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V učebnicích fyzikální chemie se odvozují extenzivní kritéria rovnováhy, která se následně transformují na intenzivní a aplikují na praktické případy. Vychází se při tom z formulace II. věty termodynamické a vlastností entropie. S ohledem na abstraktní charakter některých funkcí používaných při tomto postupu se jedná o pasáž výkladu, která bývá pro studenty obtížně pochopitelná. V článku jsou proto na názorných reálných příkladech kritéria rovnováhy demonstrována a jsou rovněž diskutovány důsledky (kritéria stability), které z nich vyplývají.

Clausiovo kritérium a extenzivní podmínky termodynamické rovnováhy

Z poznatku, že praktická realizace Carnotova cyklu je možná pouze pomocí nevratných pochodů vedoucích k nižší účinnosti než odpovídá relaci

· = - w / q2 = (T2 - T1) / T2                                                    (1)

odvodil Clausius pro děje probíhající v izolovaném systému relacel-3
TdS = dq, [U, V, m, vratný děj ]
(2) TdS > dq. [U, V, m, nevratný děj]
(3)

Symbol [U, V, m] zdůrazňuje, že se jedná o případ děje v izolovaném systému (bez výměny tepla, práce a hmoty), tj. za konstantní vnitřní energie, objemu a hmoty; přitom vlivy gravitace, velikosti povrchu, elektrického a magnetického pole nejsou uvažovány.

Pokud izolovaný systém není v rovnovážném stavu (není všude stejná teplota, tlak, koncentrace složek, probíhají v něm chemické reakce ap.), potom v něm začnou probíhat nevratné děje, které příslušné nehomogenity (v teplotě, tlaku,.. ) vyrovnávají. Po proběhnutí nevratných dějů dosáhne za daných podmínek ( [U, V, m] ) hodnota entropie maximální hodnoty.

Používání entropie jako kritéria rovnováhy není v praxi příliš výhodné. Z výše uvedeného vyplývá, že toto kritérium lze použít pouze pro děje probíhající za konstantní vnitřní energie a objemu. Proto byly definovány další termodynamické funkce s jejichž pomocí lze kritéria rovnováhy definovat za podmínek lépe vystihujících reálné děje. Tyto podmínky shrnuje tab.l.

Tabulka l: Kritéria rovnováhy za různých podmínek

Funkce
kriteriální rovnice
extrém funkce
         podmínky



Entropie S
TdS ( dU + pdV
maximum
[U, V, m]

Entropie S
TdS ( dH - Vdp
maximum
[H,  p, m]

Vnitřní energie U
dU  ( -pdV + TdS
minimum
[S, V, m]

Entalpie H
dH  ( +Vdp + TdS
minimum
[S,  p, m]

Helmholtzova energie F
dF  (  -SdT - pdV
minimum
[T, V, m]

Gibbsova energie G
dG  ( -SdT + Vdp
minimum
[T,  p, m]

V následujících případech si ukážeme aplikace těchto kritérií v některých extrémně jednoduchých případech.

Příklad 1. Vyrovnávání teploty u dvou podsystémů
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Obrazek 1: Experimentalni realizace vyrovnavani teplot u dvou podsystémil
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Obrézek 2: Zavislost teploty vody a hliniku na : a) ase, b) na vyménéném teple




Uvažujme situaci naznačenou na obr.1. V termosce, která nedovoluje výměnu tepla s okolím a v níž je stále stejný tlak je umístěno 5 mol hliníku a 5 mol vody. V tomto obrázku jsou také uvedeny další potřebná data. Teplota hliníku a vody je na počátku různá a postupně bude docházet (spontánně a proto nevratně) k jejich vyrovnávání. Na obr.2a jsou tyto teploty  vody a hliníku vyneseny v závislosti na čase ( a na vyměněném teplu q mezi hliníkem a vodou (obr.2b). V případě, že na počátku pokusu má hliník vyšší teplotu, přechází teplo z teplejšího hliníkového bloku do vody a ohřívá ji. Při převedení tepla (qE (, což proběhne teoreticky v čase nekonečně dlouhém, dosáhnou obě části systému stejné teploty a podle jedné z formulací II. věty termodynamické je dosaženo (teplotní) rovnováhy. Teoreticky se můžeme pokusit (pokud bychom tuto formulaci II. věty neznali), převádět stejným směrem teplo i po dosažení rovnovážného stavu, čemuž odpovídají průběhy závislostí za hodnotou qE . Ve skutečnosti by bylo možné tuto "zarovnovážnou" část experimentu realizovat pomocí druhého pokusu, při němž by obě části systému měly odpovídající opačné teploty.

[image: image3.png]VI=25dm?, (F(T,VZ)=0)

n! = 1 mol

VI =25dm®, (F(T,V3)=0)
n!l = 2mol, V2 =12,5dm®/ mol.

T = 300K = konst.

