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Predmluva

Tato skripta jsou urcena posluchactim bakalarského kurzu Fyzikdlni chemie. Jejich vznik
byl podminén restrukturalizaci studijniho systému z ptvodniho jednostupnového tzv.
inzenyrského studia na systém dvoustupnovy, sestavajici z bakalaiského a na néj nava-
zujicitho magisterského stupné. Tato zasadni zména nas vedla k sepsani novych skript
prizptisobenych zménéné situaci.

Text vychazi z predchazejicich skript autorského kolektivu vedeného Prof. Ing. Jo-
sefem Novdkem, CSc., vydanych v roce 1999 jako dvousvazkové dilo (Fyzikdlni chemie I
a Fyzikdlni chemie II) pro dvousemestralni zékladni kurs fyzikalni chemie. Obsah je
vsak prizptisoben nové struktuie studia. Skripta Fyzikdlni chemie — bakaldrsky kurz po-
kryvaji tradiéni témata zakladniho kurzu fyzikalni chemie (vyjma ¢asti zabyvajicich se
strukturou atomu a molekul, jevy na fazovych rozhranich a fyzikalni chemii koloidnich
systéml), obsah kapitol je vSak redukovan na zakladni poznatky a piizptisoben jedno-
semestralnimu rozsahu bakalarského kurzu. Redukce je provedena v rozsahu umoziu-
jicim bezproblémovou aplikaci a dalsi rozvoj znalosti v navazujicich pfredmétech jak
obecného zakladu, tak predmétti oborovych. Zvladnuti obsahu bakalaiského kurzu je
soucasné nezbytnym predpokladem pro studium v magisterském kurzu fyzikalni chemie.

Bakalafsky kurz je rozdélen do deviti kapitol. Prvnich pét kapitol (Zékladni pojmy a
veli¢iny, Stavové chovani, Zaklady termodynamiky I a II, Termodynamika smési) obsa-
huje poznatky nezbytné pro pochopeni navazujicich partii fyzikalni chemie. V bakalar-
ském kurzu jsou dale zatazeny kapitoly zabyvajici se problematikou fazovych rovnovah
(kap. 6), rovnovah chemickych reakci (kap. 7), vybranych témat z oblasti vlastnosti
a chovani systému obsahujicich elektrolyty (kap. 8) a problematikou popisu rychlosti
chemickych reakci (kap. 9).

Naléhaveé doporucujeme, abyste se neucili text a matematické vzorce zpaméti. Vy-
jimkou jsou vztahy ptedstavujici piirodni zékony (napf. matematické formulace termo-
dynamickych vét) a definice. Tyto vzorce (pokud si netroufate znovuobjevit piirodni
zakony ¢i vytvorit vlastni soustavu veli¢in) si pamatovat musite. Nastésti takovych
vzorcl neni mnoho a pfi pochopeni probirané latky z nich lze odvodit vzorce ostatni
(a téch je hodné). Méjte na paméti, ze vysledkem vaseho snazeni by nemélo byt za-
pamatovani si matematického vyrazu, ale porozumeéni a pochopeni jevii a vzajemnych
souvislosti mezi nimi. Matematicky vyraz je jen prostiedkem pro kvantitativni popis
chovani systému.

Probirana latka vyzaduje nékteré zakladni znalosti stfedoskolské a vysokoskolské
matematiky, predevsim jednoduché limity, derivace a integraly. Tam, kde potiebné zna-
losti presahuji bakalaisky kurz matematiky, je ve skriptech uveden stru¢ny piehled a
vysvétleni prislusného matematického aparatu.



4 PREDMLUVA

Z vlastni zkuSenosti vime, ze zadny text neni bezchybny. Budeme vdécéni kazdému,
kdo nas upozorni na vécné i typografické chyby. PtivitAme rovnéz pfipominky tykajici
se srozumitelnosti a logické vystavby textu.

Toto skriptum podava vyklad a zptisob popisu fyzikalné-chemickych vlastnosti sys-
témi a jevi v nich probihajicich. Praktickym vysledkem feseni konkrétni tlohy vsak
musi byt nejen vzorec, ale i numericky vysledek. Skriptum Ulohy z fyzikdlni chemie,
vytvorené kolektivem autort z naseho tstavu pro potfeby bakalaiského kurzu fyzikalni
chemie, je uzitecnou pomtckou pro rozvoj vasich schopnosti aplikovat teoretické po-
znatky na feseni konkrétnich fyzikalné-chemickych problému. Dalsi informace o dostup-
nych uc¢ebnich pomtickach (a fadu z nich i v elektronické formé) naleznete na domovské
strance Ustavu fyzikalni chemie (www.vscht.cz/fch).

Autori
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Kapitola 1
Zakladni pojmy a velic¢iny

Zakladnim predpokladem studia libovolného fyzikalné-chemického procesu jsou presné
definice a porozumeéni zakladnim pouzivanym pojmim. Nékteré z nich jsou sice pouzi-
vany i mimo oblast fyzikalni chemie, maji v8ak ¢asto ponékud odlisny vyznam. V prvni

vvvvvv

1.1 Systém

Zvolenou ¢ast prostoru obsahujici v kazdém okamziku definované mnozstvi hmoty na-
zyvame (zkoumanym) systémem. Nékdy se pro systém pouziva nézev soustava. Tyto
nazvy je nutno chapat jako synonyma. Zbyvajici ¢ast prostoru, tj. prostor mimo systém,
pak oznacujeme jako jeho okoli.

Podle vztahu systému k okoli mluvime o izolovaném, uzavieném a otevieném sys-
tému. Pokud systém nevyménuje s okolim ani hmotu ani energii, jedné se o izolovany
systém. Jako priklad izolovaného systému muze poslouzit obsah uzaviené termosky.

Jestlize mezi systémem a okolim dochézi k vymeéné energie, ne vSak k vyméné hmoty,
mluvime o uzavieném systému. Piikladem uzavieného systému muze byt pracovni
napln chladnicky, kterd v pribéhu cyklu odebira z chlazeného prostoru teplo a predava
jej do okoli. Jinym prikladem uzavieného systému je plyn béhem komprese anebo napli
kalorimetrické bomby (napf.) pfi spalovani. V uzaviené nddobce kalorimetru dochazi
béhem spalovani k chemické reakci, méni se latkova mnozstvi nékterych latek uvnity
kalorimetru, vyménuje se teplo s okolim. Celkova hmotnost systému vsak ztstava za-
chovéna.

Jestlize systém vyménuje s okolim jak energii, tak hmotu, jedna se o otevieny sys-
tém. Za otevieny systém muzeme povazovat chemicky prutoény reaktor, parni turbinu,
kompresor apod. Zvlastnim typem otevieného systému je otevieny systém s usta-
lenym tokem. To je takovy systém, v némz v prubéhu ¢asu nedochéazi k akumulaci
hmoty, to znamené, ze v kazdém okamziku je hmotnost média vstupujici do systému
stejnd jako hmotnost média vystupujiciho. Tuto vlastnost ma napi. vétsina tepelnych
stroju a pritocnych reaktorii.

Systém miize vymeénovat s okolim nejen hmotu, ale i energii. Pfi vymeéné energie
mezi systémem a jeho okolim rozlisujeme dvé zakladni formy energetické vymeény —
teplo (@) a praci (W). Dochazi-li k vyméné energie na zakladé teplotniho rozdilu
mezi systémem a okolim, nazyvame tuto zménu energie vyménénym teplem. Ostatni
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formy energie, pfi nichz zpravidla dochéazi k silovému ptisobeni mezi systémem a okolim,
nazyvame praci. Kladnou hodnotu pak pfifazujeme takové vyméné energie, pfi niz
piechézi energie z okoli do systému. Rikdme, Ze prace je dodana do systému (je-li
vyménénou energii prace) nebo Ze déj je endotermicky (v ptipadé tepla). Oba druhy
energie maji v tomto ptripadé kladné znaménko. Zaporna hodnota pak oznacuje prevod
energie ze systému do okoli. Rikdme, Ze systém kona praci (je-li vyménénou energii
prace) nebo ze dé&j je exotermicky (v pfipadé tepla). Hodnoty obou druht energii maji
v tomto pripadé zaporné znaménko. Zavadéni kladnych a zapornych hodnot energie je
dileZité pro stanoveni energetické bilance systému, jak bude ukdzano pozdégji.t

Priklad. Uvazujme W = 1000J. Tento tdaj znamend, ze W = Wyoqana = 1000 J. Plati-li
naopak W = —1000J, bereme to tak, Ze Wyykonana = —Wdodana = —W = 1000 J. [ ]

Podle typu interakce mezi systémem a okolim pak rozeznavame praci objemovou
(prace spojend se zménou objemu systému), elektrickou, povrchovou atd.

Priklad. Necht je jisté mnozstvi plynu uzavieno ve vélci se svisle se pohybujicim pistem,
ktery je zatiZzen zavazim. Dodani tepla mé za nasledek ohfati plynu, coZ zpusobi zvétseni
jeho objemu a vyzdviZzeni pistu a tim vykondni uréité prace. V tomto ptipadé (pokud jsme
uvazovali pouze plyn nachéazejici se pod pistem) se jednd o uzavieny systém, kterému bylo
dodavano teplo, a ten béhem déje vykonal uréitou praci (zvedl pist). Zaroven tento piiklad
dokumentuje skute¢nost, ze jednotlivé formy energie mohou piechazet z jedné na druhou
(napf. teplo se méni na préaci). O zakonitostech téchto pfemén bude pojednéno u I. a II. véty
termodynamické. [ |

Jestlize systém nevyménuje teplo s okolim, oznacujeme jej jako adiabaticky.
Vnitfek termosky mizeme povazovat za adiabaticky systém. Rozdil mezi adiabatic-
kym a izolovanym systémem spociva v tom, ze u adiabatického systému miize dochéazet
k vyméné energie s okolim, a to ve formé prace.

Podle vnitiniho stavu délime systémy na homogenni a heterogenni. Urcitou oblast
objemu zkoumaného systému, ve které jsou jeho vlastnosti konstantni nebo se spojité
méni v prostoru, oznac¢ujeme jako fazi. Pokud se systém takto chova v celém svém
objemu, oznacujeme jej jako homogenni. Pokud systém obsahuje vice fazi, nazyvame
jej heterogennim systémem. Na hranici mezi fazemi (fazovém rozhrani) se nékteré
vlastnosti méni skokem, nespojité. Je tfeba rozliSovat mezi pojmy faze a skupensky
stav. Podle zakladnich mechanickych vlastnosti rozeznavame tii skupenské stavy:

a) plynny, ktery oznacujeme (g) (z latinského gasus);

b) kapalny?, ktery oznacujeme (1) (z latinského liquidus);

¢) pevny (tuhy®), ktery oznacujeme (s) (z latinského solidus).

V systému pak muize existovat fada fazi, z nichz nékteré maji stejné skupenstvi. Napft.
lze realizovat systém, v némz budou existovat t¥i kapalné faze — voda, rtut a olej, a
Ctyti pevné faze — krystaly NaCl, krystaly KCI, grafit a diamant.

1Je nutno upozornit, Ze tato znaménkova konvence byla zavedena po r. 1970. Ve starich uéebnicich
a priruckach byla prace vykonana systémem povazovana za kladnou.

2Pro plynny a kapalny stav se nékdy pouziva spoleény nazev tekuty nebo fluidni, tzn. tekutiny jsou
plyny a kapaliny.

3V téchto skriptech povazujeme slova pevny a tuhy za synonyma.



1.1. SYSTEM 13

Vi Vi Vi

Obr. 1.1: Objem systému jako extenzivni veli¢ina. Objem V' je souc¢tem objemu casti (tj.
podsystému) I, IT a III. Plati V = Vi + Vi1 + Vi

Latky v plynném stavu se za obvyklych podminek neomezené misi a tvofi tak ho-
mogenni systém. Nékteré latky v kapalném stavu jsou vzdjemné zcela misitelné (voda
+ methanol), fada jinych se vzajemné misi jen omezené a vytvaii heterogenni systémy
(napf. voda a vétsina organickych latek, zejména nepolarnich). O latkach v tuhém stavu
plati jen vyjimecné, Ze tvori homogenni smés, jako je tomu napt. u slitin kova (jako
priklad lze uvést slitinu Ag+Au). Specidlnim piipadem jsou koloidni systémy.

1.1.1 VeliCiny pouzivané ve fyzikalni chemii

Pti pozorovani libovolného systému lze urcit celou fadu jeho vlastnosti. Vlastnosti,
které nas zajimaji z hlediska fyzikalni chemie, nazyvame fyzikalné chemickymi velici-
nami, zkracené veli¢inami. Typickymi fyzikalné chemickymi veli¢inami jsou teplota,
tlak, objem, slozeni systému, entalpie, entropie. Misto pojmu fyzikalné-chemicka veli-
¢ina se pouzivaji i jiné nazvy, napt. termodynamicka veli¢ina, termodynamické funkce,
termodynamickd proménné, stavova veli¢ina (tj. veli¢ina urc¢ujici stav systému), sta-
vova funkce, stavova proménna. Termodynamickou veli¢inou vSak neni prace a teplo ¢i
presnéji vyménéna prace a vymeénéné teplo. Jak jiz slovo vymeénéné naznacuje, jedna
se o procesni veli¢iny. Teplo i prace (vyménéné s okolim béhem procesu) nejsou dany
okamzitym stavem systému, ale zavisi na pocate¢nim stavu systému, konec¢ném stavu
systému a na zvolené cesté mezi témito stavy. Z matematického hlediska teplo ¢i prace
nejsou funkee, tj. nelze danému stavu systému (napt. dané teploté a tlaku) pfiradit
hodnotu tepla & prace?.

Termodynamické veli¢iny rozdélujeme na extenzivni a intenzivni. Veli¢iny homo-
genniho systému, které se pii jeho déleni na mensi podsystémy neméni, se nazyvaji
intenzivni. Veli¢iny vzniklych podsystémt, které jsou pfimo tmérné latkovému mnoz-
stvi v podsystému, hmoté ¢i objemu, se nazyvaji extenzivni (viz obr. 1.1). Typickymi
intenzivnimi veli¢inami jsou teplota, tlak nebo sloZeni vyjadiené molarnimi zlomky.
Typickymi extenzivnimi veli¢inami jsou objem, hmotnost, pocet Castic nebo energie
systému.

Kazdou extenzivni veli¢inu lze pfevést na veli¢inu intenzivni. Vztahneme-li exten-
zivni veli¢inu na jednotkovou hmotnost nebo jednotkové latkové mnozstvi systému,
dostéavame pak mérné (specifické) nebo molarni veliéiny. Mezi extenzivni veli¢inou

4Sami jisté citite, ze vyrok ,Prace naSeho systému je v tomto stavu 200J“ je nesmyslny na rozdil
napt. od vyroku ,Objem naseho systému je v tomto stavu 10 dm3“, ktery je zcela v poradku.
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Y a prislusnymi mérnymi a molarnimi veli¢cinami Y, a Y5, plati vztahy

Y=mYy,=nYy, (1.1)

kde m je hmotnost systému a n je latkové mnozstvi v systému. Mérné veli¢iny budeme
oznacovat dolnim indexem g,, molarni veliciny indexem p,.

1.1.2 Stav systému a jeho zmény

Libovolny systém lze v kazdém okamziku charakterizovat urc¢itym poc¢tem intenzivnich
veli¢in. Tyto veli¢iny definuji stav daného systému. Pfitom je nutno brat do tvahy
stupen obecnosti, na némz systém pozorujeme.

Z mikroskopického pohledu je stav systému definovan polohami a rychlostmi vsech
jeho castic, kdezto z makroskopického hlediska staci znat jen nékolik veli¢in, napii-
klad teplotu, tlak a slozeni. Jejich pocet musi byt ovsem tak velky, abychom takovy
systém dokézali vzdy reprodukované realizovat. Napi. u homogenniho plynného sys-
tému postaci zadat teplotu, tlak a slozeni. Ostatni veli¢iny (molarni objem, hustota,
viskozita, ...) jsou tim jiz implicitné urceny.

Velikost systému neni prostiednictvim intenzivnich proménnych urcena. Pro specifi-
kaci velikosti systému musime zadat jesté extenzivni proménné. V pfipadé homogenniho
systému postaci znalost jediné extenzivni proménné, napi. celkového latkového mnoz-
stvi, objemu ¢i energie systému, nebo i latkového mnozstvi jedné ze slozek (znéme-li
moléarni zlomky slozek).

Stav (termodynamické) rovnovahy (rovnovazny stav, rovnovaha) je stav, pii kte-
rém v systému neprobihaji zadné makroskopické zmény a vSechny veli¢iny maji casové
stalé hodnoty. Stav termodynamické rovnovahy zahrnuje tyto dil¢i rovnovahy:

a) mechanicka (tlakova) rovnovaha — ve vSech ¢astech systému je stejny tlak,

b) tepelna (teplotni) rovnovéha — vSechny ¢asti systému maji stejnou teplotu,

c) koncentraéni rovnovaha — ve vSech ¢astech kazdé fdze systému jsou stejné kon-

centrace slozek, slozeni riznych fazi se vsak zpravidla lisi,

d) fazova rovnovaha — pokud je systém heterogenni, jsou jeho faze v rovnovéze,

e) chemicka rovnovaha — nedochdzi ke zménam sloZeni vlivem chemickych reakci.

Jestlize se systém ve stavu termodynamické rovnovahy nachézi ve vnéjsim silovém
poli (napt. gravitacnim), neni tlak ve vSech ¢astech systému stejny, ale spojité se méni®.
Totéz plati pro koncentrace slozek.

Existuji oteviené systémy (napf. pritoény chemicky reaktor), u nichZ vlastnosti
v daném misté nezavisi na case, i kdyz systém neni v rovnovaze. V takovém pripadé
mluvime o stacionarnim procesu nebo systému ¢i o systému s ustalenym tokem.

Jestlize se vlastnosti systému s ¢asem méni, tj. dochazi-li ke zméné alespon jedné
veli¢iny, fikame, Ze v systému probihda urcity déj. Pritom pod pojmem déj rozumime
velmi Sirokou Skalu nejriznéjsich procesi od jednoduchych fyzikalnich zmén, jako je
napiiklad zahtivani, pfes chemické reakce az po slozité mnohastupnové procesy. Jed-
notlivé déje mizeme rozdélovat opét podle riznych kritérii. Touto problematikou se
vsak budeme zabyvat az v dalsich kapitolach.

5Jak dobfe védi potapéci, tlak ve vodni nddrzi spojité roste s rostouci hloubkou ponoru.
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Tabulka 1.1: Prehled dé€ja probihajicich za konstantni veli¢iny

nazev déje druh déje znaceni
izotermicky  konstantni teplota [T]
izobaricky konstantni tlak [p]
izochoricky  konstantni objem V]
adiabaticky  systém nevymériuje s okolim teplo [ad.]
izoentropicky konstantni entropie [S]
izoentalpicky konstantni entalpie [H]

Priabéh libovolného déje zavisi na podminkach, pti kterych sledovany systém uvazu-
jeme. Usporadame-li podminky tak, ze v kazdém okamziku je systém témeér v rovnovaze
a ze lze tedy velmi malou zménou podminek smér d€je obratit, nazyvame tento déj vrat-
nym nebo téZ rovnovaznym. Vratny déj je tedy sledem (téméf) rovnovaznych stavi
systému.

Déje v realném svété vsak zpravidla probihaji tak, ze alespon na pocatku je systém
vyrazné mimo rovnovahu, tyto déje pak nazyvame nevratnymi nebo téZ nerovno-
vaznymi (déj probihd samovolné a jeho smér nelze obratit malou zménou vnéjsich
podminek, déj je sledem nerovnovaznych stavii). Rovnovazny déj je pak vlastné limitni
ptipad nerovnovazného déje pro nekonecné malou hnaci silu déje (napf. rozdil tlaki).

