksp. 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. 

 

  Ionski radiji                  (Å)       Mrežne entalpije     Hm (kJ/mol) 

Na+  0,95  NaCl  787  

K+    1,33  NaF  927  

F-     1,36  KCl  719 

Cl-     1,81  MgBr2  2421 





KCl 

Izračunaj mrežno entalpijo za KCl(s) z uporabo Born-Haber 

cikla in podatkov: 







                                  
 
 

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 solvatacijska energije. 
 

                                 Htopilna = Umrežna + Hsolvatacije(hidratacije) 

 

 

 

 

 

 



 
Primer: 

 
• Za prekinitev vezi v molu  LiCl  potrebujemo  837 kJ: 

 

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

• 886kJ/mol)  = - 49kJ/mol,  izmerjena vrednost je -37 kJ/mol. 

 



 

S pomočjo Hessovega zakona lahko proces raztapljanja ionskih snovi  

zapišemo (npr. KF): 
 

   

 

   

    K+(g) +  F-(g) 
 

        . 

                             . 

 

  
 
 
 
 
 
 

KF (s)     K+(aq) +  F-(aq) 

 
 H Htopilna = Umrežna + H (hidratacije) 

  
H H topilna = 821 kJ/mol + (-819 kJ/mol)=+2kJ/mol 

     

 Hmrež. 
Htopilna. 

 Hhidrat. 