Obrazek 3: Vyrovnovani tlakd u dvou podsystémi za konstantni teploty




Pro další výpočty je nutné si uvědomit, že teplota hliníku a vody nejsou nezávislé veličiny a jejich vztah vyplývá z podmínky izolovanosti systému za konstantního tlaku, tj. z konstantnosti entalpie. Kritériem vratnosti za konstantního tlaku a entalpie je entropie systému - viz tab.l. Entropie systému je součtem entropie hliníku a vody, tj.,


S = SAl + Sw = nAlSm,Al + nwSm,w  ,
 (4)


kde Sm,i  je molární entropie i-té látky. Za předpokladu, že tepelná kapacita obou

látek nezávisí na teplotě, jsou tyto molární entropie určeny vztahem


Sm,i = Sm,i(Ti0 ) + Cpm,i ln (Ti/Ti0)
(5) 

Pro určení entropie potřebujeme už znát pouze absolutní entropie obou látek při počátečních teplotách a příslušné hodnoty teplot Ti0. Pro zjednodušení výpočtů budeme dále předpokládat, že molární entropie obou látek při počátečních teplotách jsou nulové. Vzájemná vazba mezi teplotou hliníku a vody vyplývá z konstantnosti entalpie resp. množství převedeného tepla. Teplo přešlé z hliníku do vody q (tuto hodnotu budeme považovat za kladnou) způsobí její ohřátí na teplotu Tw, kterou určíme ze vztahu


q = nwCpm, w  (Tw - Tw0 ) 
(6)                                               

a vlastní teplota vody bude dána relací


Tw = Tw0 + q/(nwCpm, w) = (nwCpm, wTw0 + q) / (nwCpm, w)  
(7)            

Pokles teploty u hliníku určíme ze vztahu


-q = nAl Cpm,Al (TAl  - TAl0) 
(8)                                              

a pro teplotu hliníku dostaneme


TAl  = TAl0 - q / (nAlCpm, Al) = (TAl0nAlCpm, Al - q) / (nAlCpm, Al) 
(9)                        
Nyní již máme všechny vztahy připraveny a zbývá pouze nalézt při jaké hodnotě q = qE bude entropie systému maximální. Takový stav bude podle Clausia rovnovážný. Tuto úlohu můžeme řešit zkusmo (volbou různých q a hledáním takového tepla, kterému bude odpovídat maximální hodnota entropie), anebo analyticky (řešením podmínky (S/(q = 0). Pro zvýšení názornosti budeme postupovat nejdříve zkusmo.

Z předcházejících podmínek je zřejmé, že pokud budeme uvažovat q = 0 dostaneme S= 0. Zvolme nyní q = 1000 J. Postupným dosazováním do předcházejících vztahů bychom získali následující mezivýsledky :





V tomto případě je zřejmé, že došlo ke zvýšení entropie systému a tak konečný stav je pravděpodobnější a bližší rovnováze než výchozí stav. Pro několik dalších hodnot převedeného tepla bychom dostali hodnoty, které jsou uvedeny v tabulce 2.

Tabulka 2: Mezivýsledky výpočtu hledání maxima entropie

q
Tw
TAl
Sw
SAl
S

-J
K
K

J/K

0
273,15
373,15
0.000
0.000
0.000

1000
275,81
365,15
3,643
-2,709
0,934

2000
278,48
357,15
7,247
-5,478
1,769

5000
286,48
333,15
17,868
-14,173
3,695

9375
298,15
298,15
32,841
-28,048
4,793

12500
273,15
306,48
43,174
-38,995
4,179



Na obr.2b je zobrazená závislost teploty hliníku a vody a entropie systému na převedeném teple q. Je zřejmé, že pro teplo qE = 9375 J se dosáhne stavu kdy teplota hliníku a vody je stejná a zároveň je i nejvyšší entropie systému. Při hodnotách q > qE se začíná entropie systému opět snižovat. Děje při nichž by mělo docházet ke snižování entropie v izolovaném systému považujeme za děje, které nemohou probíhat.

Nyní určíme rovnovážný stav analytickou cestou. Spojením vztahů (4) až (9) dostaneme pro entropii systému relaci




   
(10) 



      

V rovnovážném stavu, který odpovídá maximu entropie, musí platit





(11)
Z této rovnice rovnice můžeme vypočítat qE, tj. teplo, které odpovídá maximu entropie. Po malé úpravě dostaneme





(12)

a po dosazení  qE = 


Tento výsledek se shoduje s předcházejícími výpočty a plyne z něho dále, že maximum entropie odpovídá stavu, kdy teplota hliníku a vody je stejná. To znamená, že vyrovnání teplot v systému je důsledek maximalizace entropie. Toto je také jeden z případů kdy extenzivní kritérium rovnováhy (maximum entropie) je převedeno na intenzivní kritérium (rovnost teplot).