Typickymi nevratnymi dé€ji jsou sméSovani plynii, expanze plynu do vakua nebo
prubéh chemickych reakci. Naopak téméi vratné miizeme vypatit vodu za normalniho
tlaku pri 100 °C.

Vétsinu experimentl se snazime usporadat tak, aby béhem celého déje jedna nebo
vice termodynamickych veli¢in ztstavala konstantni. Tyto déje pak vétSinou pojme-
novavame s predponou izo- a oznac¢ujeme symbolem [Y], kde Y je oznaceni pfislusné
konstantni velic¢iny, viz tab. 1.1.

Kruhovym (cyklickym) nazyvame takovy déj, pfi kterém je kone¢ny stav systému
totozny s vychozim, tj. systém se po probéhnuti dé&je (nebo sledu déji) vrati do vycho-
ziho stavu. Zmény termodynamickych veli¢in jsou pfi kruhovém déji nulové. Vyménéné
teplo a prace vsak nemusi po probéhnuti kruhového déje byt nulové. Tim se teplo a
prace lisi od stavovych funkci.

1.2 Neékteré zakladni a odvozené veli¢iny

1.2.1 Vybrané zakladni veliCiny
Hmotnost m

Zékladni jednotkou hmotnosti je 1kg. Kilogram je hmotnost mezinarodniho pro-
totypu kilogramu v Ustavu pro miry a vahy v Sévres u PafiZe. Daile se
pouZivaji tyto jednotky: 1kg = 103 g = 10° mg = 10%ug.
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Latkové mnozstvi n

Zéakladni jednotkou je 1mol. Mol je latkové mnozstvi, které obsahuje tolik
elementarnich jednotek (atomu, molekul, ...), kolik je uhlikovych atomui
v 12 g uhliku 12¢. Podle soucasnych znalosti je v tomto mnozstvi uhliku Ny =
(6,022 1415 + 0,000 0010) - 10?* atomil a tuto hodnotu nazjyvame Avogadrovou kon-
stantou. Déle se pouzivd jednotka 1000x vétsi, tj. kmol, a jednotky 1000x a 10°x
mensi, tj. mmol a gmol, 1mol = 10~ kmol = 10% mmol = 106 mol.

Pti udavani latkového mnozstvi nestac¢i pouhda ciselnd hodnota, ale je nutno spe-
cifikovat castice, k nimz se uvedené latkové mnozstvi vztahuje. Napt. ,1mol siry“
(Ms = 32 gmol™!) mize predstavovat:

a) 32g siry napf. u reakce S (s) + Oz (g) — SOz (g), nebo

b) 2x32 g siry, pokud uvazujeme plynnou siru pii vysoké teploté (vétsi nez 720 °C),
protoze za téchto podminek je sira pfitomna ve formé molekul Ss, nebo

c) 8x32 g siry, nebot napf. v sirouhliku je tuhé sira za normélnich podminek roz-
pusténa ve formé molekul Sg.

Délka L

Zékladni jednotkou je 1 m. Metr je délka drahy, kterou urazi svétlo ve vakuu za
1/299 792 458 sekundy. Déle se pouzivaji tyto jednotky: 1m = 10dm = 100cm =
103 mm = 10°ym = 10° nm = 10 pm.

Cas T

Zakladni jednotkou je 1s (sekunda). Sekunda je doba trvani 9192631770 pe-
riod zareni, odpovidajici prechodu mezi dvéma hyperjemnymi hladinami
zakladniho stavu atomu '33Cs. Déle se pouzivaji tyto jednotky: 1s = 1/60 min =
1/3600 hod = 103 ms = 10%us = 109 ns = 102 ps.

Absolutni teplota T

Zakladni jednotkou je 1K. Kelvin je 1/273,16 dil absolutni teploty trojného
bodu vody. Vedle absolutni teploty se jesté v literatufe pouziva Celsiova (°C) teplotni
stupnice a v anglosaské literature teplota v °F a °R, tj. Fahrenheitova a Rankinova
teplotni stupnice.

Pro teplotu v K plati: T/K= t/°C+273,15=(t/°F)/1,84-255,37=(¢/°R)/1,8.

Elektricky proud [

Zakladni jednotkou je 1A. Ampér je takovy konstantni proud, ktery ve dvou
primych rovnobéznych vodicich o nekonecné délce a zanedbatelném pruarezu,
vzajemné vzdalenych ve vakuu jeden metr, vyvola mezi témito vodiéi silu
rovnou 2-107" N (newton) na jeden metr délky. Dale se pouZivaji tyto jednotky:
1A =10°mA = 105uA.
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1.2.2 Neékteré odvozené veliCiny

vvvvvv

znamime pozdéji.

Molarni hmotnost M

Hlavni jednotka je 1kgmol™!. Molarni hmotnost je odvozend veli¢ina, kterd udava
hmotnost latky (smési) obsahujici 1 mol molekul, tj. tolik molekul, kolik udava
Avogadrova konstanta. Vzhledem k nesymetrické volbé zakladnich jednotek pro hmot-
nost (kg) a latkové mnozstvi (12 g izotopu ?C), molarni hmotnost v zakladnich jednot-
kach SI soustavy je 1000x mensi nez ta, kterou obvykle v priruckach najdeme. Napft.
pro plynny dusik tudiz plati My, = 0,028 kgmol ™! = 28 gmol L.

Mezi latkovym mnozstvim n a hmotnosti m plati vztah

m=nM (1.2)

kde M je molarni ¢i atomova hmotnost.

V plynarenstvi se hmotnost resp. latkové mnozstvi udava ¢asto pomoci objemu plynu. Pod oznadenim
1Nm3 (normalni kubicky metr) budeme rozumét takové latkové mnozstvi plynu, které by p¥i urcité teploté
(0 nebo 20°C) a obvykle tlaku 101,325 kPa (tzv. normalni podminky) za pfedpokladu idedlniho chovéni
(podle stavové rovnice idedlniho plynu) zaujimalo objem 1 m3. Za té&chto okolnosti p¥i teploté 0°C plati pro
hmotnost 1 Nm?3 idedIniho plynu

m =n1M = 44,61590 M

kde n1 = 44,61590 mol je latkové mnozstvi obsazené v 1 Nm3.

Objem V, molarni a mérny objem V,, a V,,

Hlavni jednotkou objemu je 1m3. Vedle této jednotky se v chemii pouzivaji mensi
jednotky 1dm? (= 1litr), 1 ¢cm® (= 1 mililitr) apod., pfi¢emz 1 m® = 10° dm?® = 10° cm?.
Molarni objem V,, = V/n je objem 1 molu latky. Napf. molarni objem ka-
palné vody pti 20 °C je piiblizné 18 cm® mol~. Objem 1 molu ide4lniho plynu pii 0°C
a 101,325 kPa (normélni podminky) je 22,414 dm3, tj. V;, = 22,414 dm? mol 1.
Meérny (nebo specificky) objem Vi, = V/m je objem vztaZeny na urcitou
hmotnost (1kg, 1gapod.). Mezi moldrnim a mérnym objemem plati jednoduchy vztah

Vin = MV, (1.3)

Hustota p, py

Pfevracend hodnota mérného objemu se nazyvad mérna (specifickd) hustota a ozna-
¢uje p, podobné prevracend hodnota molarniho objemu je hustota latkového mnoz-
stvi® p,,, ¢ koncentrace c, tj.

= — pm:C:iz—

P=y, "V V.V

SNékdy je nazyvana molarni hustotou, tento nazev je vSak chybny, nebotf molarni veli¢iny jsou
vztazeny na 1mol, zatimco hustota latkového mnozstvi je latkové mnozstvi v objemové jednotce.



18 KAPITOLA 1. ZAKLADNI POJMY A VELICINY

Nejcastéji pouzivanymi jednotkami jsou 1kgm™3 = 1072 gcm ™3 (mérnd hustota) a
Imolm™ = 10"® moldm™ (hustota ldtkového mnozstvi).

Tlak p

Hlavni jednotkou je 1 Pa =1 Nm™2 = 1kgm~'s~2. Pascal je tlak, ktery vznikne p¥i
pusobeni sily 1 N na plochu 1 m? Tato hlavni jednotka je vSak velmi mal4, a proto
se pouzivaji vétsi jednotky jako kPa, MPa ¢i GPa (1Pa = 1073kPa = 107°® MPa =
1072 GPa).

Ve starsi literatufe se muzeme setkat jesté s nasledujicimi jednotkami: bar (1 bar
= 10° Pa), fyzikdlni atmosféra (1atm = 101325Pa), ,technickd“ atmosféra (1at =
1kpem=2 = 98066,5 Pa), Torr (1 Torr = 133,322 Pa, 760 Torr = 101 325 Pa).

Zaporny tlak, ktery mtuzeme realizovat za jistych podminek u kapalin a bez kompli-
kaci u tuhych latek, se nazyva tah a ma stejny rozmér jako tlak, ale opacné znaménko.

Energie F, U

Hlavni jednotkou je 1J = 1kgm?s2 = I1Nm = 1Ws. 1J je energie, ktera je

vysledkem pusobeni sily 1N na draze 1m. Daéle se pouzivaji tyto jednotky:
1J = 102kJ = 1Pam?® = 1kPadm?® = 1 MPacm® = 6,24196 - 10®¥eV = 2,77778 -
10~"kWh = 0,2390 cal.

Protoze energie je extenzivni veli¢ina, pracujeme v praxi ¢astéji s molarni ¢i mérnou
energii, které jsou dany rovnicemi (1.1).

Teplo a prace, které systém vymeéni s okolim, tvofi zvlastni pripady vymeény energie
a pro jejich kvantifikaci se pouziva stejnych jednotek. V termodynamice zavadime jesté
dalsi energetické funkce jako vnitini energie, entalpie, Helmholtzova a Gibbsova energie.
Také pro tyto veli¢iny se pouziva vyse uvedenych jednotek.

Tepelna kapacita C

Hlavni jednotkou je 1 JK~!. Tepelna kapacita je teplo nutné pro zvyseni teploty
systému o 1 K. V praxi se Castéji pouzivaji tepelné kapacity vztazené na systém obsa-
hujici jednotkové latkové mnozstvi (molarni tepelné kapacita) nebo jednotku hmotnosti
(mérné tepelna kapacita).

Presnéjsi definice bude uvedena v odd. 3.3.4, kde bude tato veli¢ina i podrobnéji
diskutovana.

1.3 Cista latka a smés

Pokud je v systému pritomen pouze jeden druh molekul, hovotime o €isté latce. V opac-
ném pripadé, kdy v systému existuje vice druhtt molekul, mluvime o smési nebo roz-
toku. Roztokem nazyvame zpravidla kapalnou smés, v niz jedna latka (kapalné roz-
poustédlo) v systému vyrazné prevazuje a ostatni latky (rozpusténé latky) jsou ¢asto
v ¢istém stavu v jiném nez kapalném skupenstvi. Systém obsahujici vodu a chlorid sodny
za laboratornich podminek je tedy roztok NaCl ve vodé. Systém obsahujici methanol a
benzen nazyvame obvykle smési methanolu a benzenu.



1.3. CISTA LATKA A SMES 19

Latky, z nichz se systém sklada, jsou pak jeho slozky. Podle poc¢tu pritomnych
latek rozdélujeme smési na binarni, obsahujici pouze dvé slozky, ternarni, obsahujici
tii slozky, kvaternarni s obsahem ¢&tyf slozek atd. Pro charakterizaci smési (roztoku)
je nutno znat, kromé veli¢in uzivanych u ¢istych latek, i jeji (jeho) sloZeni, k jehoz
vyjadreni se pouziva nékolik nize uvedenych zpiisobti.

1.3.1 Zpusoby vyjadfovani sloZzeni smési a roztoku
Molarni zlomek i-té slozky z;

Definice

n;
.= il 14

kde n; je latkové mnozstvi i-té slozky, n je celkové latkové mnozstvi smési,

k
n = Z?’Lj
j=1

a k je pocet slozek ve smési.
Z definice (1.4) plyne, Ze soucet molarnich zlomka je roven jedné,

k
i=1

a tudiz k-ty molarni zlomek (to bude pro nas molarni zlomek posledni slozky) neni
nezavisly a je urc¢en molarnimi zlomky zbyvajicich slozek:

Tp=1—o21 — 29—+ —Tp_1 (1.5)

Smés, ve které maji molarni zlomky vSech slozek stejné hodnoty (tj. z; = 1/k, i =1, 2,
.., k), se nazyva ekvimolarni smési.
Misto molarnich zlomki se ¢asto pouzivaji molarni procenta?, pro néz plati
mol. % = 100% - x;. Pro nizké koncentrace pak ppm (angl. parts per million, 1 ppm =
107%) nebo ppb (angl. parts per billion, 1 ppb = 1077).

Hmotnostni zlomek w;

Definice

™m;
;= — 1.6
v m (1.6)

kde m; je hmotnost i-té slozky a m = Z;?:l m; je hmotnost smési.
Soucet hmotnostnich zlomkt vSech slozek je roven jedné,

k

i=1

"Protoze pocet molekul je dan soudinem nNa, udévad moldrni zlomek x; ¢ molarni procenta i
relativni zastoupeni molekul slozky ¢ ve smési.
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Pro pfepocet molarnich a hmotnostnich zlomki plati
_ w; /M, o x; M,
Yoy wi/ M DY Ny

Prvni vzorec odvodime snadno nésledujicim zptisobem. Pfedpokladejme, ze mame k dis-
pozici 1 kg smési. Hmotnostni zlomek w; u ¢-té slozky udava ¢iselné hmotnost této slozky
v uvazované smési. Latkové mnozstvi slozky n; je potom rovno n; = w;/M;. Dosazenim
do defini¢niho vztahu pro molarni zlomek (1.4) ziskdme uvedeny vzorec. Vyjdeme-li ze
systému, ktery obsahuje 1mol smési, je hmotnost i-té slozky m; = x; M, a dosazenim
do defini¢niho vztahu (1.6) ziskdme i druhy vzorec v (1.7).

(1.7)

Z;

Objemovy zlomek ¢;

Definice
[ ] [ ]
v k P k °
j=1 V} j=1 xjvmj

kde V;* je objem a V%, molarni objem c¢isté latky 7 ve stejném skupenském stavu jako
Smes.
Soucet objemovych zlomkt vsech slozek je roven jedné

Pro smés ideélnich plynt je objemovy zlomek roven zlomku molédrnimu (viz odd. 2.1.2)

Objemové nebo hmotnostni zlomky se v praxi pouzivaji zpravidla v zavislosti na pfi-
pravé smeési. Pokud se smés pripravuje navazovanim slozek, pouzivaji se hmotnostni
zlomky nebo procenta — viz obr. 1.2. U kapalnych smési to jsou casto procenta obje-
mova.

Ve fyzikalné-chemické praxi se pfi specifikaci slozeni systému dava prednost molar-
nim zlomkt@m. U roztokt to jsou jesté latkova koncentrace® (difve se pouzival dnes
jiz nedoporucovany nazev molarita) a molalita.

Latkova koncentrace c;

Latkova koncentrace i-té slozky je definovana vztahem

n;
Ci = —

V

kde n; je latkové mnozstvi i-té latky a V' je celkovy objem smési.

Hlavni jednotkou je molm™3. V chemické praxi se ¢ast&ji setkdvame s jednotkou
1000x mensi, a to moldm=3. U ¢isté slozky je latkova koncentrace totozna s hustotou
latkového mnozstvi. Velkou nevyhodou latkové koncentrace a objemovych zlomku je
skutecnost, ze zaviseji na teploté, nebot na teploté zavisi objem smési.

80bvykle budeme pouzivat zkraceny nizev koncentrace.



1.3. CISTA LATKA A SMES 21

voda + ethanol = smes
p = 0,9982 g/cm? p =0,7894 g/cm?3 p = 0,9687 g/cm?

2009 509 2509

+ - 20 hm. % ethanolu

—_ —__ —

200,35 cm3 63,33 cm? 258,07 cm?3

(200 g) + (50 9) = 24,02 obj. % ethanolu
— S —

11,10 mol 1,085 mol 12,185 mol

(2009) -+ (509) = 8,90 mol. % ethanolu
— —_ —

Obr. 1.2: Porovnéni hmotnostnich, objemovych a moldrnich zlomku (¢ = 25°C, p =

101,325kPa). Povsimnéte si, ze na rozdil od hmotnosti ¢i latkového mnozstvi neni objem
smési roven souctu objemu ¢istych kapalin. V tomto pfipadé je mensi, nebot pfi miSeni ka-
palné vody s kapalnym ethanolem dochézi k objemové kontrakei (srov. odd. 5.2.3)

Molalita m;

Molalita i-té slozky je definovana vztahem

1
m; = ———
Mrozpoustedla

Hlavni jednotka je molkg*.

Molalita se pouziva hlavné v pripadé vodnych roztokt elektrolytt. U velmi zfedé-
nych vodnych roztokt pfi pokojovych teplotach je ¢iselnd hodnota latkové koncentrace
(moldm™3) prakticky rovna ¢iselné hodnoté molality (molkg™!), nebot 1dm?® velmi
zfedéného roztoku (téméf Cisté vody) mé za téchto podminek hmotnost pfiblizné 1kg.

Vedle dfive uvedenych jednotek se v technické praxi pouzivd mnoho dalSich koncentraénich vyjadreni,
ze kterych uvedeme tzv. relativni sytost. S timto pojmem se nejCastéji setkdvame pri charakterizaci obsahu
vody ve vzduchu ¢i v plynech, kdy mluvime o relativni vlhkosti.

Maximalni parcidlni tlak (viz odd. 2.1.2) vody v plynné smési za nizkych tlakli miZe dosdhnout nasy-
ceného tlaku par vody py, o pifi dané teploté (viz odd. 6.2.3). Napf. pfi teploté 25 °C je tlak nasycenych par
vody 3,167 kPa a parcialni tlak vody v plynech pfi této teploté mize nabyvat hodnot py,o/kPa € (0;3,167).
PFi vyssich parcialnich tlacich se voda z plynu zacne vyluCovat v kapalné formé a jeji obsah v parni fazi
poklesne na hodnotu, kterd odpovida tlaku nasycenych par. Relativni vlhkost v % je potom definovédna
vztahem

$/100% = 20
Ph,0
kde pn,0 = prn,0 je parcidlni tlak vody, zn,0 je moldrni zlomek vody v plynu a pj, o tlak nasycenych par
vody pfi dané teploté.

Pro specifikaci obsahu vody v plynech se v nékterych oborech (meteorologie, plynarenstvi) pouZiva
jesté veli¢ina nazyvana rosna teplota (presnéji teplota rosného bodu), kterd vyjadfuje teplotu, na kterou
je nutno ochladit vzduch, aby z ného zadala kondenzovat kapalnad voda ¢i vypadavat led. P¥i této teploté
je parcidlni tlak vody ve vzduchu roven tlaku nasycenych par vody.
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Kapitola 2

Stavové chovani

Pod pojmem stavové chovani rozumime vztah mezi tlakem, teplotou, objemem sys-
tému a celkovym latkovym mnozstvim slozek v systému. Tento vztah lze matematicky
vyjadrit obecnou rovnici

fp,T,V,n) =0 (2.1)

nebo pomoci molarniho objemu, V;, = V/n (tj. vSechny veli¢iny jsou intenzivni)

f(,T,Va) =0 (2.2)

Rovnice (2.1), resp. (2.2), jsou obecné tvary tzv. stavové rovnice. Konkrétni stavové
rovnice jsou obvykle zapisovany v neanulovaném tvaru, napt. stavova rovnice idealniho
plynu, o které bude pojednano nize, se obvykle zapisuje ve tvaru pV = nRT misto
pV —nRT = 0.

