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Arbejde, varme og energi 

For arbejde og varme kan man betegne dem som:  

𝐴𝑟𝑏𝑒𝑗𝑑𝑒 (𝑤) = 𝑘𝑟𝑎𝑓𝑡 𝑑𝑒𝑟 𝑝å𝑣𝑖𝑟𝑘𝑒𝑠 𝑜𝑣𝑒𝑟 𝑒𝑛 𝑔𝑖𝑣𝑒𝑛 𝑎𝑓𝑠𝑡𝑎𝑛𝑑 

 

𝑉𝑎𝑟𝑚𝑒𝑜𝑣𝑒𝑟𝑓ø𝑟𝑠𝑒𝑙 (𝑞) = 𝑈𝑑𝑣𝑒𝑘𝑠𝑙𝑖𝑛𝑔 𝑎𝑓 𝑒𝑛𝑒𝑟𝑔𝑖 𝑚𝑒𝑙𝑙𝑒𝑚 𝑡𝑜 𝑠𝑡𝑜𝑓𝑓𝑒𝑟 𝑝𝑔𝑎. 𝑡𝑒𝑚𝑝𝑒𝑟𝑎𝑡𝑢𝑟𝑓𝑜𝑟𝑠𝑘𝑒𝑙 

 

𝐸𝑛𝑒𝑟𝑔𝑖 (𝐸) = 𝐾𝑎𝑝𝑎𝑐𝑖𝑡𝑒𝑡 𝑡𝑖𝑙 𝑎𝑡 𝑢𝑑𝑓ø𝑟𝑒 𝑎𝑟𝑏𝑒𝑗𝑑𝑒 𝑒𝑙𝑙𝑒𝑟 𝑝𝑟𝑜𝑑𝑢𝑐𝑒𝑟𝑒 𝑣𝑎𝑟𝑚𝑒 

 

For at beregne indre energi, kan man bruge formlen:  

∆𝐸 = 𝑞 + 𝑤 

Her er q = varme og w = arbejde.  

 

Enthalpi 

Definition på enthalpi, H [
𝑘𝐽

𝑚𝑜𝑙
]: 

𝐻 = 𝐸 + 𝑃 ∙ 𝑉 

 

∆𝑓𝐻∘ er enthalpi for dannelse (formation) af et stof ved standardbetingelser og kan slås op i tabel. 

Standardbetingelser er for en gas 1 atm tryk, for en væske 1 atm tryk og koncentration på 1 M. 

 

Enthalpiændring for reaktion ved standardbetingelser [
𝑘𝐽

𝑚𝑜𝑙
]: 

∆𝑟𝐻∘ = ∑ ∆𝑓𝐻∘(𝑝𝑟𝑜𝑑𝑢𝑘𝑡𝑒𝑟) − ∑ ∆𝑓𝐻∘(𝑟𝑒𝑎𝑘𝑡𝑎𝑛𝑡𝑒𝑟) 

 

Eksempel:   

For reaktionen 2𝐻2(𝑔) + 𝑂2(𝑔) ⇌ 2𝐻2𝑂(𝑙)  

er ∆𝑟𝐻∘ = ∆𝑓𝐻∘(𝐻2𝑂, 𝑙) − (2 ∙ ∆𝑓𝐻∘(𝐻2, 𝑔) + ∆𝑓𝐻∘(𝑂2, 𝑔)) [
𝑘𝐽

𝑚𝑜𝑙
]  

 

Enthalpiændring for reaktion af n mol ved standardbetingelser [𝑘𝐽]: 
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Spontanitet 

Når man snakker om spontanitet, snakker man ikke om 

hurtigheden af en reaktion.  

 

Desuden gælder der følgende:  

−∆𝐻, ∆𝑆, −∆𝐺 = spontant ved alle temperaturer 

∆𝐻, −∆𝑆, ∆𝐺 = ikke spontant ved alle temperaturer  

∆𝐻, ∆𝑆, ±∆𝐺 = spontan, hvis temperaturen er høj nok  

−∆𝐻, −∆𝑆, ±∆𝐺 = spontan, hvis temperaturen er lav nok 

 

For at en reaktion er spontan, skal den samlede entropi stige. Derfor skal summen af ændringen i 

systemets og omgivelsernes entropi være positiv, da der så er sket en stigning i entropien i hele 

universet. Derfor kan man sige en reaktion er spontan når:  

∆𝑆(𝑠𝑦𝑠𝑡𝑒𝑚) + ∆𝑆(𝑜𝑚𝑔𝑖𝑣𝑒𝑙𝑠𝑒𝑟) > 0 

 

Hess’ lov 

Hess’ lov siger:  

𝑈𝑎𝑛𝑠𝑒𝑡 ℎ𝑣𝑖𝑙𝑘𝑒 𝑟𝑒𝑎𝑘𝑡𝑖𝑜𝑛𝑠𝑡𝑟𝑖𝑛 𝑑𝑒𝑟 𝑒𝑟 𝑚𝑒𝑙𝑙𝑒𝑚 𝑝𝑟𝑜𝑑𝑢𝑘𝑡𝑒𝑟 𝑜𝑔 𝑟𝑒𝑎𝑘𝑡𝑎𝑛𝑡𝑒𝑟,  

𝑣𝑖𝑙 𝑒𝑛𝑡ℎ𝑎𝑙𝑝𝑖æ𝑛𝑑𝑟𝑖𝑛𝑔𝑒𝑛 (∆𝐻𝑟) 𝑣æ𝑟𝑒 𝑑𝑒𝑛 𝑠𝑎𝑚𝑚𝑒 

 