Entropie má v rovnovážném bodě maximum, takže hodnota druhé derivace entropie podle proměnné q musí být záporná. V našem případě z rovnice (11) obdržíme nerovnost





(13)

Vzhledem k tomu, že látková množství obou složek v systému mohou být pouze nezáporná, je poslední nerovnost splněna jen za podmínky





(14)

To znamená, že z podmínky maxima entropie v rovnovážném stavu plyne:

 a) teploty obou podsystémů musí být stejné - teplotní rovnost - a běžně používaná

"kalorimetrická" rovnice používaná k výpočtu konečné teploty (aplikovaná na tento případ)





(15)

je jen důsledkem druhé věty termodynamické, tj. v tomto případě maximální hodnoty entropie v rovnovážném stavu,

b) tepelné kapacity obou podsystémů za konstantního tlaku musí být kladné.

Příklad 2. Vyrovnávání tlaku u dvou podsystémů za konstantní teploty a celkového objemu

Nyní budeme uvažovat jiný případ - viz obr.3. Systém o objemu V se skládá ze dvou podsystémů o objemu VI a VII a oba podsystémy a tím i celý systém jsou udržovány za konstantní teploty T. Oba podsystémy jsou uzavřeny, navzájem odděleny a obsahují plyn o němž budeme předpokládat, že se chová ideálně. Píst, který oba plyny odděluje, je posuvný. Objemy podsystémů VI a VII se v závislosti na poloze pístu mění, avšak celkový objem systému zůstává konstantní


V= VI + VII .
(16)

Helmholtzova energie systému je rovna součtu Helmholtzových energií obou podsystémů, tj.


F = FI + FII .
 (17)
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Obrazek 4: Pritbéh tlakii podsystémd a priibéh Helmholtzovy energie na objemu
podsystému V!





Úkolem je zjistit podmínky, za jakých se ustaví rovnováha, tj. specifikovat polohu pístu, objemy, které přísluší oběma plynům a eventuálnějiným, vhodnějším způsobem formulovat rovnovážné podmínky.

Z předchozího výkladu je zřejmé, že u uzavřeného systému za konstantního objemu a teploty má Helmholtzova energie F minimální hodnotu - viz tab.l. Toto minimum

můžeme opět buď určit zkusmo, v závislosti na VI (příp.VII), nebo  budeme vyšetřovat hodnotu Helmholtzovy energie a zkusmo hledat její minimální hodnotu. Při analytickém řešení vyjdeme z podmínky





(18)

a na jejím základě určíme rovnovážný stav. Potom pro molární Helmholtzovu energii platí





(19)

Pro další numerické výpočty použijeme následujících dat - viz obr.3 : T=300 K.

Podsystém I: nI =1 mol, VoI = 25 dm3 = Vm,oI  ; Fm(T, Vm,oI) = 0 ;
Podsystém II: nII = 2 mol, VoII =25 dm3 ; Vm,oII =12, 5 dm3/ mol, Fm (T, Vm,oII) = 0.

Vzhledem k volbě počátečních hodnot Helmholtzovy energie dostaneme v počátečním stavu nulovou hodnotu Helmholtzovy energie. Dále si provedeme výpočet pro případ VI =20 dm3 a VII =30 dm3 resp. VmII =15 dm3.

Dosazením do vztahu (19) dostaneme pro oba podsystémy





(20)







(21)
Dosazením do stavové rovnice pro tlak v obou podsystémech dostaneme

pI = (nIRT)/VI = 124,71 kPa,          pII =166,28 kPa .

Tyto a další hodnoty jsou shrnuty v tab.3.

Na obr.4 je uvedena závislost F na VI . Je zřejmé, že tato závislost má minimum a jemu odpovídající přesnou hodnotu VI (= 50/3 = 16, 66 dm3) ještě dále určíme. Na obr.4 jsou rovněž vyneseny tlaky v podsystémech pI a pII v závislosti na VI a z jejich průběhu vyplývá, že jejich průsečík (stejné hodnoty tlaku v obou podsystémech) odpovídá minimu Helmholtzovy energie. Jinými slovy, pokud si systémy mohou za konstantní teploty vyměňovat mechanickou energii (práci), která má za následek změnu objemu podsystémů, potom nerovnovážné děje probíhají tak dlouho, dokud nedojde k vyrovnání tlaků v obou podsystémech.
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Obrazek 5: Smésovani dvou plynt oddélenych porézni prepazkou






Tabulka 3: Mezivýsledky výpočtu hledání minima Helmholtzovy energie

VI
VII
VmII
FI
FII
Fsystem
pI           pII

dm3
dm3
dm3/mol
J
J
J
kPa
kPa

25
25
12,5
0
0
0
99.7
199.4

20
30
15
556.56
-909.49
-352.93
124,7
166.3

15
35
17.5
1274,1
-1678,4
-404,3
166
142

16,666
33,333
16,666
1011,3
-1435,1
-423,7
149,65
149,65

10
40
20
2285,5
-2344,6
-59,2
249,4
124,71

5
45
22.5
4014,3
-2932,1
1082,1
498,8
110,85

Nyní budeme daný případ řešit analyticky a za nezávislou proměnnou si zvolíme VI . Potom podle (18) až (19) bude platit





(22)





(23)




(24)
Pro ( (F/(VI ) dostaneme





(25)

a z podmínky rovnováhy  (F/(VI = 0 obdržíme





(26)

Tuto relaci snadno upravíme do tvaru





(27)

a dosazením získáme VeqI = 50(1/3) =16, 66 dm3.