Stavové chovani lze charakterizovat i pomoci veli¢in specidlné pro tento tcel defi-
novanych, které dovoluji rovnéz porovnat stavové chovani riznych systémi. Patii sem
zejména koeficient izobarické teplotni roztaznosti

1 [oV
W= <8T>p (2.3)

a koeficient izotermické stlacitelnosti

o — —é (‘ZDT (2.4)

Hodnoty téchto koeficienti vyjadiuji relativni zménu objemu (po vyndsobeni stem
v procentech) odpovidajici jednotkové zméné teploty (cy,) nebo jednotkové zméné tlaku
(k7). Hodnoty obou koeficientti musi byt kladné, nebot ze zkuSenosti plyne, Ze za-
hifvame-li systém za konstantniho tlaku, pak jeho objem roste!, (9V/9T), > 0, di
stla¢ujeme-li systém za konstantni teploty, pak jeho objem klesa, (0V/dp)r < 0. Tteti,
méné Casto pouzivanou veli¢inou, je koeficient izochorické rozpinavosti

1Vyjimkou je napf. kapalna voda, jejiz objem mezi teplotami 0 a 4 °C s rostouci teplotou klesé.
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Obr. 2.1: Zavislost tlaku realné jednoslozkové soustavy na teploté a molarnim objemu. (s):
oblast pevné faze, (1): oblast kapalné faze, (g): oblast plynné faze, C: kriticky bod, A'—Sr:
kiivka sublimace, A”-Gr: kiivka desublimace, St—B’: kfivka tani, Lt—B”: kfivka tuhnuti,
Lt-C: kiivka varu, Gp—C: kiivka kondenzace, (s)+ (1), (1) 4+ (g), (s) + (g): oblasti koexistence
fazi (fazové rovnovahy), Ty az Ts, T, T,: ¢ary konstantni teploty (izotermy)

ktery udava zmeénu tlaku odpovidajici jednotkové zméné teploty pii konstantnim ob-
jemu (napf. zahiivani uzaviené lahve zcela naplnéné tekutinou). I zde je ze zkuSenosti
ziejmé, Ze jeho hodnota je kladna. Pomoci véty o derivaci implicitni funkce lze ukazat,
ze mezi vySe uvedenymi koeficienty plati vztah Sy = «a,/kr.

Obecny tvar stavové rovnice, napft. (2.2), lze preformulovat do ekvivalentniho tvaru,
kdy je tlak vyjadien jako funkce dvou nezavislych proménnych, teploty a molarniho
objemu, p = p(T, Vi,). Tato funkce je pro realny systém obsahujici pouze jednu slozku
velmi slozitou plochou, jak je patrno na obr. 2.1 (obrézek je zde uveden jen pro ilustraci,
podrobnéjsi rozbor bude uveden pozdéji), takze je ziejmé, Ze nalezeni konkrétni stavové
rovnice, ktera by takto slozitou plochu byla schopna celou popsat, je prakticky nemozné.

Z hlediska praktického vyuziti je popis stavového chovani dtlezity predevsim u
plynti, méné pak pro kapaliny a tuhé latky. Stavové chovani se u plynil projevuje mno-
hem vyraznéji, tj. vlastnosti plynil jsou vice zavislé na teploté a zejména na tlaku
nez odpovidajici vlastnosti kapalin ¢i tuhych latek. Napf. kapaliny a tuhé latky byly
dlouho povazovany za nestlacitelné (v tom piipadé by platilo k7 = 0). Historicky bylo
proto nejprve studovano stavové chovani plynné faze. Kolem roku 1660 provedl Boyle
prvni pokusy o systematické zkoumani vztahii mezi tlakem, objemem a hmotnosti plynii
zhruba za konstantni teploty (Boyle jesté méfeni teploty neznal). Tyto pokusy vedly
k formulaci Boyleova zakona. Ke konci 18. stoleti zacal byt zkouman i vliv teploty.
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Teprve v poloviné 19. stoleti byla zformulovana stavova rovnice idealniho plynu.

Ve druhé poloviné 19. stoleti doslo k presné€jsimu zkoumani vlastnosti plynii a byly
zjistovany systematické odchylky od stavové rovnice idedlniho plynu. Tyto odchylky
byly vysvétleny existenci pfitazlivych a odpudivych sil mezi molekulami. Po kvalita-
tivnim pfihlédnuti k témto silam se podafilo van der Waalsovi zformulovat stavovou
rovnici, kterd popisuje nejen chovani plynt, ale i chovani kapalin a hlavné pak pte-
chod mezi kapalinou a plynem (var, kondenzace) a kriticky jev (kriticky bod). V prvni
poloviné 20. stoleti lze zaznamenat nartst poctu nové navrzenych stavovych rovnic,
zpocatku vychazejicich nejcastéji z van der Waalsovy stavové rovnice, pozdéji pak i
zalozenych na teoretickych zékladech. V soucasnosti 1ze nalézt v literatute stovky sta-
vovych rovnic.

2.1 Idealni plyn

V redlnych systémech (coz jsou vSechny, které nas obklopuji, i my sami) na sebe ¢éstice
téchto systému (molekuly, atomy) vzajemné pusobi mezimolekuldrnimi silami. Tyto
sily 1ze rozdélit na sily pfitazlivé (zptsobuji napf. kondenzaci par) a sily odpudivé (ne-
dovoluji snizit objem systému pod urcitou hodnotu). Soustava ¢astic, mezi kterymi
nepusobi Zadné mezimolekularni sily, je hypoteticky systém, ktery budeme na-
zyvat idealni plyn. Jinymi slovy lze idedlni plyn definovat jako soustavu cCastic se
zanedbatelnym vlastnim objemem, které na sebe silové neptisobi. Idealni plyn je tedy
modelem plynu, ktery se v pfirodé nevyskytuje. Chovani redlnych systému (plyni) se
vsak mtize za jistych podminek idedlnimu plynu priblizit. Jaké to jsou podminky, lze
vyvodit pomérné snadnou tvahou. Abychom mohli zanedbat vzajemné plisobeni ¢astic
realného plynu, musi byt tyto od sebe znac¢né vzdaleny. Tomuto stavu odpovida fidky
plyn, tzn. plyn s malym poctem ¢astic v objemové jednotce (vlastni objem ¢&astic je
pak zanedbatelny viic¢i objemu systému). Ponévadz tlak je dan poctem narazt ¢astic
na jednotkovou plochu stény ohranicujici systém, bude za tohoto stavu tlak systému
maly. Cim mensi bude tlak, tim lépe budou splnény podminky definice idealniho plynu.
Experimentalni pozorovani skutecné ukazuji, ze stavové chovani realnych plyni se pri
nizkych tlacich blizi chovani plynu idedlniho, v limité p — 0 se realné plyny chovaji
jako plyn idedlni, tzn. idi se stavovou rovnici idealniho plynu.

2.1.1 Stavova rovnice idealniho plynu

Stavovou rovnici idealniho plynu

pV =nRT (2.6)

formuloval poprvé Clapeyron r. 1834. Stavova rovnice (2.6) v sobé zahrnuje vysledky
zkoumani Boylea, Gay-Lussaca a Avogadra. My se nyni s témito vysledky kratce se-
znamime a ukazeme si, jak se da vztah (2.6) z téchto poznatki odvodit. P¥ipometime,
ze vyse uvedeni badatelé zkoumali samoziejmé plyny realné, avSak vzhledem k nizkym
tlaktim, pfi kterych sva pozorovani provadéli, a malé presnosti tehdejsich métreni bylo
mozné zobecnit jejich vysledky do jednoduchych vztaht, které vedou ke stavové rovnici
idealniho plynu.
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vzduch

>

Obr. 2.2: Boyleovo méfeni stlacditelnosti vzduchu

Boyle pomérné primitivnim zptisobem — viz obr. 2.2 — promeéroval stlacitelnost
plyni pii pokojovych teplotach a dosel k zavéru, ze plati
pV = konst n,T] (2.7)

tj. soucin tlaku a objemu plynu je pfi konstantni teploté a latkovém mnozstvi (to
naznacuji symboly v hranaté zavorce) nezavisly na tlaku ¢ objemu. Vztah (2.7) mtzeme
také psat ve tvaru

Vi = p2Va [n, T]

Na obr. 2.3 uvaddime soucin tlaku a molarniho objemu u dusiku pfi nékolika teplo-
tach. Z obrazku je patrné, Ze tento soucin, pii pfesném provedeni experimentii, prece
jenom na tlaku ponékud zavisi. Pti nizkych teplotach se tento soucin s tlakem snizuje,
zatimco pri vysokych teplotach se naopak zvysuje. Teplotu, pfi které plati

lim M =0
p—0  Jp
nazyvame Boyleovou teplotou, a ta je u dusiku rovna 326 K.

Gay-Lussac naproti tomu promeétoval zavislost objemu urcitého mnozstvi plynu na
teploté za konstantniho tlaku. Na obr. 2.4 uvadime novéjsi vysledky méfeni molarniho
objemu dusiku pii né€kolika tlacich v zavislosti na teploté. Pod teplotou —195,8°C,
ktera odpovidd normalni teploté varu dusiku, jiz tento objem za tlaku 101,325 kPa
nelze urcit, protoze plynny Ny existuje jen za nizsich tlakli nez je atmosféricky tlak.
Z pokusiu Gay-Lussaca vyplynulo (pokud nepfihlizime k velmi nizkym teplotam, kde se
zacinaji projevovat systematické odchylky), Ze objem je za konstantniho tlaku linedrni
funkci teploty, tj.

V= %(1—|—()ét) [nap]

kde ¢ je teplota vyjadiend v °C a Vj je objem plynu pii 0°C. Jak zjistil Gay-Lussac,
¢iselnd hodnota koeficientu « je nezavisla na tlaku a byla pro rizné plyny v mezich
experimentalnich chyb stejna. Podle souc¢asnych poznatk méa hodnotu

a = 0,0036609 = 1/273,15 = 1/T,
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PVm 400 K
kPa dm3mol-1
3000 | 360K
2500 | Uy L
250 K
2000 ! ; - |
0 1000 2000 3000

p/kPa

Obr. 2.3: Zavislost pVy, na p u dusiku pro nékolik teplot. Pii teplotach 300 az 360K je
Boyletv zakon splnén v sirokém rozsahu tlaki

30r
Vin
dm3mol-1
20
10
,
/’/ 'Ir t 1958°C
/ // = )
0 %5~ y ™ 1 1
—273,15 -200 —-100 0 t/°C

Obr. 2.4: Zavislost molarniho objemu dusiku na teploté pii riznych tlacich
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Py

\TO

Vm(T07p) Vm(TO:pO) Vm(Typ)

Obr. 2.5: K odvozeni stavové rovnice idealniho plynu

Pomoci této veli¢iny je mozno posledni vztah psat ve tvaru

t t+ 273,15
V=V (1 =Vy— 2.8
0 ( * 273,15) 027315 (28)
Zavedeme-li novou teplotni stupnici s teplotou
T =1t+273,15
kterou budeme nazyvat absolutni, je mozno vztah (2.8) prepsat do tvaru
V Vo
— = = konst 2.

Absolutni teplota se vyjadiuje v kelvinech (K), pficemz teplotni rozdil 1K je zcela
shodny s 1°C.

Na zakladé rozsahlych méreni bylo zjisténo, Ze 1mol idedlniho plynu zaujima za
teploty 0°C (tj. To = 273,15 K) a atmosférického tlaku py = 101,325 kPa (tyto podminky
se ¢asto nazyvaji normalni) objem rovny Vi, (Ty, po) = 22,414 dm?. Pomoci Boyleova a
Gay-Lussacova zakona miizeme snadno ur¢it molarni objem plynu pfi libovolné teploté
T a tlaku p. Tuto hodnotu urc¢ime tak, ze pii teploté Ty z Boyleova vztahu vypocteme
objem Vi, (T, p) — viz obr. 2.5, ktery predstavuje objem jednoho molu plynu pfi teploté
Ty a hledaném tlaku p,

Vm(T07p) = P;?Ovm(TOva)

Za tlaku p prevedeme plyn z teploty Ty na teplotu 7" pomoci Gay-Lussacova zakona
(2.9) a ziskame vztah

T T poVi (1o, p
Vm(Tap) - ?Ovm<T0ap) = E 0;'000)
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Tabulka 2.1: Hodnoty plynové konstanty R

teplota latkové mnozstvi tlak objem R
K mol Pa m? 8,314472
K mol kPa  dm? 8,314472
K mol MPa  cm? 8,314 472
K mol MPa dm?® 8314472-1073
K kmol Pa m? 8,314472-103
K mol atm  dm? 82,0575
K mol Torr  cm? 62 363,7

ktery prepiseme do jednoho ze tvart stavové rovnice idealniho plynu

pVm = RT (2.10)

Dosadime-li do tohoto vztahu za molarni objem defini¢ni vyraz Vi, = V/n, pak
po tpravé ziskdme stavovou rovnici idedlniho plynu ve tvaru (2.6). Konstanta R =
oV (To, po)/ Ty je tzv. plynova konstanta?, kterd ma v SI soustavé hodnotu

R- 101,325 - 103 - 22,413 995 - 103 Pam?

= 8,314 472

= —170-1
273,15 molK 8,314472 Jmol " K

(2.11)
Ciselna hodnota plynové konstanty zavisi na jednotkdch pouzitych pro tlak, ob-
jem, teplotu a latkové mnozstvi. Nejbéznéjsi hodnoty plynové konstanty uvadime v ta-

bulce 2.1.
Vyjadiime-li ze stavové rovnice idedlniho plynu ve tvaru (2.10) explicitné tlak, zis-
kame funkci dvou nezavisle proménnych, teploty a molarniho objemu,
_ RT
p= V.

zobrazenou na obrazku 2.6.

Porovname-li tento obréazek se slozitou plochou pro redlny systém (obr. 2.1), je
ziejmé, ze stavova rovnice idealniho plynu je pro realné systémy pouzitelnou aproximaci
pouze v oblasti plynu pfi nizkém tlaku (velky molarni objem). Napf. za tlaku p =
100 kPa a pii normalni teploté varu latky mohou byt hodnoty vypocteného objemu
zatizeny chybou az 5%. Nejvétsi rozsah platnosti méa stavova rovnice idealniho plynu pii
teplotach v okoli Boyleovy teploty. V ostatnich oblastech vede stavova rovnice idealniho
plynu k popisu znacné odporujicimu realité. Idealni plyn nelze naptiklad zkapalnit ¢i
prevést do pevného skupenstvi, naopak nekoneénym tlakem jej lze stlac¢it na nulovy
objem.

V prostorovém zobrazeni p—V 1" zavislosti na obr. 2.6 mtizeme vést fezy pro kon-
stantni teploty (71, Ty, T3). Vzniklé ¢ary nazyvané izotermy budou geometricky rov-
noosé hyperboly (p = k/Vi, k = RT) a lze je zobrazit v dvourozmérném grafu (p—Vi,

2Té7 univerzalni nebo molarni plynové konstanta.
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Obr. 2.6: Zavislost tlaku idealniho plynu na teploté a molarnim objemu

diagram), jak je ukdzéno na obr. 2.7. V nékterych piipadech je vhodnéjsi misto mo-

larniho objemu pouZivat hustotu latkového mnozstvi, p,, = 1/Vp,. Pak p = pp, RT a

geometrickym zobrazenim izoterem jsou polopfimky (obr. 2.7, p—p,, diagram).
Podobné Ize vést plochou na obr. 2.6 fezy pro konstantni molarni objemy a vzniklé

¢ary, izochory (p = kT, k = R/V,,), jsou rovnéz polopfimkami (obr. 2.7, p-T' diagram).
Pro koeficienty definované v avodu kapitoly 1ze snadno (zkuste sami) odvodit

_Llfovy 1 __1(ovy _1 By = oy _R _p
“wTvl\er) T T TV \op ), b v=\or), v, T T

2.1.2 Stavové chovani smési idealnich plynu

Doposud jsme ve stavové rovnici idedlniho plynu (2.6), pfip. (2.10) s Vi, = V/n, po-
vazovali n za celkovy pocet molu (latkové mnozstvi) v systému bez ohledu na to, zda
jde o distou latku (jednoslozkovy systém) nebo je pFitomno slozek vice. V pfipadé vi-
ceslozkového idealniho plynu plati stavova rovnice (2.6), kde celkové latkové mnozstvi
je souc¢tem latkovych mnozstvi jednotlivych slozek, tj. pro k-slozkovou smés plati

k
i=1

Pro tlak smési pak lze psat

p= ng = (i n) g = Ek: (n?) (2.12)
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Obr. 2.7: p-V;, a p—py, diagramy idedlniho plynu se tfemi izotermami (T} < To < T3) a p-T
diagram se tiemi izochorami (Vin1 < Vg < Ving)

Kazdy ¢len sou¢tu na pravé strané rovnice (2.12) je tlak n; molu slozky i pfi teploté T
a objemu V smési, ktery nazyvame parcialni tlak slozky. Parciélni tlak p; = n; RT/V
je tedy tlak, ktery by vykazovala slozka i, kdyby byla pri teploté T' v objemu smési V'
sama. Celkovy tlak smési je dan souctem parcialnich tlakt vSech slozek

k

p=_pi (2.13)

=1

Vztah (2.13) je matematickym vyjadienim Daltonova zakona. Ve smési idealnich
plynii je podil parcidlniho tlaku i-té slozky a celkového tlaku smési roven molarnimu

zlomku slozky
i = =g 2.14
p nRT/V n v (2.14)
a tedy
Di = TP (2.15)

Pro objem smési idealnich plyni lze psat
RT u RT RT
V=n—m= (Z nl> — = Z <n2> (2.16)
i=1 p i=1 P
Kazdy ¢len sou¢tu na pravé strané rovnice (2.16) je objem n; moli slozky ¢ pfi teploté

T a tlaku p smési, ktery nazyvame parcialni objem slozky. Celkovy objem smési je tedy
dén souc¢tem parcidlnich objemt V; = n; RT/p vSech slozek

V:§:% (2.17)

Vztah (2.17) je matematickym vyjadfenim Amagatova zakona. Za povsimnuti stoji,
7e v pfipadé smési idedlnich plynti jsou parcidlni molarni objemy® vsech sloZek smési
Vi = Vi/n; = RT/p stejné jako molarni objem smési V,, = V/n = RT/p.

3Parcialni molarni objem je specidlnim piipadem tzv. parcidlnich molarnich veli¢in, které budou
probrany v odd. 5.3.
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Analogicky se vztahy (2.14) a (2.15) lze pro parcidlni objem slozky i psat

Vi o n,RT/p _

— = 1. 2.1
V nRT /p i (2.18)

a tedy
Vi=a,V

Vztah (2.18) poskytuje uzitetnou informaci, ze v ptipadé smési idedlnich plynt je ob-
jemovy zlomek i-té slozky ¢; = V;/V stejny jako zlomek moléarni.

Daltontv zékon (2.13) a Amagattiv zdkon (2.17) zde byly odvozeny ze stavové rov-
nice idealniho plynu. Tyto vztahy vSak maji obecnéjsi platnost, a to i pro smési readlnych
plynt a dokonce kapalin. Jejich pouziti pro realné smési bude ukazano v pokrocilém
kurzu fyzikalni chemie.