Et eksempel på det er:  

𝐶𝐻4 + 2𝑂2 → 2𝐶𝑂2 + 2𝐻2𝑂 

 

Her sker ingen tab af energi ved delreaktioner: 

og varmeoptaget/udvikling afhænger kun af 

forskel på start- og slutbetingelserne.  
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Syre-base ligevægte 

Syre-base dissociation 

En syre dissocierer med vand: 

𝐻𝐴(𝑎𝑞) + 𝐻2𝑂(𝑙) ⇌ 𝐴−(𝑎𝑞) + 𝐻3𝑂+(𝑎𝑞) 

        (syre 1) (Base 2)    (Base 1)    (Syre 2)  

 

Reaktionen for syren kan beskrives med en ligevægtskontant, syrekonstanten, Ka: 

𝐾𝑎 =
𝑎𝐻3𝑂+ ∙ 𝑎𝐴−

𝑎𝐻𝐴
 

 

For ideelle betingelser kan der antages, at aktiviteten er lig koncentrationen af et stof: 

𝐾𝑎 =
[𝐻3𝑂+] ∙ [𝐴−] 

 [𝐻𝐴]
 

 

Syrestyrken betegnes med pKa værdien, som udregnes: 

𝑝𝐾𝑎 = − log 𝐾𝑎 

 

En base dissocierer med vand: 

𝐵(𝑎𝑞) + 𝐻2𝑂(𝑙) ⇌ 𝑂𝐻−(𝑎𝑞) + 𝐵𝐻+(𝑎𝑞) 

 

For denne kan basekonstanten opskrives: 

𝐾𝑏 =
[𝐵𝐻+ ∙][𝑂𝐻−] 

 [𝐵]
 

 

Og pKb udregnes, og kan bruges som mål for basens styrke 

𝑝𝐾𝑏 = − log 𝐾𝑏 

 

Vands autoprotolyse: 

2𝐻2𝑂(𝑙) ⇌ 𝐻3𝑂+(𝑎𝑞) + 𝑂𝐻−(𝑎𝑞) 
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Da alle S fra 𝑆2𝑂3
2− bliver til 𝑆𝑂4

2−, skal c = 2 for at afstemme S. 

 

1 𝑆2𝑂3
2− + 4 𝐻2𝑂2 → 2 𝑆𝑂4

2− + 𝑑 𝐻+ + 𝑒 𝐻2𝑂 

 

For at afstemme O kan det ses, at der er 11 O på venstre side, og kun 8 på højre side. De sidste 3 O kan 

findes ved vand, så e = 3 

1 𝑆2𝑂3
2− + 4 𝐻2𝑂2 → 2 𝑆𝑂4

2− + 𝑑 𝐻+ + 3 𝐻2𝑂 

 

For at afstemme H, skal d = 2, hvilket får ladningen til at blive 0, og ladningen på begge sider er -2. 

 

1 𝑆2𝑂3
2− + 4 𝐻2𝑂2 → 2 𝑆𝑂4

2− + 2 𝐻+ + 3 𝐻2𝑂 

 

 

Halvcelle- og cellediagrammer 

For disse kan der opstilles halvcelledagrammer: 

𝑍𝑛(𝑠)|𝑍𝑛𝑆𝑂4(𝑎𝑞) 

𝐶𝑢(𝑠)|𝐶𝑢𝑆𝑂4(𝑎𝑞) 

 

Hvor den lodrette streg angiver en faseadskillelse. 

 

Cellediagram: En sammenskrivning af halvcellediagrammerne, med reduktionen (elektronoptag) på 

højre side og oxidationen (elektronafgivelsen) på venstre side: 

 

𝑍𝑛(𝑠)|𝑍𝑛𝑆𝑂4(𝑎𝑞)||𝐶𝑢𝑆𝑂4(𝑎𝑞)|𝐶𝑢(𝑠) 

 

 

Her afgiver Zn (s) elektroner og Cu2+ optager elektroner. 
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Derfor vil svaret være: 4,22 ∗ 10−4% 

 

Opg 12: Hvad er vægten af H2SO4 (molar masse = 98.1) i 50 ml med en koncentration på 6M? 

Vi finder først stofmængden:  

𝑐 =
𝑛

𝑉
→ 𝑛 = 𝑐 ∗ 𝑉 

 

𝑛 = 6,00
𝑚𝑜𝑙

𝐿
∗ 0,05𝐿 = 0,3 𝑚𝑜𝑙 

Derefter kan vi finde vægten:  

𝑛 =
𝑚

𝑀
→ 𝑚 = 𝑛 ∗ 𝑀 

 

𝑚 = 0,3 𝑚𝑜𝑙 ∗ 98,1
𝑔

𝑚𝑜𝑙
= 29,43𝑔 

 

Opg 13: Hvad er koncentrationen af Na+ når 70 ml 3M Na2CO3 tilsættes til 30 ml 1M NaHCO3? 

Først finder vi stofmængden i de 70 ml og de 30 ml:  

70 ml:  

𝑛 = 3
𝑚𝑜𝑙

𝐿
∗ 0,07𝐿 = 0,21 𝑚𝑜𝑙 

30 ml: 

𝑛 = 1
𝑚𝑜𝑙

𝐿
∗ 0,03𝐿 = 0,03 𝑚𝑜𝑙 

 

Herefter kan vi finde den samlet mængde:  

𝑐 =
𝑛

𝑉
 

 

𝑐 =
(0,21 ∗ 2) + 0,03

0,07 + 0,03
 

 