Podmínku (25) můžeme také vyjádřit relací (p = nRT/V)





(28)

která explicitně vyjadřuje rovnost tlaků v obou podsystémech.

Vzhledem k tomu, že Helmholtzova energie má v rovnováze minimum, musí také platit





(29)

Vyjdeme-li ze vztahu (28) dostaneme pro druhou derivaci Helmholtzovy energie podle VI výraz





(30)

Vzhledem k vztahu (16) můžeme tuto nerovnost psát ve tvaru





(31)

Tato nerovnost musí být splněna pro libovolné počáteční podmínky, i pro nulové látkové množství v jednom či druhém podsystému. To znamená, že podmínka





(32)

platí pro oba podsystémy. Tato nerovnost se označuje jako podmínka mechanické stability a je analogická podmínce Cp > 0, která byla odvozena v příkladu 1 při řešení tepelné rovnováhy u dvou podsystémů.

Příklad 3. Směšování dvou plynů oddělených porézní přepážkou u izotermního systému
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Uvažujme případ systému, který je naznačen na obr.5. Systém je rozdělen na dva podsystémy I a II. V části I o objemu VI = 40 dm3 se na počátku nachází nAoI = 4 mol plynu A o teplotě T = 300 K. V druhém podsystému II o objemu VII = 60 dm3 je na počátku obsaženo  nBoII  = 6 mol plynu B o stejné teplotě. Obě části jsou odděleny pevnou přepážkou, kterou oba plyny mohou procházet. Systém během děje může vyměňovat teplo ne však objemovou práci, protože objem systému je udržován konstantní. Otázkou je nalezení rovnovážného stavu, resp. jaké látkové množství plynu B, které si označíme (nBI přejde z podsystému II do I a naopak a jaké látkové množství  (nAII se bude nacházet v podsystému II. Pro jednoduchost budeme opět předpokládat ideální chování obou plynů.

Vzhledem k tomu, že se jedná o systém za konstantní teploty a objemu je podmínkou rovnováhy minimum Helmholtzovy energie, která se bude skládat z Helmholtzovy energie obou podsystémů a ty opět z Helmholtzových energií, které přísluší oběma plynům.

Při výpočtu vyjdeme ze vztahu pro Helmholtzovu energii





(33)

kde V je objem systému ve kterém je obsaženo ni  mol i-té složky. Bez újmy na obecnosti budeme předpokládat Vst = 1 dm3/mol a Fm,i(Vst) = 0 .

Helmholtzova energie systému bude určena vztahem





(34)




(35)
Hodnota Helmholtzovy energie závisí na (nAII a (nBI, tj. látkových množství složek, které proniknou do druhých podsystémů. V bodě minima Helmholtzovy energie musí platit





(36)

Vyšetřujme nejdříve první podmínku. Po zderivování výrazu  (35) dostaneme





(37)

Po anulování a malé úpravě získáme 





(38)

Po odlogaritmování obdržíme




(39)

Z této rovnice již můžeme určit (nBI




(40)

=6[40/(40+60)] = 2,4 mol .

Podobným způsobem bychom ze druhé podmínky dostali relaci





(41)

a z ní (nAII =2,4 mol.

Přihlédneme-li k definici parciálního tlaku (pi = ni RT/V ) je možno rovnovážné podmínky vyjádřit také ve tvaru





(42)


                 


(43)
a tudíž platí





To znamená, že v tomto systému minimální hodnota Helmholtzovy energie je spojena s rovností parciálního tlaku obou složek v obou podsystémech.


Analýza podmínek stability by v tomto případě byla komplikovanější, protože Helmholtzova energie je funkcí dvou nezávisle proměnných.

Příklad 4. Osmotická rovnováha
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Obrazek 7: Zavislost Gibbsovy energie na stupni pfemény u butanu na isobutan pfi

teploté 400 K a tlaku 101325 Pa




Uvažujme případ systému, který je naznačen na obr.6 a který je obměnou případu uvažovaného v př. 3. Systém je rozdělen na dva podsystémy I a II. V části I se na počátku nachází nAo = 4 mol plynu A o teplotě T = 300 K a objemu 40 dm3. V druhém podsystému II je na počátku obsaženo nBo = 6 mol plynu B o téže teplotě a objemu 60 dm3. Obě části jsou odděleny přepážkou, kterou však může procházet pouze plyn A. Pro plyn B je tato přepážka neprůchodná. Experimentálně se takový případ dá realizovat pomocí vodíku , argonu a paladiové folie při vyšších teplotách. Paladiovou folií může vodík procházet, zatímco argon nikoliv. Systém během děje může s okolím vyměňovat teplo ne však objemovou práci, protože objem je udržován konstantní. Otázkou je nalezení rovnovážného stavu, resp. jaké látkové množství plynu A, které si označíme (nA,  přejde z podsystému I do II. Pro jednoduchost budeme opět předpokládat ideální chování obou plynů.