2.2 Realny plyn

2.2.1 Van der Waalsova stavova rovnice

V této kapitole se velmi stru¢nou formou seznamime s nejjednodussi a historicky jed-
nou z prvnich stavovych rovnic redlného plynu. Jak jiz bylo vySe uvedeno, redlné plyny
se lisi od plynu idealniho tim, Ze jejich molekuly na sebe piisobi mezimolekularnimi
silami, a to silami pritazlivymi, ptisobicimi na vétsi vzdalenosti, a silami odpudivymi,
které pusobi na kratsi vzdéalenosti (molekuly se odpuzuji, pokud se vzajemné ptiblizi na
tak malou vzdalenost, kdy se jiz ,dotykaji“ jejich elektronové obaly). Prvnim, komu se
podarilo vliv téchto sil na stavové chovani vystihnout kvalitativné a do znacné miry i
kvantitativné, byl ve druhé poloviné 19. stoleti van der Waals. Vysel ze stavové rovnice
idealniho plynu, do které zavedl dvé korekce. Prvni z nich je vystizeni vlivu odpudivych
sil pomoci vlastniho objemu molekul. Prostor pfislusejici jednomu molu plynu je zmen-
Sen o tzv. vylou¢eny objem b, ktery je tmérny vlastnimu objemu molekul (napf. pro
tuhé kulové molekuly je to pfesné ¢tyinasobek vlastniho objemu molekul). Dostupny
(volny) objem v prostoru, ktery zaujima jeden mol plynu, je pak Vi, —b. Druhou korekci
je vystizeni vlivu pritazlivych sil a tyka se tlaku. Tlak je vyvolan narazy molekul na
stény systému. V duisledku pritazlivych sil je tlak, ktery naméfime na sténé systému,
nizsi nez v piipadé idedlniho plynu, nebot molekuly u stény jsou vtahovany molekulami
uvniti systému prostirednictvim pritazlivych sil smérem od stény do systému a hybnost
predand sténé systému (tj. nasemu tlakovému méfidlu) je mensi. Podrobnéjsi avahou
dospél van der Waals ke vztahu, v némz je tlakova korekce neptimo timérné druhé moc-
niné molarniho objemu Ap = a/V2, kde a je konstanta ptedstavujici vliv pfitazlivych
sil. Zahrneme-li tyto dvé korekce do stavové rovnice idealniho plynu, ziskdme van der
Waalsovu stavovou rovnici

V2

m

<p + a) (Vi —b) = RT (2.19)
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Obr. 2.8: Zavislost kompresibilitniho faktoru oxidu uhli¢itého na hustoté latkového mnozstvi,
pm = 1/Vi, pro &tyfi teploty. Vypocteno podle rov. (2.21) s a = 0,365281 Pam®mol~2 a
b=4,27984-10"°m> mol !

Dosadime-li do rovnice (2.19) za molarni objem V;, = V/n, pak po upravé ziskdme van
der Waalsovu rovnici ve tvaru

nRT _nia
V—nb V2

(2.20)

n’a .
p+ vz (V —nb) =nRT piip. p=

Konstanty a a b reprezentuji vliv mezimolekularnich sil, a protoze tyto sily zaviseji na
struktufe molekul (velikost, tvar, elektronova struktura), jsou tyto konstanty charakte-
ristické pro kazdou latku.

Podivejme se nyni blize na to, jak van der Waalsova stavova rovnice popisuje stavové
chovani redlného plynu. Nejprve definujme novou veli¢inu, tzv. kompresibilitni faktor

s PV Ve
" nRT RT

Je zfejmé, Ze pro idedlni plyn plati za vSech podminek z = 1. Kompresibilitni faktor je
tedy uzitecnou veli¢inou pro posouzeni velikosti odchylek v chovani realného plynu od
chovani plynu idealniho. Z van der Waalsovy stavové rovnice (2.19) plyne pro kompre-

sibilitni faktor
Vi a 1 apm

Va—b RITVm 1—bpm RT
Vztah (2.21) spliiuje limitni podminku pro nizké tlaky (malé hustoty, velké molarni
objemy)

z= (2.21)

lim z= lim z2=1

m —> 00 pm—0



34 KAPITOLA 2. STAVOVE CHOVANI

RPIPIOI=]uln

e d c b
ps( T)) ®
a
Ty
vz vi8(z) Vin

Obr. 2.9: Izotermické stlacovani ve valci s pohyblivym pistem

tzn. pro nizké tlaky se blizi stavové rovnici idedlniho plynu. PovSimnéme si rovnéz, ze
pro idealni plyn, tj. plyn bez mezimolekularnich interakci (a = 0, b = 0), plyne z rovnice
(2.21) z = 1. Prubé¢hy zavislosti kompresibilitniho faktoru oxidu uhli¢itého na hustoté
latkového mnozstvi ziskané z rovnice (2.21) pro nékolik teplot uvadi obr. 2.8. Pro po-
rovnani je vynesena i ,zavislost® pro idedlni plyn (z = 1). Je zfejmé, Ze odchylky od
idealniho plynu nabyvaji zna¢nych hodnot. Teplota 1000 K se jevi jako teplota v bliz-
kosti Boyleovy teploty, nebot kompresibilitni faktor je zde roven jedné i pro vyssi hustoty
(tj. vyssi tlaky). S klesajici hustotou (klesajici tlak) se v8echny zévislosti blizi hodnoté
pro idedlni plyn (z = 1).

Van der Waalsova rovnice je schopna popsat i stavové chovani kapaliny véetné pie-
chodu mezi kapalinou a plynem, tj. ¢ary varu kapaliny a kondenzace plynu, a kriticky
bod (viz obr. 2.1 a néasledujici oddil). Vzhledem k jednoduchosti rovnice je vSak po-
pis spise kvalitativni. Jak ale bylo ukazano, lze i takto jednoduchjym zavedenim vlivu
mezimolekularnich sil do stavové rovnice idealniho plynu dosdhnout popisu stavového
chovani mnohem blizsiho realité. Vyznam van der Waalsovy stavové rovnice je dnes
spise historicky, nicméné fada presnéjsich stavovych rovnic pouzivanych v praxi ze sta-
vové rovnice van der Waalsovy vychazi.

2.2.2 Kondenzace plynu a kriticky bod

Zatim jsme se zabyvali chovanim latek v plynném stavu, tj. chovanim latek pfi relativné
vysokych teplotach, eventualné nizkych tlacich. Pti nizsich teplotach dochazi za vyssich
tlakti ke kondenzaci plyni, coz je jev, ktery stavova rovnice idealniho plynu nedokéaze
popsat. Abychom si tento fenomén priblizili, uvazujme nasledujici pokus.

Vélec s pohyblivym pistem (obr. 2.9) naplnime jednim molem plynu pfi uréité (ne-
prilis vysoké) teploté T (pocatecni stav a na obr. 2.9) a tlakem na pist budeme pomalu
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Obr. 2.10: Opakovani pokusu z obr. 2.9 prfi nékolika teplotach

pri konstantni teploté zmensovat objem, tzn. provedeme izotermickou kompresi naseho
systému. Soucasné budeme mérit tlak uvnitt valce a zaznamenavat pro kazdy objem
systému jeho hodnotu do grafu p = f(V;,).

Vyjdeme-li z pocatecniho stavu a a budeme zmensovat objem, zaznamename zvy-
Sovani tlaku. Pfi dosaZeni urcitého tlaku (p°(71), stav b) zpozorujeme, Ze se ve valci
vytvorily prvni drobné kapicky kapalné faze. Tento stav nazyvame stav nasycené pary
(tzn. pary, kterd pravé za¢ind kondenzovat a je v rovnovaze s kapalnou fazi). Objem
naseho systému je v tomto stavu roven molarnimu objemu nasycené pary, Vngg) (ve
vélci mame 1mol latky). Pii dal§im snizovani objemu tlak neroste, zistava roven tlaku
p*(T1), ktery nazyvame tlak nasycenych par (dfive téz tenze par) pii teploté T;. Ka-
palné faze pfibyva a ubyva parni (plynné) faze (stavy ¢ a d). Pfi dalsim sniZeni objemu
(stav e) pravé zmizi parni faze. Tomuto stavu fikdme stav nasycené kapaliny (tzn.
kapaliny, kterd pravé zac¢ina viit a je v rovnovaze s parni fazi). Objem naseho systému
je v tomto stavu roven molarnimu objemu nasycené kapaliny, V.. Pii dal§im sniZzovani
objemu (¢ast mezi stavy e a f) stlacujeme kapalnou fazi, tlak roste, narust tlaku je
v8ak mnohem vétsi nez v pripadé stlacovani parni faze (¢4st mezi stavy a a b), nebot
kapaliny jsou mnohem méné stlacitelné nez plynna faze (protoze objem kapalin malo
zavisi na tlaku, je absolutni hodnota derivace (0V/dp)r malé, a tedy absolutni hodnota
(Op/OV )t je velkd).

Izoterma, kterou jsme nasim pokusem ziskali, se tedy sklada ze t¥i casti: oblast
parni (plynné) faze (a az b), oblast dvoufazova (b aZ e) a oblast kapalné faze (e az
f). Objem systému v dvoufazové oblasti (vzhledem k tomu, Ze jsme systém naplnili
jednim molem latky, je to soucasné molarni objem systému bez ohledu na to, jak je
latka rozdélena mezi jednotlivé faze) je dan souctem objemt obou rovnovaznych fazi
Vi = n®VE + nOVO " piicemz plati n® + n = 1. Molarni objemy nasycenjch
fazi V&) a VU jsou pii tlaku nasycenych par p*(T}) a teploté T} konstantni a hodnota
molarniho objemu systému Vi, je ddna pomérem mezi mnozstvim parni a kapalné faze
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(n® a n0).

Provedeme-li stejny pokus pfi vyssi teploté T (15 > T7), ziskdme podobnou zavislost
(viz obr. 2.10), avSak stavy odpovidajici nasycené pare (G) a nasycené kapaliné (L)
se k sobé priblizi a kondenzace pary bude probihat pii vyssim tlaku nasycenych par
(p*(T3)). Lze nalézt teplotu, pti niz nas pokus dopadne tak, Ze oba stavy (G a L) splynou
v jeden bod oznaceny na obr. 2.10 pismenem C. Tento bod se nazyva kriticky bod
a je charakterizovan kritickou teplotou 7¢, kritickym tlakem p. a kritickym molarnim
objemem V,,. dané latky. Z obr. 2.10 je dale zifejmé, Ze jestlize provedeme nas pokus
pii teploté T3 vyssi nez je teplota kritickd (75 > T¢), ke kondenzaci plynu nedojde ani
pri sebevétsim tlaku. Pfed objevem kritického jevu vedla tato skutecnost k tomu, ze
nékteré plyny se nedafilo zkapalnit a byly nazyvany permanentnimi plyny. Byly to
latky s nizkou kritickou teplotou (jednoduché plyny jako je vodik, dusik, kyslik, argon)
a pokusy o jejich zkapalnéni nebyly provadény pii dostatecné nizkych teplotach.

Spojnice bodi G, Go a C v obr. 2.10 reprezentuje tedy nasycenou paru, spojnice
bodi L, Ly a C nasycenou kapalinu. Porovname-li obr. 2.1 s obr. 2.10 je zfejmé, ze
obr. 2.10 je primeétem c¢asti tfirozmérného grafu z obr. 2.1 do plochy p, V,,. Prostorova
krivka Ly, Ly, C, Go, G; z obrazku 2.1 je tataz kiivka z obr. 2.10, podobné jako izotermy
Ty, Ty, T, a Tj.



Kapitola 3

Zaklady termodynamiky 1

Termodynamika je védni obor, jenz je vybudovan na nékolika postulatech (axiomech).
Ty jsou vyjadienim nasich obecnych empirickych a experimentalnich zkusenosti, a proto
jsou povazovany za nezpochybnitelné. S jednim z nich, postuladtem o existenci termody-
namické rovnovahy, jste se jiz seznamili v prvni kapitole téchto skript, kde byly rovnéz
probrany nékteré dilezité zakladni termodynamické pojmy.

V této kapitole nejprve stru¢né zminime nultou vétu® termodynamickou. Hlavni
cast kapitoly bude vénovana prvni vété termodynamické a jejim aplikacim. Dalsi dva
postulaty, druha a tfeti véta termodynamické, budou probirany v kap. 4.

Vénujte prosim této a nasledujici kapitole zvysenou pozornost. Vyplati se vam to.
Termodynamika je nejen krasna, ale také tvori pilit fady aplikaci, zejména teorii smési
(kap. 5), fazovych rovnovah (kap. 6), chemickych rovnovah (kap. 7) a nékterych partii
elektrochemie (kap. 8).

3.1 Nulta véta termodynamicka

Nulta véta postuluje existenci teploty jako termodynamické veli¢iny. Jsou-li dva systémy
v tepelné rovnovaze, tj. pri kontaktu nedochézi k tepelnému toku z jednoho systému do
druhého, maji oba systémy stejnou teplotu. Déle se postuluje tranzitivni (pfenositelna)
vlastnost teploty: ma-li systém A stejnou teplotu jako systém B a systém B jako systém
C, pak také systém A ma stejnou teplotu jako systém C'. Chceme-li se presvédcit, ze dva
systémy maji stejnou teplotu, nemusime je k sobé prikladat, ale staci pouzit teplomér
(spravné by se mélo fikat teplotomér), ktery hraje roli systému B.

3.2 Prace a teplo

Prace a teplo jsou dvé rtizné formy pfenosu energie mezi systémem a okolim. Nejprve
se budeme v tomto oddile zabyvat praci.

Ve fyzice jste se seznamili s pojmem prace. V mechanice je definovana jako energie
potfebna na premisténi télesa z jedné polohy do druhé po zvolené dréaze. Existuje vice

1Termin termodynamickd véta, angl. law of thermodynamics, vznikl historicky; rozumi se tim po-
stuldt — nedokazatelné tvrzeni, jemuz vSichni véfime (napf. v euklidovské geometrii tvrzeni, ze dvé
rovnobézky se neprotinaji).
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Obr. 3.1: Vilec s pohyblivym pistem; p,, je vnéjsi tlak, p je tlak uvniti systému

forem prace jako transportu energie mezi systémem a jeho okolim. Pozdéji se sezna-
mite s praci elektrickou a povrchovou. V této a nasledujici kapitole se budete setkavat
vétsinou s praci objemovou.

3.2.1 Objemova prace

Objemova prace je prace spojend se zménou objemu z hodnoty V; na hodnotu V5
prostfednictvim vnéjsiho tlaku. Odvodme pro ni vztah. Uvazujme valec s pistem pohy-
bujicim se bez tfeni, viz obr. 3.1. Ve stfedoskolské fyzice jsme se ucili, ze mechanicka
prace je soucin sily plisobici na téleso a vykonané drahy. Presnéji prace W je

W= —/szmdx

kde symbolem F,, znac¢ime vnéjsi silu. Tlak je sila, ptisobici na jednotku plochy A,
Pvn = Fin/A a dz = dV/A, kde V je objem systému. Potom pro objemovou praci W,
plati

Va
Wobj = _/V1 Pvn dv (31)

kde py, je vnéjsi tlak, V; je pocatecni a V5 konecny objem. V dalsim textu budeme pro
jednoduchost vynechavat u objemové prace index op;. Indexem zvyraznime jen piipady,
kdy budeme uvazovat praci jinou nez objemovou.

Znaménko minus pted integrdlem v (3.1) souvisi s konvenci, Ze symbol W znaéi
praci dodanou do systému, jak je zavedeno v odd. 1.1. Jestlize bude systém ptisobenim
vnéjsiho tlaku stlacen, tj. Vo < V;, bude podle vztahu (3.1) W > 0; tedy energie bude
(ve formé préace) do systému dodéna. Pii expanzi, tj. Vo > Vi, bude W < 0; systém
bude odevzdavat energii do okoli.

3.2.2 Vratna a nevratna objemova prace

Oznac¢me symbolem p tlak uvniti systému, viz obr. 3.1. Jestlize p,, > p, bude dochazet
ke kompresi plynu, v opac¢ném ptipadé k jeho expanzi. Hrani¢nim piipadem je

D = Dvn
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Bude-li vnéjsi tlak nepatrné vétsi nez tlak systému, bude probihat velmi, velmi po-
mald komprese; v opacném pripadé velmi, velmi pomald expanze. V téchto ptripadech
hovofime o vratné praci. Neni-li tomu tak, hovofime o nevratné praci.

Vratna a nevratna prace je speciadlnim pripadem vratného a nevratného termodyna-
mického déje. Pfipominame, Zze vratny déj je takovy, pti kterém libovolné mala zména
vnéjsich podminek (zde vnéjsiho tlaku, pfipadné teploty) vede ke zméné sméru déje
(zde expanze = komprese).

Uvazovani vratného déje ma pro vypocet objemové prace tu vyhodu, ze obé veli¢iny
za integralem ve vztahu (3.1) se vztahuji k systému a integraci mizeme relativné snadno
provést, protoze tlak systému p = p(T, V) je dan stavovou rovnici. Pro vratnou praci
tedy misto vztahu (3.1) plati

Va
erat = - v pdv
1

Casto budeme v dal$im textu pouzivat diferencialni vztah

derat =P dV

Pokud nebude hrozit nebezpeci nedorozuméni, budeme index ,,; vynechavat.

Zde se poprvé setkdvate se symboly d a d. Velmi zhruba oba znamenaji infinitezimalné malé zmény.
Symbol dz znadi Gplny (totélni, exaktni) diferencial, dz nelplny diferencial. Integrdl Gplného diferencilu
z polateéniho do koncového stavu (uvaZujte, Ze z je funkci dalSich proménnych, nap¥. teploty a objemu)
nezavisi na cesté. Integral nelplného diferencidlu zavisi na cesté. Podrobnéjsi vyklad je v odd. 4.3.5.

3.2.3 Vypocet objemové prace v nékterych jednoduchych
pripadech

Uvedme nékolik piikladit vypoc¢tu objemové préce.

Prace proti konstantnimu vnéjsimu tlaku

Konéa-li systém praci proti stalému vnéjsimu tlaku, pak zfejmé plati
W= _pvn(‘/2 - ‘/1) [ vn]

Pfi expanzi systému do vakua (tj. py, = 0) je prace nulova.

Izobaricky vratny déj

Pti izobarickém vratném déji plati stejny vztah, kde p,, = p = konst.

Izochoricky déj

Pfi izochorickém déji (vratném i nevratném) je objemova prace vzdy nulova. Dokazte
sami!
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a) b)
p (1) A b 1)
(2 B e 2
Vl VZ |4 V1 V2 Vv

Obr. 3.2: Zavislost objemové prace na cesté

Izotermicky vratny déj

Uvazujme idedln? plyn, ktery izotermicky a vratné pfechézi z objemu V; na objem V5.
Ze vztahu (3.1) a py, = p = nRT/V plyne

1% Vz T
W=- 210d\/:—/2nRde—nRTlﬂVQ:nRTlnp2 [T, n] (3.2)
V1 Vl V ‘/1 p].

Nechf néplni systému je plyn, jehoz stavové chovani se ¥idi van der Waalsovou
stavovou rovnici (2.20)
nRT n%a
V—nb V2
Pro préci pii izotermickém vratném déji pak plati (integrujte sami; presvédéite se, zda
jste nezapomnéli integrovat)

V2 Vo —nb 9 ( 1 1
a

W=—- dV = —nRT1 — — — — T 3.3

p:

3.2.4 Zavislost prace na cesté

Pocitejme objemovou praci plynu pii ptechodu z poc¢atecniho stavu (1) daného hodno-
tami p; a V; do koneéného stavu (2) daného hodnotami ps a V5, viz obr. 3.2. Uvazujme
dvé cesty z (1) do (2). Prvni cesta, obr. 3.2a, vede pfes bod A; je to izobaricka expanze
z V1 na V3, nasledovand izochorickym prechodem z A do (2). Préce je

W=-p(Vo—V1)+0
Druha cesta vede pres bod B, viz obr. 3.2b. Prace je

W =0-pa(Va = V1)
Je zfejmé, ze prace jsou rizné, coz jednak plyne z porovnani rovnic, jednak je vizu-
alizovano vyznacenymi plochami na obrazku (pfipomerfime si, ze urcity integral ma
geometricky vyznam plochy).

Velikost prace tedy zavisi jak na pocatecnim a koneéném stavu, tak na cesté oba
stavy spojujici.
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3.2.5 Teplo

Teplo je vedle prace dalsi forma pfenosu energie mezi systémem a okolim. K pfenosu
dochazi jen pfi existenci teplotniho rozdilu mezi systémem a okolim. Teplo — prave tak
jako prace — zavisi v obecném pripadé nejen na pocatecnim a koneéném stavu, ale téz na
cesté oba stavy spojujici. Nema tedy totalni diferencial, infinitezimalni zménu znacime
proto symbolem d(). Plati u néj stejna znaménkova konvence jako u prace, viz odd. 1.1
a 3.2.1. Teplo predavané systémem do okoli méa zapornou hodnotu a teplo prijaté z okoli
do systému je kladné.

3.3 Formulace I. véty termodynamické

3.3.1 Vnitfni energie

Tu cast energie systému, ktera zavisi na vnitinim stavu systému, tj. na teploté, objemu,
slozeni a fazi, nazyvame vnitini energii a znac¢ime ji symbolem U. Do hodnoty vnitini
energie tedy neni zahrnuta kineticka a potencialni energie systému jako celku, ktery se
pohybuje v ur¢itém prostoru. Symbolem AU budeme znacit rozdil U — Uy, kde index 2
znaci koneény a index 1 pocatecni stav systému. Pokud nebude feceno jinak, budeme
v této kapitole vzdy pod pojmem systém rozumét uzavreny systém, systém nevymeénujici
hmotu s okolim.

Vnitini energie je stavovou funkci, tj. jeji hodnota zalezi pouze na daném stavu
systému a nikoliv na historii jeho vzniku, neboli na cesté z poc¢atecniho do kone¢ného
stavu. Jinymi slovy vnitini energie je funkci stavovych proménnych, které charakterizuji
termodynamicky stav systému. Stav jednoslozkového systému je z termodynamického
hlediska urcen latkovym mnozstvim uvazované latky n, teplotou 7' a objemem V',

U=U(T,V,n) (3.4)
Vnitini energie je extenzivni veli¢inou. Proto plati
U=nUxn(T,Vn)

kde U, je molarni vnitini energie, vnitini energie jednoho molu latky. V pfipadé
smési je molarni vnitini energie jesté funkci slozeni smési

U=nUxn(T, Vi, x1,22,...) (3.5)

kde x1, x5, ... jsou molarni zlomky charakterizujici slozeni smési.

3.3.2 Matematicka formulace I. véty termodynamické

Prvni véta termodynamicka postuluje existenci stavové funkce vnit¥ni energie a jeji
vazbu k teplu a praci, které systém s okolim vyméni béhem uvazovaného déje. Mate-
maticka formulace I. véty se pro uzavieny systém zapisuje v diferencialnim tvaru

dU = dQ +dw (3.6)




42 KAPITOLA 3. ZAKLADY TERMODYNAMIKY I

V pripadé objemové prace plati AW = —p,,dV. Je-li prace vratnd, plati

dU =dQ — pdV
Odtud mtzeme odvodit (zkuste sami) dulezity vztah

AU=Q [V] (3.7)
ktery tika, ze zména vnitini energie je rovna teplu dodanému do systému pii izocho-
rickém dé&ji, nekoné-li se ani jind prace nez objemova (objemova se nekoné, protoze

V' = konst).
Integralnim tvarem rovnice (3.6) je

AU =Q+W (3.8)

Vztah (3.8) i1k, ze zména vnitini energie uzavieného systému je rovna souctu energii,
které prosly hranici systému ve formé tepla nebo prace.

Dilezita je matematicka interpretace I. véty. Zatimco teplo a prace vyménéné mezi
systémem a okolim pri pfechodu systému ze stavu A do stavu B zaviseji nejen na uve-
deném pocatecnim a konecném stavu, ale téZ na zvolené cesté mezi stavem A a B,
soucet tepla a prace je dan rozdilem Ug — Uy, tj. zavisi pouze na pocatecnim a ko-
necném stavu. Souctem dvou diferencidlnich forem d@ a dW, kterym rikame netplné
diferencialy, vznikd v tomto pfipadé totalni (aplny) diferencial dU.

Jednim z bezprostiednich dtsledkt I. véty je tvrzeni: Zména vnitini energie izolo-
vaného systému je nulova. JestliZe totiz systém nevymeénuje s okolim ani energii (tj. ani
teplo ani praci) ani hmotu, pak ze vztahu (3.8) okamZité plyne uvedené tvrzeni.

Prvni véta termodynamicka je rozsifenim zakona zachovani energie na disipativni
systémy, tj. systémy vymeénujici s okolim teplo. Jestlize napi. systém prevzal z okoli
teplo @ (Q > 0), pak dle povahy déje pfeménil tuto energii bud jen na vzriist vnitini
energie systému, nebo jenom na praci (/W < 0) nebo v ur¢itém poméru na obé.

Z 1. véty termodynamické plyne nemoznost konstrukce perpetua mobile prvniho
druhu, tj. cyklicky pracujiciho stroje, kde by vykonana prace byla vétsi nez prijaté
teplo. Pro cyklicky dé&j plati AU = 0 (pocateéni a koncovy stav je stejny), a tedy

Q+W =0 (cyklicky dgj) (3.9)

Nicméné I. véta nezakazuje pfeménit pfi cyklickém dé&ji veskeré prijaté teplo (Q > 0)
na praci (W < 0). V kap. 4 pojednévajici o II. vété termodynamické si vSak ukazeme,
Ze to mozné neni.

Pokud bychom k danému stavu systému chtéli urcit hodnotu vnitini energie, museli
bychom zvolit néjaky referencni stav s danou hodnotou vnitini energie. Je to analo-
gické jako pri urcovani vysky hory. Vyska Snézky se bude ménit podle toho, zda jako
referenc¢ni stav nulové vysky zvolime Jaderské mote, Baltické mofte ¢i hladinu Vltavy u
Narodniho divadla. Libovtile ve volbé referen¢niho stavu nas v chemické termodynamice
netrapi, nebot experimentdlné lze urcovat pouze zménu vnitini energie AU, tj. rozdil
U — U; mezi dvéma stavy 1 a 2.
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3.3.3 Entalpie

Ve fyzikalné-chemické praxi se Casté€ji nez s vnitini energii setkavame s jinou termo-
dynamickou veli¢inou (stavovou funkci) entalpii, kterou oznacujeme symbolem H. Je
definovana predpisem

H=U+pV (3.10)

Vyménuje-li systém s okolim jen vratnou objemovou préci, je diferencidlnim tvarem
tohoto vztahu

dH = AU +d(pV) = dQ — pdV + pdV + Vdp = dQ + Vdp (3.11)

P¥i Gpravé rovnice jsme pouZili vzorec pro diferencidl soucinu funkci: d(ay) = zdy + ydz, srovnejte
s pfibuznym vztahem pro derivaci soucinu. Pro diferencidl souétu plati d(z + y) = dx + dy.

Ze vztahu (3.11) plyne (dokazte a srovnejte s (3.7))
AH=Q [p] (3.12)

slovy, zména entalpie je rovna teplu dodanému do systému pii izobarickém déji, nekona-
-li se jina prace nez objemova.

Protoze vnitini energie a objem jsou extenzivni veli¢iny, je také entalpie extenzivni
veli¢inou a u homogenniho systému plati

H=nH,(T,p)

kde H,, je molarni entalpie (tj. entalpie jednoho molu). V ptfipadé homogenni smési je
molarni entalpie jesté funkci slozeni smési, tj.

H=nH,(T,p,x,xs,...) (3.13)

3.3.4 Tepelné kapacity

Tepelné kapacity patii mezi termodynamické veli¢iny zakladniho vyznamu. Zhruba te-
¢eno je tepelna kapacita mnozstvi tepla potiebné na zvyseni teploty dané latky o jeden
stupeii. Jeji hodnota tedy vypovida o ohfivané latce. Cim je tepelna kapacita vyssi, tim
vice tepla budeme na ohrati potiebovat; z denniho Zivota mtzeme ocekavat, Ze napf.
tepelnd kapacita mramoru bude vyssi nez zeleza. Dtive nez budeme pojem tepelné
kapacity precizovat, uvedme priklad.

P¥iklad. Do litru vody (V = 1dm?) o teploté tyoqa = 20 °C bylo vhozeno m = 30g zeleza
o teploté tg, = 500 °C. Za predpokladu, zZe systém je izolovany, vypoctéte vyslednou teplotu.
Mérna tepelna kapacita (vztazena na gram) kapalné vody je Cpsp(H20) = 42JK - 1g™1
mérna tepelna kapacita zeleza C) g, (Fe) = 0,44JK'g~!. Hustota kapalné vody je p =
lgem™3.

Protoze systém je izolovany, je veskeré teplo uvolnéné pii ochlazeni Zeleza uzito k ohiéti
vody; v rovnovaze se teploty vyrovnaji. Musi tedy platit rovnice tepelné bilance, v tomto
pfipadé znama jako kalorimetricka rovnice

mevsp(Fe) : (tFe - t) = pVCp,sp(H2O) : (t - tvoda)
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Po dosazeni dostaneme rovnici
300,44 - (500 — ¢) = 1-1000 - 4,2 - (t — 20)

ze které plyne, ze rovnovazna teplota je t = 21,5°C. Tento zdanlivé piekvapujici vysledek
(teplota stoupla jen o malo) je dén relativné velkou hodnotou tepelné kapacity vody a jejim
velkym mnozstvim. [ |

Tepelna kapacita zavisi nejen na ohfivané latce a na jejim mnozstvi (je to exten-
zivni veli¢ina), ale i na tom, zda proces probiha pfi pevném tlaku, objemu ¢i za jinych
podminek. Zavisi rovnéz na teploté, viz dale.

Izobaricka tepelna kapacita C, pfi teploté T' a tlaku p je definovana predpisem
(uvédomme si, ze ) = AH, viz vztah (3.12))

OH
p
Analogicky definujeme izochorickou tepelnou kapacitu Cy (uvédomme si, Ze Q) =
AU, viz vztah (3.7))
oU
=== 1
av ( w)v (3.15)

Abychom eliminovali zavislost hodnoty tepelné kapacity na velikosti systému, definu-
jeme molarni tepelné kapacity vztahy

Cy

C
Cpm:; C'sziv

n

(3.16)

kde n je latkové mnozstvi v systému. Podobné jsou definovany mérné tepelné kapacity
vztazené na jednotku hmotnosti.

3.3.5 Vypocet tepla a prace z 1. véty termodynamické

Proberme nyni né€kolik prakticky dulezitych déji, se kterymi se budeme casto setkavat.

Izochoricky dé&j

V tomto pfipadé systém nekond ani nepfijimé praci (dohodli jsme se, Ze v této kapitole
budeme jako praci uvazovat jen objemovou praci)

Wobj == 0 {V]
Pro teplo plati tedy rovnice (3.7)
Qv =AU [V]

tj. systém vydava teplo (@ < 0) na tkor vnitini energie systému a naopak. Z definice
izochorické tepelné kapacity,

ou

or ).,
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plyne, ze teplo potfebné k ohrati latkového mnozstvi n homogenniho systému z teploty
T1 na teplotu 75 za konstantniho objemu V' je dano vztahem

Ty Ty
T1 Tl

Z této rovnice plyne, ze k vypoctu tepla na ohiati latky za konstantniho objemu, t;j.
izochorické zmény vnitini energie, potfebujeme znat zavislost Cy, = Cy(T'). Aproxi-
mujeme-li tepelnou kapacitu konstantou, dostaneme

AU == TLCVm(TQ — Tl) == n(Cpm — R)(T2 — T1>

Je-1li naptiklad zavislost molarni izochorické tepelné kapacity na teploté dana polyno-
mem

Cvm = (a — R) + bT + cT? (3.18)
dostaneme
b
AU =n|(a— R)(To = Th) + (T3~ TD) + 5 (13 — T7) (3.19)

Izobaricky vratny déj

Béhem tohoto déje je vnitini i vnéjsi tlak systému stejny a konstantni. Jestlize systém
kond ¢ pfijimé pouze objemovou praci, pak ze vztahu (3.1) pro praci plyne

Wops = =pAV [p = pua (3.20)
Teplo je pii tomto déji uréeno vztahem (3.12) a je rovno zméné entalpie pii tomto déji
Qp =AH [p]
Z definice izobarické tepelné kapacity
OH
Cp=|—==
= (ar)
p

plyne, Ze teplo potfebné k ohiati latkového mnozstvi n homogenniho systému z teploty
T1 na teplotu T, za konstantniho tlaku p je dano vztahem

T2 T2

Q,=AH=[ C,dT = n/ Con dT (3.21)
T1 Tl

Z této rovnice plyne, Ze k vypoctu tepla na ohrati latky za konstantniho tlaku, tj.

izobarické zmény entalpie, potfebujeme znat zavislost Cpy, = Cpm (7). Aproximujeme-li

tepelnou kapacitu konstantou, dostaneme

Qp = AH =nCpy, (1o — T1)
Je-li napriklad zavislost molarni izobarické tepelné kapacity na teplot€ dana polynomem
Cpm = a + bT + cT? (3.22)

dostaneme
c

ST -1) (3.23)

AH =n |a(Ty — Ty) + S(T22 —T?) +
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Adiabaticky déj
Jestlize systém nevymeénuje teplo s okolim, pak plati
W =AU Q=0 [ad.]

tj. veskera prace, kterou systém vykona (W < 0), jde na tkor sniZeni vnitini energie
systému a naopak veskerd prace dodana do systému (W > 0) se vyuZzije na zvySeni
vnitini energie systému.

Izotermicky vratny déj

Objemovou praci vypocteme ze stavové rovnice; napf. pro idealni plyn jsme spocitali
vrov. (3.2), ze W = —nRT In(V2/V1). Pfi vypoctu tepla vyuzijeme skuteénost, podle
které vnitini energie idealniho plynu za konstantni teploty nezavisi na objemu. Potom
podle prvni véty termodynamické (3.8) pro izotermicky vratny déj s idedlnim plynem
plati

V:
AU=0=Q+W =Q —nRThn ?2 ([T, id. plyn, vratny d&j) (3.24)
1

Jesté jednou zdiaraznujeme, ze tento vztah pro vypocet tepla u izotermického déje plati
pouze pro idealni plyn.

3.4 Aplikace I. véty termodynamické na idealni
plyn

Jak jiz bylo FeCeno, zavisi vnitini energie idealniho plynu jen na teploté a latkovém
mnozstvi (tj. nezavisi na objemu ani tlaku),

U =nUy(T) (id. plyn) (3.25)

Z definice entalpie a stavové rovnice idealniho plynu Ize snadno dokazat, ze totéz plati
pro entalpii

H=U+pV =U+nRT = H =nHy(T) (id. plyn) (3.26)

MiiZzeme se rovnéz jednoduse presveédcit, ze ani tepelné kapacity idealniho plynu neza-
viseji na tlaku nebo na objemu (zkuste sami).

3.4.1 Mayeruv vztah

Zde odvodime vztah mezi izobarickou a izochorickou tepelnou kapacitou platny pro ide-
alni plyn. Vyjdeme z rovnice (3.26), kterou zderivujeme podle teploty za konstantniho

tlaku,
OH\  (0U+nRT)\  (oU
<8T>p< aT )p <8T>p+nR
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Derivace na levé strané rovnice je podle definice izobaricka tepelna kapacita. Pro deri-
vaci na pravé strané plati (protoze U nezavisi na objemu ani tlaku, je jedno, jestli podle
T derivujeme za konstantniho objemu ¢i tlaku)

oU\ _(ou\ _du _,
or), ~\or), dr "

Cp:CV—i—nR

Potom

neboli

Com =Cym + R (id. plyn)

Tato rovnice se nazyva Mayerovym vztahem.

Teplo potfebné k ohiati uzavieného plynného systému o jeden stupen za konstant-
niho tlaku je tedy veétsi nez teplo potfebné k dosazeni téhoz efektu za konstantniho
objemu. Ze stavové rovnice idealniho plynu vyplyva, Ze pro izobaricky déj je v uzavre-
ném systému zvyseni teploty vzdy doprovazeno zvysenim objemu. Cést tepla dodaného
do systému se tedy musi vyuzit na objemovou praci.

3.4.2 Adiabaticky vratny déj a Poissonovy rovnice

Rada chemickych procesti v priimyslu probih4 za adiabatickych podminek (ekonomicky
vyhodné, neni tfeba teplo ani odebirat, ani dodavat). Za adiabatické mtizeme povazovat
také velmi rychlé déje (napt. exploze), u kterych rychlost, jakou se teplo reakei uvoliiuje,
znacné prevysuje rychlost jeho odvodu do okoli.

V dalsim textu odvodime vztahy mezi stavovymi proménnymi p, V', T' pro adiaba-
ticky vratny d€j v uzavieném systému, tzv. Poissonovy rovnice. Pfedpoklady, za kterych
uvedené rovnice plati, budou ziejmé z jejich odvozeni.

Pro adiabaticky déj plati

dU = dw

Kona-li se jen objemova prace a d€j je vratny, pak
dU = —pdV

Po dosazeni za tlak ze stavové rovnice idedlniho plynu mame

B nRT
1%

Upravme levou stranu rovnice. Molarni vnitini energie idealniho plynu je funkci jen
teploty. Ze vztahti (3.15) a (3.16) vyplyva, ze dU = nCy,dT. Mizeme tedy psét
dV

CymdT = —nRT—-
nly n v

kde na pravé strané rovnice jsme za tlak dosadili ze stavové rovnice idealniho plynu.
Nyni zkratime n a separujeme proménné 7" a V' a dostaneme (zkuste)
dT dV

dU = dVv
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Zavedme Poissonovu konstantu vztahem

Com
= —— 2
K Co (3.28)

a predpokladejme, Ze tepelné kapacity, a tedy ani x, nezaviseji na teploté. Vztah (3.27)
1ze upravit do tvaru (upravte sami)

dT dVv
——=(k—1)— 2
== (-5 (329)
Integraci této rovnice obdrzime
T Va
In—=(k—1)In—
n T (k—1)In v,
coz upravime na
ﬁ B <‘/2>/€—1
T, \W
TV" ' = konst (3.30)

kde index 1 znaci pocatecni a index 2 konec¢ny stav. Posledni rovnice se nazyva Poisso-
novou rovnici v proménnych 7', V. Udava vztah mezi teplotou a objemem pri vratném
adiabatickém déji. Konstantu na pravé strané rovnice miizeme urcit napft. z poc¢atec¢niho
stavu jako soucin absolutni teploty a celkového objemu systému umocnéného na x — 1.
Hodnotu tlaku v kazdém bodé adiabatické T-V ktivky lze dopocitat ze stavové rovnice
idealniho plynu.

Dosazenim za T nebo za V' ze stavové rovnice idealniho plynu do (3.30) dostaneme
dvé dalsi Poissonovy rovnice

pV" = konst (3.31)

Tpi=/% = konst (3.32)

kde stejné znacené konstanty na pravych stranach rovnic (3.30)—(3.32) jsou numericky

(3.32) nebo (3.30); jen se lépe pamatuje. Ostatni potfebné rovnice si lehce odvodime.
Piiklad. Chceme-li napf. pocitat zménu teploty s tlakem pii vratné adiabatické kompresi,

potifebujeme rovnici, ve které vystupuji p a T' a nikoliv V, za V tedy do (3.31) dosadime
V =nRT/p:

RT\"
pV* =p <np ) = (nR)" Trpt~" = konst

Protoze (nR)" je konstanta, dostaneme 7"p'~" = konst, coz je (po umocnéni na 1/x) ekvi-
valentni rov. (3.32). |

Ze vztahu (3.32) a k > 1 je zfejmé, Ze pii vratné adiabatické expanzi klesa tep-
lota systému (rostouci hodnota objemu systému musi byt dle vySe uvedeného vztahu
kompenzovana snizujici se teplotou). Naopak pii vratné adiabatické kompresi teplota
vzrista.

Pamatujte si, Ze Poissonovy rovnice (3.30)—(3.32) plati jen za néasledujicich podmi-
nek:
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a) adiabaticky vratny déj,
b) idedlni plyn,
c) tepelné kapacity nezaviseji na teploté,
d) kond se jen objemové préace.
Neni-li jedina z nich splnéna, Poissonovy rovnice neplati.
Na zavér zdiraznime, ze pro praci pii vratném adiabatickém déji plati

W =AU

Stejny vztah samoziejmé plati i pro nevratny adiabaticky déj, ktery probereme az
v magisterském kurzu.

3.5 Termochemie

V tomto oddilu se budeme zabyvat stanovenim tepla vyménéného s okolim pii priubéhu
chemické reakce.