Vzhledem k tomu, že se jedná o systém za konstantní teploty a objemu je podmínkou rovnováhy opět minimum Helmholtzovy energie, která se bude skládat Helmholtzovy energie obou podsystémů a ty opět z Helmholtzových energií, které přísluší oběma plynům.

Při výpočtu vyjdeme ze vztahu pro Helmholtzovu energii (33). Bez újmy na obecnosti budeme předpokládat Vst = 1 dm3/mol a Fm,i(Vst) = 0 .

Helmholtzova energie systému bude určena vztahem (srovnej se vztahem (34) )





(44)

Tato Helmholtzova energie je funkcí pouze (nA , tj. látkového množství, které projde do druhého podsystému. V bodě minima Helmholtzovy energie musí platit





(45)

Po zderivování dostaneme (za hodnoty Fm,A(Vst)  už je dosazena nula)





(46)

Po anulování a malé úpravě získáme





(47)

Po odlogaritmování obdržíme





(48)

Z této rovnice již můžeme určit (nA




(49)

Přihlédneme-li k definici parciálního tlaku (pi = niRT/V ), anebo k molární koncentraci (cI = nI/VI ) je možno relaci (48) vyjádřit také ve tvaru


(pAI) = (pAII) ,        (cAI = cAII)  ,
(50)

což znamená, že v tomto systému minimální hodnota Helmholtzovy energie je spojena s rovností parciálního tlaku či molárních koncentrací složky, která se může vyskytovat  v obou podsystémech.

Poznámka:

Za polopropustnou membránu můžeme formálně považovat i mezifázovou vrstvu mezi roztokem soli ve vodě a parní fází. Na tuto vrstvu se můžeme dívat jako na membránu, která dovoluje procházet molekulám vody v obou směrech, ale nedovoluje přecházet molekulám soli (ve skutečnosti iontům sodíku a chloru) z vodné fáze do fáze plynné.

Příklad 5. Řešení prvního příkladu pomocí Lagrangeových multiplikátorů

Příklad 1 je možné také řešit pomocí Lagrangeových multiplikátorů. Tuto variantu zde uvádíme z toho důvodu, že výpočet chemických rovnováh u složitých systémů je založen právě na této metodě4.  Entropie systému je dána vztahem





(51)

s vaznou podmínkou, kterou získáme sečtením relací (6) a (8)





(52)

resp.





(53)


Definujme si funkci ( předpisem





(54)

Extrém nové funkce 

je totožný s extrémem funkce S = S(q). Tento extrém funkce ( určíme řešením soustavy rovnic





(55)

Příslušné derivace jsou rovny





(56)





(57)





(58)

Z rovnic (57) a (58) získáme





(59)


čili





(60)

Což je výsledek, který byl získán již dříve.

Při vyšetřování kvality extrému postupujeme následujícím způsobem - viz Jarník5, str.5l3. Sestrojíme kvadratickou formu Q





(61)

Hodnoty (Tw a (TAl
  nejsou vzhledem k vazné podmínce nezávislé, ale platí mezi nimi relace




   ,
(62)

ze které plyne





(63)

Pro příslušné derivace z (56) až (58) dostaneme





(64)





(65)





(66)

Ze vztahu (63) obdržíme





(67)

a dosazením do relace pro kvadratickou formu (61) získáme





(68)

Je zřejmé, že tato kvadratická forma je záporná a jedná se tudíž o maximum.

Chemická rovnováha

Všechna kritéria uvedená v tab.l můžeme relativně snadno uplatnit při určování rovnováhy u chemických reakcí. Uvažujme např. chemickou reakci v plynné fázi

butan(g) = isobutan(g).
(69)

V tab.4 jsou uvedeny termochemické údaje butanu a isobutanu v plynné fázi, které budeme dále uvažovat (u tepelných kapacit je pro jednoduchost uvažována nezávislost na teplotě a dále ještě budeme předpokládat platnost stavové rovnice ideálního plynu).

Tabulka 4.  Termochemické údaje butanu a isobutanu při standardní teplotě 

=298.15 K a standardním tlaku 

=101325 Pa

Látka




















J/mol
J mol-1 K-1
J mol-1 K-1
J/mol 
J/mol 

butan(g)
-126150
310,12
101,2
-218612,3
-128629

isobutan(g)
-134520
294,64
100,0
-222366,9
-136999

Pro hodnoty entalpie, entropie a Gibbsovy energie při teplotě T a tlaku p u čistých látek (značíme je symbolem 

) platí relace





(70)






(71)





(72)

kde





(73)

představuje molární Gibbsovu energii při teplotě T a standardním tlaku. Při dalších výpočtech budeme potřebovat znát hodnoty entalpie 

, vnitřní energie 

, entropie 

, Gibbsovy energie 

 a Helmholtzovy energie 

při teplotě T = 400 K a tlaku p =101325 Pa (Vm = 32,8223 dm3). Vypočtené hodnoty pro butan a isobutan podle vztahů (70) až (73) jsou shrnuty v tab.5.