Pti zapisu chemické reakce budeme (podle toho, co bude pro nas el vhodnéjsi)
pouzivat jednu ze dvou moznych forem. Prvni z nich predstavuje klasicky zapis chemické
reakce ve tvaru

aA+bB+... — ¢cC+dD+... (3.33)

kde velké pismeno symbolizuje latku a malé pismeno stechiometricky koeficient.
7, divodu snadného zapisu vyslednych vztahti budeme chemickou reakci zapisovat téz
ve formé

k
0=> uR; (3.34)
=1

kde R; je symbol pro i-tou latku, v; je stechiometricky koeficient pfislusny i-té latce
a symbol — jsme nahradili ,matematickym® rovnitkem. Budeme dodrzovat amluvu,
ze v; < 0, jestlize i-tou latkou je vychozi latka (tj. reaktant, latka vyskytujici se pti
béZném zapisu na levé strané chemické reakce) a v; > 0, jedné-li se o produkt reakce.
Symbolem £ znacime pocet latek v systému. Klasicky zapis reakce, naptiklad

budeme dle (3.34) chapat v ekvivalentni formé

pfi¢emz nezalezi na poradi latek na pravé strané vztahu (3.36).

Reakénim teplem (@), chemické reakce (3.33) budeme rozumét teplo, které vy-
méni systém s okolim, aby za konstantni teploty (izotermicky) zreagovalo a moli latky
A podle uvedené rovnice. Tato definice vyzaduje nékolik poznamek. Za prvé je ziejmé,
ze slovni vazbu ,zreagovalo a molu latky A“ 1ze ekvivalentné nahradit vazbami ,zrea-
govalo b moli latky B* ¢i ,vzniklo ¢ mold latky C“ atd. Dale by mélo byt zfejmé, ze
takto definované reakéni teplo neni urceno jednoznacné, nebot jeho velikost bude zéle-
Zet mimo jiné na tom, zda reakce probiha izotermicky a izobaricky nebo izotermicky a
izochoricky.
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Reakéni teplo je vztazené na zreagovanych a mola latky A. Jestlize vynasobime
levou i pravou stranu chemické reakce (3.33) dvéma, pak hodnota @), se zdvojnasobi,
nebot zreagovalo dvojnasobné latkové mnozstvi vychozich latek.

Stechiometrické koeficienty v zapisech chemickych reakci jsou bezrozmérné veliciny.
Vyjadiuji jen, ze pocty atoml vSech prvkia ve slouceninach reaktantl jsou rovny po-
¢tu atomi vSech prvka ve slouceninach produkti. Definujme pojem reakéni obrat.
Reakénim obratem rozumime déj (tj. chemickou reakci), pfi kterém zreagovalo a mold
latky A, b mola latky B, ... na ¢ molu latky C, d molu latky D, ... Reakéni teplo je
vztazeno na reakéni obrat, z ¢ehoz plyne jeho rozmér Jmol™!; index ,, vSak jiz u Q,
zpravidla nepiSeme.

V nasledujici jiz jednoznac¢né definici vyuzijeme skutec¢nosti, zZe pti izobarickém déji
(viz (3.12)) je teplo vyménéné s okolim rovno zméné entalpie, ) = AH.

Standardni reakéni entalpie A, H°,, je reak¢ni teplo chemické reakce, ktera pro-
biha za dané konstantni teploty a za standardniho tlaku 101,325 kPa (novéji 100 kPa).
Reagujici latky (tj. reaktanty i produkty) jsou ve svych standardnich stavech. Pokud se
reakce Ucastni plyny, predpoklada se jejich idealni chovani. Standardni reakéni entalpie
je pro danou reakci funkci pouze teploty. Je-li A Hy < 0, fikdme, ze reakce je pro
danou teplotu exotermicka (teplo se uvoliiuje), v pfipadé A,H: > 0 hovofime o en-
dotermické reakci (teplo se spotiebovava). Podobné jako reakéni teplo je standardni
reakéni entalpie molarni veli¢inou, coz zdiraziujeme indexem .,; v literatutfe se vSak
tento index zpravidla vynechava a pise se jen A, H®, ve starsi literatufe pak AH? nebo
AH? aj.

Hornim indexem ° zde zavedenym budeme i nadale opatfovat veli¢iny tykajici se
zvoleného standardniho stavu. Nelekejte se; je to jen zkratka misto zdlouhavého zapisu
za standardniho tlaku, idedlniho chovani (u plyni ¢ roztoki) atd. Presnéjsi definice
budou uvedeny déle (kap. 5 a odd. 7.2.2 a 7.2.3).

ProtoZe pojem standardni reakéni entalpie je v termochemii fundamentélni (a tedy
i ve vSech oborech chemie, které termochemii vyuzivaji), je nutné tomuto pojmu dobie
rozumét. Jestlize napt. v literatuie naleznete idaj

2A+3B — 4C  (AH2(1000K) = —200 kJmol~?) (3.37)

pak tim ziskavéte nasledujici informaci: cheete-li, aby reakce (3.37) probihala pii kon-
stantni teploté 1000 K a konstantnim tlaku 101,325 kPa a aby zreagovaly 2mol latky A
(¢i 3mol latky B, ¢ vznikly 4mol latky C), musite ze systému odebrat teplo 200 kJ.
Technolog ziskava napt. informaci, Zze s vyrobou 10mol latky C je za vyse uvedenych
reakénich podminek spojen odbér tepla 500kJ. Pokud by teplo neodebiral, tj. neu-
moznoval pfevod tepla ze systému do okoli, v systému by doslo ke zvyseni teploty.
Chlazenim se udrzuje konstantni teplota v systému. Podminka konstantniho tlaku je
obvykle automaticky splnéna konstrukci reaktoru.
Naopak udaj

A+2B — 4C+D  (AH(750K) = 300kJ mol~!) (3.38)

fika, Ze chcete-li udrzet izotermicky (750 K) a izobaricky (101,325 kPa) pribéh reakce
(3.38), je vyroba 4mol latky C spojena s dodénim tepla 300kJ do systému. Pokud
by se tak neucinilo, teplota systému by se snizovala. Je lhostejné, zda dodané teplo
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vztahujeme na 4mol vzniklé latky C ¢ 1mol latky D ¢ 1mol zreagované latky A ¢i
2mol zreagované latky B, nebof napi. dodané teplo potfebné ke zreagovani 10mol
latky B je stejné jako ke vzniku 20 mol latky C. Obdobné jako v minulém ptikladé
se dodavanym teplem udrzuje konstantni teplota, zatimco konstantnost tlaku vyplyva
z konstrukce reaktoru.

Jak z vylozeného vyplyva, je tdaj o standardni reakeni entalpii A, H? velmi du-
lezity v mnoha aplikacich. Casto vSak byva rfizné nazyvan: standardni reakéni teplo,
standardni zména reak¢ni entalpie, izobarické reakéni teplo a nékdy téz nepresné jako
reakéni teplo C¢i tepelné zabarveni reakce atd. Pro cteni literatury je nutné tyto na-
zvy znat. V téchto skriptech se vsak dtisledné pridrzime korektniho nazvu standardni
reakéni entalpie.

Z 1. véty termodynamické plyne (viz vztah (3.7)), Ze pro izochoricky déj je teplo
vyménéné mezi systémem a okolim rovno zmeéné vnitini energie béhem tohoto déje.
Proto analogicky jako jsme definovali standardni reakeni entalpii A, H;, definujeme i
standardni reakcéni vnitini energii A, U; . Jestlize zanedbame objem kondenzova-
nych latek oproti objemu plynnych latek a pro plynné latky pouzijeme stavovou rovnici
idealniho plynu, pak ze vztaht (3.10) a (3.26) dostaneme

AU =AH, —v®RT V8 =3y, (3.39)
(8)

kde v uvedené sumé séitdme pouze pres plynné latky (g). Jako pfiklad uvazujme reakci
uvedenou ve vztahu (3.38), pfi¢emz vSechny zicastnéné latky jsou v plynném stavu.
Protoze zreagovani 1mol latky A (¢i 2mol latky B ¢ vznik 4mol latky C atd.) je
doprovézeno nértistem latkového mnozstvi plynné faze v systému o 2mol, je v(® = 2.
Pokud by ovSem napt. latka C byla v kapalném ¢ pevném stavu, pak v® = —2.
Protoze vztah (3.39) umoziuje snadny pfepocet mezi obéma standardnimi reakénimi
veli¢inami, budeme se nadéle zabyvat pouze problematikou stanoveni A, Hy.

3.5.1 Standardni sluc¢ovaci a standardni spalna entalpie

Nejprve definujme pojmy slucovaci reakce a standardni slucovaci entalpie.

Slucovaci reakce latky A je reakce, pri které vznika jeden mol této latky z prvku.
Aby byla tato definice jednozna¢nd, je nutné doplnit, ze prvky se uvazuji ve skupenstvi
a molekulové formé, které jsou pfi uvazované teploté (obvykle 298,15 K) a standardnim
tlaku nejstabilnéjsi. Pro plyny uvazujeme stavovou rovnici idealniho plynu.

Standardni slucovaci entalpie Ay H;, je rovna standardni reakéni entalpii sluco-
vaci reakce. V literatufe a hlavné v praxi se lze téz setkat s nazvy jako napft. standardni
slucovaci teplo ¢i pouze slucovaci teplo. V téchto skriptech se budeme drzet vyhradné
nazvu standardni slucovaci entalpie. Jak ukadzeme v pristim oddile, hodnoty standard-
nich slucovacich entalpii maji klicovou roli v termochemii.

Uvedme né&kolik prikladi slucovacich reakei:

Hy(g) +50:(g) — H:0(g)
Hy (g) +502(g) — H0() (3.40)
sN2 (g) +2H, (g) + 5 Cl(g) — NH,CI(s)
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C (s, grafit) + Oz (g) — CO2(g) (3.41)
S (s,rthombicka) + Oz (g) — SO2(g) (3.42)
P(s,bily) + 5 Ha (5) — PHs(g)

Prvky H, O, N, Cl vystupuji ve slucovacich reakcich vzdy ve formé dvouatomovych
plynnych molekul. Nejstabiln€jsi pevnou modifikaci uhliku je grafit.

U ostatnich prvki neni vzdy v literatufe dodrzovana shora uvedena konvence. To je ukdzano na prikladu
poslednich dvou slucovacich reakci. Ve vétsiné termodynamickych tabulek vystupuje ve slu¢ovacich reakcich
latek obsahujicich siru koso¢tvereéna (rhombickd) modifikace pevné siry, coz je v souladu s vySe uvedenou
konvenci. Existuji vSak datové monografie, kde ve slu¢ovacich reakcich vystupuje plynna sira S, (g). Analo-
gicky je tomu i u latek obsahujicich fosfor. Pri teploté 298,15 K a normalnim tlaku je nejstabilnéjsi modifikaci
Cerveny fosfor. Presto se Ize setkat s datovymi monografiemi, kde ve sluovacich reakcich vystupuje bily
fosfor. Tyto skutecCnosti je nutné miti na paméti a pred praci s novou sbirkou dat je nutné si ovéfit, zda se
hodnoty standardni slucovaci entalpie vztahuji ke stejnému stavu a modifikaci prvk(, s jakymi jsme dosud
pracovali. V pristim oddile ukaZzeme, jak lze prepocitdvat hodnoty standardni sluovaci entalpie vztazené
k riznym modifikacim uvazované latky.

Z definice standardni slucovaci entalpie vyplyva, ze standardni slucovaci entalpie
prvki v nejstabilnéjsi modifikaci je pri vSech teplotdch rovna nule.

Spalnou reakci definujeme pouze pro latky, které reaguji s kyslikem za vzniku
COgq, HyO a eventualné dalsich definovanych latek (obvykle SOs, Cly nebo HCI, Ny
nebo nékterého oxidu dusiku). Na levé strané chemické reakce vzdy uvazujeme 1mol
spalované latky.

Standardni spalni entalpie Ay, H;, je pak rovna standardni reakéni entalpii
spalné reakce. Protoze standardni spalna entalpie se vétsinou uvadi pro 298,15 K, kdy
voda je pfi standardnim tlaku termodynamicky stabilni jako kapalina (tj. tlak nasy-
cené vodni pary je mensi nez je standardni tlak), je jako produkt spalné reakce vzdy
uvazovana HoO (1). V literatufe i v praxi se mizeme misto pojmu standardni spalna en-
talpie setkat s méné presnym, le¢ velmi rozsitenym nazvem spalné teplo. Nadale budeme
disledné uzivat nazvu standardni spalna entalpie.

Jak vyplyva z definice, je standardni spalna entalpie produkti spalné reakce rovna
nule (napf. Agpa 42 (CO2(g)) = Agpar Hi (H20 (1)) = 0).

Jako priklad spalné reakce s hodnotou standardni spalné entalpie uvedme reakci

CH4 (g) + 2 02 (g) — C02 (g) + 2 HQO (l) (AspalHren(298,15 K) = —890,3 kJ mol_l)
(3.43)
Hodnoty standardnich spalnych entalpii uhlovodik® a jejich derivatt jsou v absolut-
nich hodnotach obvykle ,velka ¢isla“ v porovnani s absolutnimi hodnotami standard-

nich slucovacich entalpii tychz latek. Naptiklad slucovaci entalpie methanu ma hodnotu
AgH? (298,15K) = —74,8kJ mol .

V nékterych p¥ipadech splyva spalnd a sluCovaci reakce (viz reakce (3.40), (3.41) a (3.42)). Pak stan-
dardni sluéovaci i spalnd entalpie jsou Ciselné totozné, ale vztahuji se k riznym latkdm, napriklad u (3.40)
se jednd o slucovaci entalpii vody a zaroven o spalnou entalpii vodiku.

V praxi se muzeme setkat s pojmem vyhfevnost, ktery se uvadi v norméch a
predpisech CR. Vyhievnost je rovna absolutni hodnoté standardni spalné entalpie s tim,
ze ve spalné reakci vystupuje jako produkt vodni para HoO (g) a nikoliv HyO (1).
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3.5.2 Hessuv zakon

Jak jiz bylo zdtiraznéno, teplo vyménéné mezi systémem a okolim za konstantniho tlaku
je rovno rozdilu entalpie systému v konecném a poc¢ateénim stavu. Z tohoto diivodu tedy
nezalezi na cesté, po které realizujeme proces od pocatecniho do konec¢ného stavu, ale
zalezi pouze na onéch dvou stavech.

Uvazujme obecnou chemickou reakei (3.34) s nésledujici zvolenou reakéni cestou:
za dané teploty a standardniho tlaku nejprve rozlozime vychozi latky na prvky a poté
z téchto prvki vytvorime produkty. Pro danou teplotu plati

k
AHS =S v AgHS, (3.44)
=1

Vztah (3.44) je velmi diilezity. Rik4, Ze nemusime tabelovat standardni reakéni entalpie
jednotlivych reakci, ale postaci tabelovat standardni slucovaci entalpie Cistych latek.
Jestlize chemicka reakce obsahuje latky, pro které existuje standardni spalna entalpie,
l1ze myslenkové nejprve vstupni latky spalit na produkty spalné reakce a pak je nechat
zreagovat na produkty ptivodni reakce. Ziejmé pak plati

k
AHS == v Aga HS (3.45)

i=1

P¥imé pouziti vztahu (3.45) je v souCasné praxi omezené, nebot v termodynamickych
tabulkach jsou tabelovany predevsim standardni slu¢ovaci entalpie a nikoliv standardni
spalné entalpie. Vyznam standardnich spalnych entalpii spoc¢iva pfedevsim v tom, ze
jsou snadno experimentalné dostupné a Ze z nich mohou byt urc¢ovany standardni slu-
covaci entalpie.

Z linearni algebry vyplyva moznost zobecnit (3.44):

Jestlize reakce R je linedrni kombinaci reakci Ri, Ro, R3, ..., pak
standardni reakéni entalpie reakce R je toutéz linearni kombinaci stan-
dardnich reakénich entalpii reakci Ry, Ro, Rg, ...

Matematicky ditkaz tohoto tvrzeni, které se nazyva Hessuv zakon, podévat nebudeme,
ale na trech ptikladech si ukazeme jeho pouzitelnost.

Priklad. Predpokladejme, Ze pii zvolené teploté zname standardni reakéni entalpie reakci

C+H,0O — CO+H, (reakce Rj)
C+0y — COy (reakce Ro)
C+ % 0y — CO (reakce Rg)

kde s vyjimkou pevného uhliku jsou ostatni latky plynné. Mame pri téze teploté urcit stan-
dardni reakéni entalpii reakce

CO+HyO — CO3+ Hy (reakce R)
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Lze se presvédcit, ze plati

R=Ri+R2—-2R3

7 Hessova zakona pak vyplyva

AHG (R) = AcHy (R1) + AcHy (Re) — 2AHy, (Rs)

Priklad. Jako dalsi aplikaci Hessova zdkona uvedme prepocet standardni spalné entalpie
methanu (viz (3.43)) pti 298 K na vyhfevnost pfi téze teploté.

Jak jiz bylo feCeno, vyhifevnost methanu je rovna absolutni hodnoté standardni reakéni
entalpie reakce

CH;+205 — CO3+2H50 (g), (3.46)

kde je explicitné zdiraznéno, Ze téz voda se uvazuje v plynném stavu. Reakce (3.46) je souc¢tem
spalné reakce (3.43) a dvojnasobku ,reakce fazového pfechodu‘

H,O (1) — H20(g)
Standardni reak¢ni entalpie této ,reakce“ se nazyva standardni vyparné entalpie a je rovna
AvypHe = Aq(H20 (g)) — Aq(H20 (1)) = (—241,8) — (—285,8) = 44,0kJ mol !

Standardni reakéni entalpie reakce (3.46) je tedy rovna —890,3 + 2 - 44,0 = —802,3kJ mol 1.
Odtud jiz z definice vyhfevnosti plyne, ze vyhfevnost methanu pti 298 K je 802,3kJ mol~!.
Vsimnéte si, ze vyhfevnost je mensi nez spalnd entalpie (v absolutni hodnoté). [ |

Priklad. Tento piiklad se tyka prepoctu AgH? pii zméné skupenstvi ¢i modifikace chemic-
kého prvku ve slucovaci reakci. Z odvozeni vztahu (3.44) je ziejmé, Ze veskeré latky musi byt
ve slucovacich reakcich generovany ,stejnymi prvky“. Uvazujme nésledujici reakce pfi teploté
298K

P (s,bily) + 5 Cly (g) — PCl5(g)
P (s,bily) — P (s, cerveny)

Na levych stranach rovnic vystupuje bily fosfor. Vzhledem k nému je standardni slucovaci
entalpie chloridu fosfore¢ného PCl; (g) rovna —374kJmol~! a standardni slucovaci entalpie
¢erveného fosforu —17,4kJmol™!. Uréete AgH¢, chloridu fosforeéného PCls (g), jestlize ve
sluCovaci reakci vystupuje ¢erveny fosfor.

Slucovaci reakce vztazena k ¢ervenému fosforu zfejmé vznikne odectenim druhé reakce od
prvni. Pozadovana standardni slucovaci entalpie PCl5 (g) je tedy rovna —374,5 — (—=17,4) =
—357,1 kJmol . n
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T IIIJ - \IV

aA+bB cC+dD

Obr. 3.3: K odvozeni Kirchhoffova zédkona

3.5.3 Kirchhoffuv zakon

Jak bylo uvedeno, je standardni reakéni entalpie funkci pouze teploty. Cilem vykladu
tohoto oddilu je odvodit zavislost A,HS = A HZ (T') a naucit se pfepocitavat reakéni
entalpie z jedné teploty (napt. 298 K) na jinou.

Standardni reakéni entalpie A, H, (T') pfi teploté T (viz obr. 3.3) je definovéana tak,
Ze prislusné reakce, napt.

aA+bB — ¢C+dD (3.47)

probéhne pfi teploté T'. To znamend, ze vychozi latky o teploté T' (stav III na obr. 3.3)
se preméni podle chemické reakce na produkty, které maji stejnou teplotu T (stav IV).
Vztah pro A, Hy, (T') odvodime na zakladé skutecnosti, ze entalpie je stavova veli¢ina
a jeji zména nezavisi na cesté. Uvazujme prechod vychozich latek o teploté 17 (stav I)
do stavu IV na obr. 3.3, ktery odpovida produktim o teploté T'. Ze stavu I do stavu
IV se muze soustava dostat napt. témito dvéma zplisoby:
a) bud a molid latky A spolu s b moly latky B ohfejeme z teploty T} na teplotu T
a poté nechdme probéhnout reakei (3.47) pii teploté T,
b) nebo nechdme probéhnout reakci (3.47) pii teploté T a poté ohfejeme ¢ molt
latky C a d mola latky D z teploty 771 na teplotu 7.
Protoze teplo vyménéné mezi systémem a okolim za konstantniho tlaku je rovno
zméné entalpie a zavisi proto pouze na pocatecnim a konec¢ném stavu, musi byt vymeé-
néné teplo pfi obou cestach stejné. Pro prvni cestu plati

Q) = a/ ol dT+b/ o o(T)dT + AH(T)
a pro druhou
Qs = AHE(T?) +c/ " T)dT+d/ o o(T)dT (3.48)

Ze vztahu ()1 = Q) pak plyne

T
AHE(T) = AHE (T)) + /T ACE(T)dT (3.49)
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kde
ArC;m = CCZ c+dCs p—aC? © (3.50)

m p pmA pmB
U obecné reakce pfi pouziti zépisu (3.34) zfejmé plati

pmi

ACE(T) = fj v,C° (T) (3.51)

Vztah (3.49) pfedstavuje Kirchhoffav zakon v integralni formé. Umoziiuje vypo-
et standardni reakéni entalpie pii teploté T', zname-li A H? (T}) a teplotni zévislosti
molarnich tepelnych kapacit vSech zicastnénych latek.

Kirchhoffuv zakon mtizeme odvodit jesté jinak. Z definice izobarické tepelné kapacity

(3.14) plyne
OHy,
( oT )p = Cm

OAH?,
oT

a odtud

> = ACEL (3.52)
p

Tento vztah se nazyva Kirchhoffovym zakonem v diferencialni formé. Jeho inte-
graci dostaneme integralni tvar, rovnici (3.49).

Protoze hodnota tepelné kapacity za konstantniho tlaku je u ¢isté latky vzdy kladné
¢islo, je entalpie cisté latky vzdy (viz (3.21)) rostouci funkei teploty. Vyraz A.Cy | je
vsak dan souctem vyrazii, z nichz alespon jeden je kladny a alespon jeden je zaporny.
Zévislost A,C5 na teploté v daném teplotnim intervalu ptedstavuje v konkrétnich
pripadech funkci kladnou, zapornou, ménici znaménko na daném intervalu, prochazejici
jednim ¢i dvéma extrémy atd. Z praktického hlediska je napi. zajimava teplota (pokud
existuje), pro kterou je A,Cp rovno nule. Jak vyplyvéa z (3.49), je pak v okoli této
teploty hodnota standardni reakéni entalpie konstantni (mé zde extrém).

Na tomto misté je vhodné pfipomenout, ze pii aplikaci Kirchhoffova zakona (3.49)
nejlépe postupujeme tak, jak je zapisem vztahu naznaceno, tj. nejprve z jednotlivych
moldrnich tepelnych kapacit vytvoiime (viz vztah (3.51)) funkei A,Cj, (T) a teprve
poté integrujeme.

3.5.4 Adiabaticka teplota reakce

Rada zajimavych exotermickych reakci probiha za adiabatick§ch podminek, kdy reagu-
jici systém nevyménuje s okolim teplo. Za adiabatické mtizeme casto povazovat velmi
rychlé reakce (napf. exploze), kdy odvod tepla do okoli je mnohem pomalejsi nez je
teplo produkované reakci. V technologické praxi se uplatiuji adiabatické reaktory, ve
kterych neni v pribéhu reakce odvadéno z reaktoru teplo. Veskeré uvolnéné teplo se
tedy spotfebuje na ohfev produktii reakce. Divody mohou byt bud ekonomické (od-
vadéni tepla prodrazuje vyrobu) nebo fyzikalné-chemické (vyssi teplota napf. zvySuje
rychlost chemické reakce) nebo vynucené (napt. reakce probihé tak rychle, Ze se teplo
nestac¢i odvadét) atd.
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V tomto oddile se budeme zabyvat stanovenim adiabatické teploty exotermické re-
akce, ktera probiha za konstantniho standardniho (atmosférického) tlaku. Pro zjedno-
duseni vypoctu budeme predpokladat aplnou chemickou preménu dle uvazované reakce.
Postup budeme demonstrovat na prikladu horeni, kdy uvazovanou reakci je spalna re-
akce (viz odd. 3.5.1) s tim, Ze produktem misto kapalné vody je vodni para. Pro jednodu-
chost budeme dale predpokladat, ze spalovana latka a oxida¢ni médium jsou do systému
(reaktoru) pfivadény za teploty 7. Oxida¢nim médiem se rozumi smés plynnych latek
obsahujici kyslik, pricemz vstupni pomér mezi latkovym mnozstvim spalované latky a
oxida¢niho média je pevné dan. Typickymi priklady oxidacniho média jsou cisty kyslik
nebo vzduch. Bez ijmy na obecnosti budeme ptfedpokladat na vstupu 1 mol spalované
latky a dostatecné latkové mnozstvi oxidac¢niho média umozinujici spaleni jednoho molu
spalované latky.

Jestlize veskeré uvolnéné teplo se vyuzije na zvyseni teploty produktii, pak vysledna
teplota v adiabatickém systému (reaktoru) se nazyvéa adiabatickou teplotou reakce;
pokud se jedna o hofeni, pouziva se nazev teoreticka teplota plamene.

Za izobarickych podminek nezavisi vyménéné teplo () na cesté a je rovno zméné

entalpie. Potom plati
Q=AH=0 (3.53)

coz je vztah, ze kterého urcime adiabatickou teplotu reakce.

Jak vsak spocitat zménu entalpie, jestlize reaktanty maji teplotu 75, hodnoty re-
akéni entalpie jsou tabelovany pri teploté 77, a produkty maji neznamou teplotu 1,47
Opét, jiz po mnohokrat, pfipominame, Ze zmény stavovych veli¢in nezaviseji na cesté
od vychoziho do kone¢ného stavu. Mizeme si tedy predstavit, ze dé€j probiha napf.
v nasledujicich etapach:

1. Nejprve zménime teplotu reaktanti (spalované latky a oxida¢niho média) z T5
na teplotu 7 (teplota, pii které jsou tabelovany spalné ¢i slucovaci entalpie,
zpravidla T3 = 298 K). Teplo vyménéné pii tomto déji oznac¢ime symbolem ().
Bude-li T, > Tj, potom se teplo uvolni, @); < 0. V opacném pripadé se do
systému doda, Q1 > 0. Zduvodnéte!

2. Nechame pii teploté T shofet spalovanou latku na CO; (g), HoO (g), pfipadné
SO2, Ny atd. Tim se uvolni teplo QQ; (Q2 < 0).

3. Zvysime teplotu produktl z teploty 7T} na nezndmou adiabatickou teplotu T,q.
K tomu potiebujeme dodat teplo Q3 (Q3 > 0).

Hodnotu neznamé adiabatické teploty 1,4 pak ur¢ime z rovnice

Q1+ Q2+ Qs=AH=0 (3.54)
kde
Ty T>
Ql = / Z nzO;mldT = _/ Z TZZC;mZdT
T reaktanty Ty reaktanty
QQ = nAerl(Tl) (355)
T,
o = [* ¥ acar
Ty produkty

Na pravé strané rovnice pro (1 resp. ()3 vystupuje suma, ve které se s¢ita pres vSechny
reaktanty resp. pres vSechny produkty. Symbol n; znaci latkové mnozstvi i-té latky bud
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v reaktantech, nebo v produktech. Do s¢itani zahrnujeme vSechny (i nereagujici) latky,
tedy napi dusik ve vzduchu. Dale n je ,pocet molti reakcénich obratia®, které skutecné
zreagovaly?; v nejjednodussim p¥ipadé 100 % pfemény bude n = 1 mol.

Priklad. Jako demonstraci uvedeného postupu naznaéme vypocet teoretické teploty plamene
methanu spalovaného ve 100 % piebytku vzduchu. Vstupni teplota methanu a oxida¢niho
média (vzduchu) je 400 K. Budeme ptedpokladat, ze vzduch obsahuje 20 mol. % kysliku a
80 mol. % dusiku. Ze zapisu reakce

CHy;+20s — CO2+2H0 (A H, = —802,3kJmol 1) (3.56)

kterou pro uvazované vstupni slozeni miizeme zapsat v ekvivalentnim tvaru

CHy+40,+ 16Ny (400K) 2% €Oy +2H,0+205+ 16Ny (Taa)

@ T Qs (3.57)
CHy +40, + 16Ny (2908K) 2% (COy+2H,0+20,+ 16Ny (298K)

vyplyva, Zze na 1 mol methanu pfipada oxida¢ni médium obsahujici 4 moly kysliku a 16 mold
dusiku. Produkty jsou 2 moly kysliku, 1 mol COg, 2 moly vodni pary a 16 moli dusiku. Déle
n = 1mol (,,jeden mol reakce* (3.56) probihajici ze 100 %). Misto pfimé cesty 25 sedteme
tfi prispévky

298

Qi = [ [Chu(CHLT) + 4C3 (02, ) + 16 Cy (N2 T) | 4T (3.58)
400

Q2 = nAH, =-802300] [T} = 298K] (3.59)

Tad
@s = /298 [Cpia(CO2,T) +2C5, (H20 (), T) + 2 Cpy (05, T)

+16 Cpry(No, )| AT (3.60)

K vypoctu potiebujeme parametry teplotni zavislosti Cp,,(T'), viz napiifklad vztah (3.22).
Hodnoty téchto parametrit jsou pro Siroky okruh latek tabelovany. Poté dosadime vztahy
(3.58)—(3.60) do (3.54) a fesime jednu rovnici pro jednu neznamou Tpq. ]

Skutecna teplota plamene je vzdy mens$i nez teoretickd teplota plamene, nebot za
prvé pri praktickém provedeni vzdy dochéazi k urCitym tepelnym ztratdm a za druhé
reakce (3.56) nepopisuje piesné chemickou pfeménu systému (nemusi dojit k aplnému
spaleni vychozi latky a vidy vznika téz urcité mnozstvi CO a Hy ).

Pti nékterych pracovnich procesech (napf. svafovani) potifebujeme dosdhnout co
mozno nejvyssi teploty plamene. Je vhodné si uvédomit, ze kritériem pro vybér spa-
lované latky neni pouze vysoka hodnota vyhtevnosti. Dilezité je téz latkové mnozstvi
produktt vzniklé spalenim jednoho molu spalované latky.

Snaha o dosazeni co nejvyssi adiabatické teploty si v praxi vyzaduje pfedehtivani né-
které reakéni slozky (v pfipadé spalovani se obvykle predehiiva oxida¢ni médium). Také
spalovanim v ¢istém kysliku lze dosahnout vyssi teploty nez pii spalovani ve vzduchu.
Nemusi se totiz ohtivat dusik. Nakonec je vyhodné mit vychozi latky ve stechiometric-
kém pomeéru; nemusi se ohfivat nezreagované reaktanty.

2Ptesné je n tzv. rozsah reakce &, ktery bude zaveden v odd. 7.1. Napi. pii spalovani 3 mold uhliku
podle rovnice C + Oy — CO», pfi¢emz reakce probihd z 80 %, bude n = £ = 0,80 - 3 = 2,4 mol.



Kapitola 4

Zaklady termodynamiky II

V predchézejici kapitole jsme zavedli dva postulaty termodynamiky, pficemz diraz byl
kladen na I. vétu. Zde se budeme zabyvat dalsimi dvéma postulaty: druhou a tteti vétou
termodynamickou a jejich aplikacemi.

vvvvvv

vvvvvv

rym plyne ¢as. Cas vymezeny nasemu pobytu na svété, ¢as vymezeny zivotu Vesmiru.
Vedle toho ma druha véta ve spojeni s vétou prvni nesmirny prakticky vyznam. Pted-
stavuje aparat, pomoci néhoz se da odvodit fada dilezitych vztaht.

Vyznam tieti véty je z tohoto hlediska mensi. Nicméné tieti véta ma dva zajimavé
dtsledky — postuluje nedosazitelnost teploty 0 K a umoznuje ur¢ovat piimo hodnoty
entropie, nikoliv jenom zmény jejich hodnot. O tom vsak pozdéji.

Druhé véta byla historicky formulovana v prvni t¥etiné 19. stoleti na zakladé studia
tepelnych stroji. Budeme se proto nejprve zabyvat touto problematikou.

4.1 Tepelné stroje

Pfeménu prace v teplo nevédomky provozovali jiz nasi davni predkové, kdyz se pokouseli
rozdélat tfenim diivek ohen. Existuje fada dalsich priklad@. Michadlo, které se otaci
v kapaliné, ji ohtiva. Elektricky proud ohfeje odporovy drat.

Technologicky zajimavéjsi je obraceny proces — premeéna tepla v praci. Nelze jej
vsak uskutecnit tak snadno. Ohtata kapalina nerozto¢i michadlo, ohfaty odporovy drat
nevyvola elektricky proud. Divodem této nesymetrie je skutecnost, ze prace souvisi
s organizovanym pohybem ¢astic, kdezto teplo s jejich neorganizovanym, chaotickym
pohybem. Napriklad molekuly michadla se pohybuji prevazné ve sméru pohybu mi-
chadla, elektrony v odporovém dratu ve sméru obraceném ke sméru proudu. Naopak
molekuly kapaliny se pohybuji nahodile. Pfeména organizovaného pohybu na neorga-
nizovany je snazsi nez obraceny pochod.

Presto existuji déje, pri kterych se teplo Uplné preménuje na praci. Prikladem je
izotermicka expanze idealniho plynu. Protoze vnitini energie idealniho plynu se pri
izotermickém dé&ji neméni (viz odd. 4.4.4), plyne z prvni véty termodynamické

AU =0 — Q+W=0 = W=-Q ([T], idealniplyn)
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Ty

Obr. 4.1: Schéma tepelného stroje. Teplejsi zasobnik ma teplotu Ta, chladnéjsi 7. Stroj
pfijim4 z teplejsitho zasobniku teplo Qa, ¢ast pfeménuje na praci Wiy, kterou odevzdava
okoli. Do chladnéjsiho zasobniku odevzdava teplo Qoq

Tato uplna pfemeéna tepla na praci vSak nemuze probihat trvale, ale jen do vyrovnani
tlaku systému s vnéjsim tlakem. Kdybychom chtéli systém vratit do ptvodniho stavu,
abychom mohli expanzi opakovat, spotiebovali bychom na to nejméné takovou praci,
jakou jsme dosud ziskali.

Dosazeni tplné a zaroven trvalé pfemény tepla na praci je tedy neredlné. Je treba
se proto spokojit s cilem skromnéjsim. S ¢astecnou, ale trvale opakovanou pfeménou
tepla na praci.

Tepelny stroj je cyklicky pracujici zafizeni, jez odebird z tepelného zasobniku o
teploté T teplo Qa, Cast prevede na praci Wiy, zbytek vrati jinému zésobniku o nizsi
teploté Ty a vrati se do ptivodniho stavu. Schéma tepelného stroje je na obr. 4.1.

Ucinnost tepelného stroje se definuje jako podil vykonané prace a pfijatého tepla

_ vykonané prace _ Wik _ W (4.1)
prijaté teplo Qr  Qa

Z prvni véty termodynamické plyne pro tepelny stroj
AU =Qxr+Qp+ W

(Pfipomindme zde dohodu, Ze teplo a prace se chdpou jako dodané do systému. Potom
Wik = =W a Qoa = —@p.) Pii cyklickém déji, na jehoz konci se systém vraci do
puvodniho stavu, je zména kazdé stavové veli¢iny nulova, a tedy i AU = 0. Odtud

Qr+ Qs+ W =0 - W =0r+ Qs

Vztah pro uc¢innost pak mtizeme prepsat do tvaru

_ W _ Qa + Qs
Qa Qa

pficemz Qg je zaporné ¢islo. Citatel je tedy mensi nez jmenovatel a t¢innost tepelného
stroje je proto vzdy nizsi nez jedna.

U] (4.2)
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adiabata adiabata

1

Obr. 4.2: Carnotuv cyklus v souradnicich p, V'

4.1.1 Carnotuv tepelny stroj

Sadi Carnot byl francouzsky vojensky inzenyr. Na zacatku 19. stoleti se zabyval proble-
matikou tepelnych stroju. Jejich Gc¢innost byla v té dobé& velmi nizka (=~ 5%). Hledaly
se cesty, jak ji zvysit. Panovaly pfedstavy, ze pri¢iny nizké ti¢innosti jsou jen mecha-
nické, napt. tfeni nebo ztraty tepla do okoli, a Ze lze v zasadé dosdhnout stoprocentni
ucinnosti. Carnot formuloval teoreticky model tepelného stroje, na kterém ukéazal, Ze
jeho G¢innost nemtize principidlné piekrocit jistou mez. Uéinnost skuteénych tepelnych
stroju je pak vzdy nizsi, nejvyse rovna ucinnosti stroje Carnotova.

Carnotuv stroj je hypotetické zafizeni odebirajici teplo z teplejsiho zasobniku o
teploté T, konajici praci a odevzdavajici teplo chladnéjsimu zasobniku o teploté T <
Ta, viz obr. 4.1. Predpoklada se, Ze zasobniky maji tak velkou kapacitu, ze se jejich
teploty pfi odebirani a dodavani tepla neméni. Naplni stroje je idealni plyn, jehoz
izochoricka tepelna kapacita nezavisi na teploté. V Carnotové stroji probiha cyklicky
déj, jenz je tvoren ¢tyimi dil¢imi vratnymi déji:

1 — 2: izotermicka vratna expanze,

2 — 3: adiabaticka vratna expanze,

3 — 4: izotermicka vratna komprese,

4 — 1: adiabatickd vratna komprese.

Vsechny c¢tyti dil¢éi déje jsou znazornény v soutradnicich p, V' na obr. 4.2.

Nyni se postupuje nasledujicim zptisobem. Pro kazdy z dil¢ich déji 1 — 2 az4 — 1
se odvodi vztah pro praci (zkuste to); déle se odvodi vztah pro teplo Qa pfijaté z tep-
lejsiho zasobniku (zkuste); nakonec dosadime do rovnice (4.1). Po tpravach dostaneme

_ Ta—1p

I (4.3)

Ui

Tento jednoduchy vztah mé prvorady vyznam: tc¢innost Carnotova stroje zavisi jen
na teplotach zasobnikt. Napiiklad je-li Ty, = 600K a Ty = 300K, mame n = 0,5.
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Obr. 4.3: Schéma Carnotova stroje pracujicitho jako chladici stroj. Stroj odebird z chlad-
néjsiho zasobniku o teploté Ty teplo (g, odevzdava teplejsimu zasobniku o teploté T teplo
Qoa = —Qa a z okoli odebira praci W

Je to maximélné mozné Uc¢innost. Bez zmén teplot ji nelze nijak zvysit! Stoprocentni
uc¢innost bychom méli jen ve dvou limitnich pripadech: pti Ty = 0 K nebo pfi Th = oo K.
Teplota 0 K vsak neni dosazitelna, viz 4.7.2. Nekonec¢na teplota také ne; mnohem drive,
nez bychom se k ni priblizili, by se nam stroj vypafril a jeho soucasti zménily v plazma.