Tabulka 5: Termochemické údaje butanu a isobutanu při teplotě T = 400 K a standardním tlaku 

=101325 Pa

Látka



















J/mol
J/mol
J/(mol.K)
J/mol 
J/mol

butan(g)
-115842,8
-119168,6
339,8594
-251787 
-255112,4

isobutan(g)
-124335,0
-127660,8
324,0268
-253946 
-257271,5

Pro entalpii, entropii a Gibbsovu energii plynné směsi při teplotě T, tlaku p obsahující ni mol i-té látky platí relace (za předpokladu platnosti stavové rovnice ideálního plynu)





(74)





(75)





(76)

kde xi je molární zlomek i-té složky ve směsi.

Dále ukážeme aplikaci výpočtu chemické rovnováhy pomocí extenzivních kriterií u přeměny butanu na isobutan pro všechny varianty uvedené v tab.l.

Příklad 6. Výpočet chemické rovnováhy při zadané teplotě a tlaku

Jako příklad uvedeme výpočet rovnovážného obsahu butanu a isobutanu v systému, který na počátku obsahuje čistý butan, který se může přeměňovat na isobutan. Rovnovážné složení budeme určovat při teplotě 400 K a tlaku 101325 Pa. Za konstantní teploty a tlaku je extenzivním kriteriem rovnováhy u uzavřeného systému Gibbsova energie, která v rovnováze dosahuje minimální hodnoty. Pokud by byl v systému pouze butan(1) resp. isobutan(2) bude Gibbsova energie systému (tyto hodnoty získáme ze vztahů (70) až (72) a z údajů v tab.4 a jsou uvedeny v tab.5) rovna 

= -251787 J a 

= -253946 J. Pokud bude butan pouze z části přeměněn na isobutan, musíme k příslušným podílům Gibbsových energií čistých látek ještě připočítat směšovací  Gibbsovu energii. Gibbsova energie systému je určena vztahem (76), který má v tomto případě tvar





(77)

kde 

 je stupeň přeměny butanu na isobutan, který v našem případě je číselně shodný s molárním zlomkem isobutanu. Volbou různých 

 získáme údaje, které jsou shrnuty v tab.6 a z nich plyne, že nejmenší hodnotu Gibbsovy energie získáme při 

min= 0, 658 (přesněji 0,6584) a tudíž tato hodnota odpovídá maximální možné přeměně butanu na isobutan za uvažované teploty a tlaku (viz obr.7).


Tabulka 6 Závislost Gibbsovy energie na rozsahu přeměny butanu na isobutan při T = 400K a tlaku p =101325 Pa


(
Gm/(J)
(1(J/mol]
(2/(J/mol)
(1-(2/(J/mol)


 0 
-251787
-251786
-(
(


0.25
-254196
 -252743,3 
 -258556,0 
 5812,7

 
0.5 
-255171
-254091,8
  -256250,9 
2159,1


0.6 
-255320  
 -254833,9 
 -255644,6 
810,7


 0.65
 -255343 
-255278,0
 -255378,4
 100,4

 
0.658 
-255343,6
 -255345,2
 -255342,8 
2,4


0.70 
-255329
 -255790,6 
-255131,9
 - 658,7


0.75
 -255276
 -256397,0
 -254902,5
 -1494,5


1.0 
-253940
 -( 
-253940
 -(

Intenzivní kriterium chemické rovnováhy

Intenzivní kritérium rovnováhy má v tomto případě tvar


(1 = (2  ,     [T, p]
(78)

nebo obecněji





(79)

kde# 





(80)

je chemický potenciál i-té složky definovaný vztahem





(81)

V tab.6 jsou hodnoty (1 a (2   také uvedeny a je zřejmé, že v bodě minima Gibbsovy

energie skutečně chemické potenciály butanu a isobutanu mají stejnou hodnotu.

Rovnici (78) můžeme snadno získat, podobně jako v předcházejících případech, z

podmínky pro minimum Gibbsovy energie v závislosti na stupni přeměny, tj.





(82)

Vzhledem k tomu, že číselně platí x2 = (, x1 = 1- (  dostali jsme tak rovnici (78), pokud jsou chemické potenciály vyjádřeny pomocí první varianty u rovnice (80). Tato rovnice potom tvoří základ výpočtu rovnovážného složení při klasickém postupu.

Na tomto místě je nutno zdůraznit, že v dříve uvedených případech intenzivní kriteria vedla k rovnosti teplot či tlaků a byla na první pohled zřejmá díky naší experimentální zkušenosti. Rovnost chemických potenciálů už na první pohled zřejmá není.

Závislost chemického potenciálu na složení

Ze skutečnosti, že Gibbsova energie má v rovnováze za konstantní teploty a tlaku minimum, plyne následující nerovnost





(83)

Použijeme-li místo stupně přeměny ( proměnnou x2, která splývá s molárním zlomkem isobutanu ve směsi, je možno poslední nerovnost psát ve tvaru





(84)

Na systém butan + isobutan se můžeme rovněž dívat jako na binární systém, v takovém systému chemické potenciály obou látek nejsou nezávislé, a1e jsou vázány Gibbsovou-

Duhemovou rovnicí, kterou si napíšeme ve tvaru





(85)

Z této rovnice si můžeme vyjádřit  

 a dosadit do (84). Získáme nerovnost





(86)
resp.





(87)

Z této nerovnosti vyplývá důležitá vlastnost chemického potenciálu a to jeho monotónní průběh se zvyšujícím se molárním zlomkem. Tato nerovnost je analogická již dříve diskutovaným nerovnostem, které postulují kladné hodnoty 

a

.

Příklad 7. Výpočet rovnováhy za konstantního tlaku a entalpie (adiabatický děj za konstantního tlaku)

V tomto případě extenzivním kriteriem rovnováhy je entropie. Její maximální hodnota specifikuje rovnovážný stav systému. Výpočet provedeme pro tlak p = 101325 Pa a pro entalpii -115843 J (tato hodnota entalpie odpovídá entalpii butanu při teplotě 400 K a výpočet budeme tudíž provádět pro tentýž počáteční stav systému jako v příkladě 6). Uvažujeme-li např. stupeň přeměny ( bude entalpie systému vyjádřena relací (viz (74))





(88)

Odtud pro teplotu systému (např. pro (=0,25) dostaneme





(89)

(100,9=0,25.100+0,75.101,2).

Entropii systému získáme dosazením do vztahu (75) (n2  = 

, n1  =1-

) 







Pro další hodnoty 

 jsou výsledky shrnuty v tab.7.

Tabulka 7: Závislost teploty a entropie na stupni přeměny butanu na isobutan při tlaku p =101325 Pa a entalpii H = -115843 J

(
T/ K
S/(J/K)

0
400
339,859

0,25
421,039
345,749

0,5
442,206
347,797

0,55
446,454
347,948

0,590
449,857
347,950

0,60
450,708
347,948

0,75
463,499
347,438

1,0
484,920
343,279

Příklad 8. Výpočet  rovnováhy za konstantního tlaku a entropie

V tomto případě extenzivním kriteriem rovnováhy je entalpie. Její minimální hodnota specifikuje rovnovážný stav systému. Na první pohled by se mohlo zdát, že se opět jedná o adiabatický děj (u vratného děje adiabata splývá s isoentropou), protože však v systému probíhají děje nevratné nejedná se o adiabatický děj. Výpočet provedeme pro tlak p = 101325 Pa a pro entropii 339,859 J/K (tato hodnota entropie odpovídá entropii butanu při teplotě 400 K a výpočet budeme tudíž provádět pro tentýž počáteční stav systému jako v předcházejících případech). Uvažujeme-li stupeň přeměny ( bude entropie systému vyjádřena relací (viz (75))







Odtud pro teplotu systému dostaneme





(90)

Pro 

 = 0, 25 dostaneme




Známe-li teplotu, můžeme vypočítat entalpii soustavy ze vztahu





Další vypočtené výsledky jsou uvedeny v tab.8. Nejnižší hodnota entalpie a tudíž rovnovážný stav byl zjištěn u hodnoty ( = 0, 631.

Tabulka 8: Závislost teploty a entalpie systému na stupni přeměny butanu na isobutan při tlaku p =101325 Pa a entropii S = 339, 859 J / K


(
T/ K
H/(J)


0
400
-115842,9


0,25
397,164
-118251,9


0,5
408,652
-119218,5


0,55
412,058
-119301,1


0,60
415,845
-119346,0


0,631
418,393
-119353,9


0,65
420,034
-119350,9


0,75
429,764
-119226,7


1,0
468,617
-117473,3

Příklad 9. Výpočet chemické rovnováhy při zadané teplotě a objemu

Provedeme výpočet rovnovážného obsahu butanu a isobutanu v systému, který na počátku obsahuje čistý butan a který se může přeměňovat na isobutan. Rovnovážné složení budeme určovat při teplotě 400 K a objemu 32822,3 cm3 /mol (tento objem odpovídá počátečnímu tlaku 101325 Pa, je li v systému 1 mol ideálního plynu). Za konstantní teploty a objemu je extenzivním kriteriem rovnováhy u uzavřeného systému Helmholtzova energie, která v rovnováze dosahuje minimální hodnoty. Pokud by byl v systému pouze butan(1) resp. isobutan(2) bude Helmholtzova energie systému (viz tab.5 ) rovna 

= -255112, 4 J resp. 

= -257271, 5 J. Bude-li butan pouze z části přeměněn na isobutan, musíme k příslušným podílům Gibbsových energií čistých látek ještě připočítat směšovací Helmholtzovu energii. Vztah pro Helmholtzovu energii bude mít tvar





(91)

kde 

 je stupeň přeměny butanu na isobutan, který v našem případě je číselně shodný s molárním zlomkem isobutanu, 

 a 

jsou obecně molární Helmholtzovy energie

při teplotě systému T a molárním objemu 32822,3 cm3/mol. Volbou různých ( získáme údaje, které jsou shrnuty v tab.9. Např. pro ( = 0, 25 dostaneme 





(92)

Z údajů v tab.9 plyne, že nejmenší hodnotu Helmholtzovy energie získáme při (min= 0.658 (přesněji 0,6584). V tomto případě, vzhledem k tomu, že při reakci se nemění látkové množství v systému, je výsledek stejný jako v příkladu 6.

Tabulka 9: Závislost tlaku a vnitřní energie na stupni přeměny butanu na isobutan při teplotě T = 400 K a objemu V = 32822.3 cm3
(
p/ kPa
F/ (J)

0
101,325
-255112,3

0,25
101,325
-257522,3

0,5
101,325
-258497,1

0,60
101,325
-258646,0

0,65
101,325
-258669,0

0,658
101,325
-258669,3

0,70
101,325
-258655,3

0,75
101,325
-258601,8

1,0
101,325
-257271,4

Příklad 10. Výpočet rovnováhy za konstantního objemu a entropie

V tomto případě extenzivním kriteriem rovnováhy je vnitřní energie - viz tab. 1. Její minimální hodnota specifikuje rovnovážný stav systému. Výpočet provedeme pro objem V = 32, 823 dm3 a pro entropii 339,8594 J/K (tyto hodnoty odpovídají entropii butanu při teplotě 400 K a tlaku 101,325 kPa (viz tab.5). Výpočet budeme tedy provádět pro stejný počáteční stav systému jako v předcházejících případech.

Při standardní teplotě 

= 298,15 K a tlaku 

= 101, 325 kPa, tj. při objemu 

 = 24, 466 dm3/mol jsou v tab.4 uvedeny standardní entropie obou látek. Molární entropie čistých látek při teplotě T a objemu Vm = V/n je určena vztahem (srovnej s (19) či (33) )





(93)

Obsahuje-li systém o objemu V více látek, je jeho entropie rovna









(94)

Z této rovnice můžeme vypočítat teplotu T. 

Pro ( = 0, 25, tj. pro n2  = 0,25, n1 = 0, 75 získáme




Tlak v systému bude roven




Pro vnitřní energii systému získáme




Další výsledky jsou shrnuty v tab.l0.

Tabulka 10: Závislost, teploty, tlaku a vnitřní energie na stupni přeměny butanu na isobutan při entropii S = 339,60 J/ K a objemu V = 32822,3 cm3

(
T/ K
p/ Pa
U/( J)

0
400
101325
-119168,5

0,25
396,914
100543
-121577,4

0,5
409,443
103717
-122543,2

0,55
413,165
104660
-122625,1

0,60
417,307
105790
-122668,7

0,630
420,003
106392
-122675,7

0,65
421,893
106871
-122671,9

0,75
432,562
109573
-122542,7

1,0
475,396
120424,0
-120748,0

Příklad 11. Výpočet rovnováhy za konstantního objemu a vnitřní energie (adiabatický děj za konstantního objemu)

V tomto případě extenzivním kriteriem rovnováhy je entropie - viz tab.l. Její  maximální hodnota specifikuje rovnovážný stav systému. Výpočet provedeme pro objem 32,8333 dm3 a pro vnitřní energií -119168,6 J (tato hodnota entalpie odpovídá vnitřní energií butanu při teplotě 400 K a výpočet budeme tudíž provádět pro tentýž počáteční stav systému jako v předcházejícím případě). Uvažujeme-li stupeň přeměny ( bude vnitřní energie systému vyjádřena relací (viz (74))





(95)

Odtud pro teplotu systému dostaneme





(96)

(Cvm = 92,586 = 0, 25(100 - 8, 314) + 0, 75(101, 2 - 8, 314) ).

Tlak systému bude roven





Entropii systému získáme např. dosazením do vztahu (94) (n2 = 0,25, n1 = 0,75, 

= 24,466 dm3, V = 32, 833 dm3 ) a dostaneme




Pro další hodnoty ( jsou výsledky shrnuty v tab.11.

Tabulka 11. Závislost, teploty, tlaku a entropie na stupni přeměny butanu na isobutan při vnitřní energii U = -119168,5 J a objemu V = 32822,3 cm3

     (
  T/ K
  p/kPa
      S/(J/K)

0
400
101,325
339,859

0,25
422,931
107,09
345,740

0,5
446,010
112,98
347,754

0,55
450,644
114,15
347,867

0,585
453,892
114,98
347,891

0,60
455,284
116,33
347,887

0,65
459,930
116,51
347,810

0,75
469,241
118,86
347,346

1,0
492,623
124,79
343,123
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# Zdůrazňujeme, že vztah (80) platí pouze v případě platnosti stavové rovnice ideálního plynu.
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