Probihaji-li déje v Carnotové cyklu nevratné, je uc¢innost nizsi nez ta, jez plyne
z rovnice (4.3)

Ta — Ty

<
" R

(nevratny dé&j) (4.4)

Nabizi se otazka, neni-li mozné navrhnout jiny, G¢innéjsi model tepelného stroje.
Napriklad zaménénim idedlniho plynu za néjakou jinou latku. Nebo zménou poctu ¢i
druhu diléich dé&ji tvoricich cyklus. Ne, neni to mozné. Zadny tepelny stroj pracujici
mezi zasobniky o teplotach T a Ty nemutze mit vyssi Gc¢innost nez tu, ktera je dana
vztahem (4.3). Narusilo by to druhou vétu termodynamickou (viz 4.2) se vSemi jejimi
disledky.

4.1.2 Carnotuv stroj jako chladnicka nebo tepelné cerpadlo

Schéma tohoto stroje je na obr. 4.3. Stroj odebira teplo z chladnéjsiho zasobniku a
odevzdava teplo zasobniku teplejSimu. Tento déj nemiize probihat samovolné, a proto
je do stroje dodavana prace. Déje probihajici v zafizeni jsou stejné jako v Carnotoveé
stroji, jen maji obraceny smér. Teplo a prace pii dil¢ich déjich maji stejné absolutni
hodnoty, ale opa¢na znaménka.

Hospodarnost stroje pracujiciho v obraceném Carnotové cyklu se hodnoti koefici-
entem [

_ teplo odebrané chladnéjsimu zasobniku @  Tp

= — 4.5

prace k tomu potiebna W Tx—T1p (45)
Na rozdil od u¢innosti nabyva hospodarnost ¢asto hodnot vétsich nez 1 (presvédcte se
o tom volbou T a Tg). Je-li naptiklad 8 = 10, znamena to, Ze na premisténi 10 J tepla
z chladnéjsiho do teplejsitho mista potfebujeme praci jen 1J.
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a) b)

Qx Qoa

vyk

Qg

Ty Ty

Obr. 4.4: a) Schéma cyklicky pracujiciho tepelného stroje, ktery odporuje Thomsonovu prin-
cipu. Stroj odebira teplo ze zasobniku o teploté T'A a plné je pfeménuje na praci Wiy = Qa.
Takovy stroj nemuze existovat. b) Schéma cyklicky pracujiciho stroje, ktery odporuje Clausi-
ovu principu. Stroj pfijimé teplo @p z chladnéjsiho zasobniku a prevadi je do teplejsiho.
Takovy stroj nemuze existovat

V praxi se ,obréaceny“ Carnotiv stroj pouziva bud jako chladici zafizeni, nebo
jako tepelné Eerpadlo. Ucelem chladiciho zafizeni (chladnicky, mrazicitho boxu nebo
klimatizace) je ochlazovat studeny zasobnik. Uéelem tepelného cerpadla je ohfivat tep-
lejsi zasobnik. Tepelna cerpadla mohou naptiklad ohfivat budovy hospodarnéji, nez
kdyby se stejné mnozstvi prace preménilo na teplo pfimo (k ohfevu se vyuzije nejen
dodand prace, ale i prevedené teplo).

4.2 Druha véta termodynamicka

4.2.1 Slovni formulace druhé véty

Sadi Carnot byl prvni, kdo formuloval druhou vétu.
Carnotuv teorém: Vsechny tepelné stroje pracujici vratné mezi stejngmi tepelngmi
zasobniky magi stejnou ucinnost bez ohledu na pracovnt napln.

Carnot si predstavoval, ze teplo je jistym druhem matérie, jez tece z teplejsiho télesa
na chladnéjsi, podobné jako voda tece shora doli (a rozta¢i napt. mlynské kolo). Jeho
predstavy o teple byly mylné, a proto nebyly brany vazné. Jeho formulace tcinnosti
tepelného stroje se vsak v priibéhu ¢asu ukazala jako nezpochybnitelna. Az asi za dvacet
let navrhl Thomson jinou formulaci druhé véty.

Thomsonuv princip: Je nemozné sestrojit takovy cyklicky pracujici stroj, ktery by
plné prevadel teplo na prdci, viz obr. 4.4a.

Jesté pozdéji byla navrzena dalsi formulace druhé véty.

Clausiuv princip: Je nemozné sestrojit cyklicky pracujici stroj, ktery by pouze pre-
vadeél teplo z chladnéjsiho telesa na teplejsi, viz obr. 4.4b.

Uvedené formulace jsou zobecnénim nasi zkusenosti. Je tieba je chapat jako axi-
omy, tj. tvrzeni, jez se nedaji dokazat. Nejzrejméjsi je Clausitiv princip. Ten vlastné
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fika, ze chladnicka nemtize pracovat bez privodu elektrické energie. Carnotiv princip a
Thomsontv princip (viz téz 4.2.4) se mohou zdat méné pfirozenymi. Lze vSak ukazat,
ze vSechny tii principy jsou navzajem ekvivalentni.

4.2.2 Matematicka formulace druhé véty — entropie

Exaktni rozbor cyklickych procesti, pii nichz se teplo méni v praci, nas privadi k nové

stavové veli¢iné — entropii. Bohuzel rozsah téchto skript nedovoluje, abychom tichvatnou

cestu od vySe napsanych slovnich formulaci k niZe uvedené matematické formulaci byt

jen naznakem objasnili. Proto jen véite, prosim, ze predchazejici souvisi s nasledujicim.
Entropii budeme znacit symbolem S. Je postulovana vztahy

d
ds = 76;2 (vratny dé&j) (4.6)
ds > d;? (nevratny déj) (4.7)

Rovnice (4.6) a nerovnice (4.7) jsou matematickou formulaci druhé véty termody-
namické. Stejné jako slovni formulace ma matematicka formulace povahu axiomu. Neni
tedy dokazatelna. Lze vsak dokéazat jeji ekvivalenci se slovnimi formulacemi druhé véty
(dtikaz ptrekracuje ramec skript).

Pro adiabaticky systém (dQ) = 0) pfejdou vztahy (4.6) a (4.7) na

dsS >0 lad.| (4.8)

Specidlnim piipadem adiabatického systému je izolovany systém, viz odd. 1.1. Pfi ne-
vratnych procesech v izolované soustaveé entropie vzdy roste. Po urcité dobé se dostane
systém do termodynamické rovnovahy. Entropie jiz nebude rist. Nabude své maximéalni
hodnoty (viz téz 4.6).

4.2.3 Obecné dusledky druhé véty

Uspotradané stavy jsou méné pravdépodobné nez neusporadané. Pamatujte si, ze

entropie je mirou neuspotradanosti (chaosu) systému.

Riist entropie pii nevratnych procesech v adiabatické soustavé je spojen s postupnym
prechodem od pofadku k chaosu. Na Zemi probihaji pfirozené nevratné procesy (eroze
skal, vybuchy sopek, . ..) vedouci k riistu entropie. Clovék svou technologickou &innosti
vytvari usporadané struktury. Napriklad z cihlafské hliny déla cihly, z nich stavi domy.
Lokalné zvysuje usporadanost, a tedy snizuje entropii. Tim vSak zvysuje entropii svého
okoli. Celkova zména entropie systému a jeho okoli bude kladna. SpisSe nez energeticka
krize nas v budoucnosti ¢eka krize entropicka (slogan energetickd krize je novinarsky
paskvil — plati prece zakon zachovani energie).

Jak jsme naznacili v ivodnich tadcich této kapitoly, hovoii druha véta o sméru,
kterym plyne ¢as. Entropie (nézev navrhl v r. 1850 Clausius) pochéazi z feckého slova
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Tpémewy, jez znamend uddvati smer. Smér ¢asu je dan nerovnici (4.8) a nelze jej obratit.
Z4dna udalost nenastane dvakrat.

Predstavme si, ze sedime u ohnicku a opékdme Spekacky. Drevo hofi a méni se v popel. K nebi unika
dym, do okoli sala teplo. Tuto udalost nikdy nevratime. MiZeme sice koupit nové Spekacky, nasbirat nové
vétve a zapilit je. Ale svét bude jiny. Bude obsahovat popel a dym z minulého ohnicku. | kdybychom mohli
za cenu nesmirnych naklad( pochytat spaliny, smisit je s popelem a vyrobit pivodni vétve, nepomohlo
by to. Pfi téchto procesech bychom ve svété zménili zase néco jiného. Ani my sedici u druhého ohnicku
bychom nebyli stejni. Pamatovali bychom si prvni ohnicek. Nas psychologicky ¢as mifi stejnym smérem jako
Cas termodynamicky.

4.2.4 Perpetuum mobile druhého druhu

O perpetuu mobile prvniho druhu jsme mluvili v odd. 3.3.2. Je to hypotetické cyklicky
pracujici zafizeni, jez neodebira z okoli teplo a produkuje praci. Perpetuum mobile
druhého druhu je rovnéz hypotetické zarizeni pracujici cyklicky. Odebira z tepelného
zasobniku teplo a plné je preménuje na praci.

Perpetuum mobile prvniho druhu narusuje zdkon zachovani energie. Jeho vynélezci
jiz prakticky vyhynuli. Perpetuum mobile druhého druhu zadkon zachovani energie ne-
narusuje. Popira vsak druhou vétu termodynamickou. Odporuje Thomsonovu principu,
viz 4.2.1, jenz vlastné 1ika, ze perpetuum mobile druhého druhu nemtize existovat.

Jaky vyznam by mélo takové zatizeni? Poskytlo by lidstvu zcela ekologicky a dlou-
hodoby zdroj energie. Zdrojem by bylo teplo ukryté v morich a oceanech. Toto teplo by
bylo pfeménovano v uslechtilejsi formy energie. Nebyly by problémy s jedovatymi spali-
nami, jaké jsou u tepelnych elektraren. Nebyly by problémy s radioaktivnim odpadem,
jaké jsou v elektrarnach jadernych.

Vynélezci perpetua mobile druhého druhu se mezi nami, byt zfidka, stale objevuji.
Kdyby se jim podafilo takovy stroj vyvinout, ziskali by nejen nehynouci vdécnost lid-
stva, ale také sldvu a penizel. Na zakon zachovani energie diky $kolni vjuce vé&ii. Druh4
véta (pokud ji znaji), zdkon rtistu entropie, jim vSak nepfipada natolik restriktivni. Do-
mnivaji se, ze problémy jsou jen technické. Nevédi, Ze jejich vysnény stroj by popiral
atribut naseho svéta, smér plynouciho c¢asu.

4.3 Spojené formulace prvni a druhé véty
termodynamické

Spojeni prvni a druhé véty vytvari jedinecny aparat, s jehoz pomoci lze odvodit fadu
dusledki. Studujte, prosim, tuto partii s mimotfadnou peclivosti!

4.3.1 Helmholtzova a Gibbsova energie

V tomto oddile zavadime dvé nové termodynamické funkce.

1 Aby mohl vynélezce své zafizeni patentovat, potfebuje ziskat potvrzeni z nékteré védecké instituce
(napt. UFCH VSCHT), Ze jeho vynaélez je smysluplny. Jak vSak takové potvrzeni dostat a neprozradit
podstatu vynalezu, aby jej proradni badatelé neukradli?
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Helmholtzova energie I’ (dfive téZ nazyvana volné energie) je definovana vztahem

F=U-TS (4.9)

kde U je vnitini energie a .S entropie.
Gibbsova energie G (dfive téZ nazyvana volna entalpie) je definovana vztahem

G=H-TS (4.10)

kde H je entalpie. Z téchto rovnic a definice entalpie (3.10) plyne vztah mezi F' a G
(dokazte jej)
G=F+pV (4.11)

ktery je obdobou vztahu (3.10).

O fyzikdlnim vyznamu stavovych velicin F' a G budeme mluvit v odd. 4.3.4, az
budeme mit k dispozici prislusny aparat. Predesilame, ze Gibbsova energie je zakladni
termodynamickou veli¢inou pouzivanou pfi studiu fazovych rovnovah (kap. 6) a che-
mickych rovnovah (kap. 7).

4.3.2 Gibbsovy rovnice

Zde i v nésledujicich oddilech, pokud nebude feceno jinak, budeme z diivodu zjedno-
duseni vykladu uvazovat homogenni a uzavieny systém, obsahujici c¢istou latku nebo
smeés o neménném slozeni. Budeme predpokladat, Ze systém vymeénuje s okolim jen ob-
jemovou praci a teplo a ze vSechny déje jsou vratné. Takovy systém budeme nazyvat
jednoduchym systémem.

Dosadime-li do prvni véty termodynamické za diferencial prace diferencial objemové
prace

dU = dqQ — pdV

a za d@) z druhé véty, rovnice (4.6), dostaneme

dU = TdS — pdV (4.12)

Tento vztah se nazyva Gibbsovou rovnici (nékdy téZ spojenou formulaci prvni a druhé
véty termodynamické) pro vnitini energii. Proti rovnici (3.6) méa tu vyhodu, Ze v ném
vystupuji jen stavové veliiny. Pfi pouziti rovnice (4.12) se nebudeme muset trapit
s cestou od vychoziho ke kone¢nému stavu systému.

Nyni odvodime Gibbsovu rovnici pro entalpii. Z definice této veliciny

H=U+pV

plyne
dH =dU +d(pV) =dU + pdV + Vdp

Dosadime za dU z (4.12) a dostaneme

dH = TdS + Vdp (4.13)
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Pro Helmholtzovu a Gibbsovu energii obdobné

dF = —SdT — pdV (4.14)

dG = —SdT + Vdp (4.15)

Tyto rovnice dostaneme podobné jako Gibbsovu rovnici pro entalpii. Zapiseme defini¢ni
vztahy (4.9) a (4.10) v diferencidlnim tvaru a dosadime za dU z (4.12) nebo za dH
z (4.13) (zkuste sami, je to lehké).

Vztahy (4.12)—(4.15) se daji snadno odvodit. Pfesto doporucujeme, abyste se je naudili nazpamét.
Budeme je Casto pouzivat.

4.3.3 Prirozené proménné

Vztah (4.12) je totalnim diferencidlem funkce U = U(S,V). Rikdme, ze S a V jsou
prirozenymi proménnymi vnitini energie. Podobné pfirozenymi proménnymi ental-
pie jsou entropie a tlak. U Helmholtzovy energie jsou to teplota a objem a u Gibbsovy
energie teplota a tlak. V odd. 4.6 ukazeme, Ze termodynamické veliciny jako funkce
svych prirozenych proménnych maji ve stavu termodynamické rovnovahy extrémy.
Pro totalni diferencial vnitini energie jako funkce svych pfirozenych proménngych

plati
ou ou

Porovnanim této rovnice s rovnici (4.12) dostavame

(as), =7 (@),

Podobnym zptsobem dostaneme pro H = H(S,p), F' = F(T,V), G = G(T,p)

), ().
5 ),
(- ()

Zkuste odvodit tyto vztahy sami, je to velmi snadné.

4.3.4 Fyzikalni vyznam Helmholtzovy a Gibbsovy energie

Cloveéku jsou blizké pojmy teplo a prace. Ty vSak nejsou stavovymi veli¢inami. Proto
radéji pocitdme s vnitini energii, entalpii, Helmholtzovou energii a Gibbsovou energii.
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vvvvvv

zmeéna vnitini energie je rovna teplu dodanému do systému za konstantniho objemu
nebo praci u adiabatického dé€je. Zména entalpie je rovna teplu dodanému za konstant-
niho tlaku. Cemu jsou rovny zmény funkci F' a G?
V tomto oddile udélame vyjimku a budeme uvazovat i jinou nez objemovou préaci,
tedy
daw = —p dVv + dejné

Misto rovnice (4.12) nyni mame
dU =TdS — pdV + dWiina
Z definice Helmholtzovy energie (4.9) plyne
dF =dU — TdS — SdT

Dosadime za dU
dF = -5dT — pdV + deiné (4.17)

Tento vztah je rozsifenim rovnice (4.14). P¥i konstantni teploté ptejde na
dF = —p dVv + aWjiné =dw [T] (418)

Integralni tvar této rovnice je

AF =W  [I] (4.19)

Zména Helmholtzovy energie za konstantni teploty je rovna praci.
P1i konstantni teploté a objemu mame

dF = dWiina T,V] (4.20)
Integralni tvar této rovnice je
AF = Wi T,V] (4.21)

Zména Helmholtzovy energie za konstantni teploty a objemu je rovna praci jiné nez
objemové. Mtze to byt napiiklad prace elektricka.
Zcela analogicky dostaneme (zkuste sami)

dG = =SdT + Vdp + dWijina (4.22)
a pri konstantni teploté a tlaku
dG = dWiina [T, P]
Integralni tvar této rovnice je
AG = Wiina [T, p] (4-23)

Zména Gibbsovy energie za konstantni teploty a tlaku je rovna praci jiné nez objemové.

Upozornujeme, ze vsechny tyto vztahy plati jen pro vratné deje. U nevratnych déji
bude zapotiebi dodat do systému vice prace nez odpovida prislusnym zménam Helm-
holtzovy a Gibbsovy energie.
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4.3.5 Maxwellovy vztahy

Nejprve mald matematickd exkurze. Mame-li funkci jedné proménné, y = y(x), a zmé-
nime-li z o infinitezimalné malou hodnotu dz na x + dx, zméni se y na y(x + dz) =
y(x)+%daj, ¢ili o diferencial dy = %daz. Uvazujeme-li funkeci dvou proménnych, z(z, y),
je nutné zmény hodnoty této funkce zptisobené zménami = a y secist, abychom dostali
zménu z,

dz = M(z,y)dx + N(z,y)dy (4.24)

Derivujme nyni tyto vztahy podruhé, vzdy podle druhé proménné. Dostaneme

kde

OM (x,y) 0z ON(z,y) 0z

dy © 0z0y oxr  Oydx

Za urcitych matematickych predpokladii, které jsou v termodynamice splnény, plati,
ze u druhé parcialni derivace nezalezi na potadi diferencovani. Proto (jiz bez zépisu

argumentt funkci NV a M)
oM ON
) === 4.2
( Yy ) (f%‘ >y (4:25)

Predpokladem platnosti tohoto vztahu je, aby vyraz (4.24) vznikl diferencovanim funkce
z(x,y); matematici presnéji fikaji, ze musi byt totalnim (Gplnym, exaktnim) diferen-
cidlem. Pro nas to znamena, Ze musi byt diferencidlem stavové funkce, jako je tomu
v rovnicich (4.12)—(4.15).

Vztah (4.25) vyuzijeme u Gibbsovych rovnic, jez jsou specialnimi pfipady rovnice
(4.24). Postup predvedeme na rovnici (4.12). Zde U odpovida z, S odpovida =, V
odpovida y, T odpovida M, a nakonec —p odpovida N. Dostaneme

() -2

Podobné z Gibbsovych rovnic (4.13), (4.14) a (4.15) dostaneme (zkuste sami)

5. @)
<3;>V _ (g‘S/L (4.28)

(G- (%),

Rovnice (4.26) az (4.29) se nazyvaji Maxwellovymi vztahy. Prvni dva, rovnice (4.26) a
(4.27), nejsou piili§ uzitetné a uvadime je zde jen pro tplnost. Naopak (4.28) a (4.29)
patii mezi dilezité termodynamické vztahy. Nachazeji uplatnéni pfi odvozovani mnoha
dalsich rovnic.



70 KAPITOLA 4. ZAKLADY TERMODYNAMIKY II

4.3.6 Zavislost entropie na teploté a objemu nebo tlaku

Totalni diferencial entropie jako funkce teploty a objemu, S = S(T,V), je

S S
s = <8T>V T + <av>T av (4.30)

Nasim cilem je nahradit derivace na pravé strané rovnice vyrazy, ve kterych budou
vystupovat méfitelné velic¢iny (teplota, tlak, objem, tepelné kapacity).
Z rovnice (4.12)
dU =TdS — pdV

oU oS
o), =7 (57), 430

Derivace na levé strané je izochoricka tepelna kapacita, viz (3.15). Potom

(ﬁ)v _ C;Y (4.32)

plyne

oS
Dosadime tento vysledek do (4.30) a za <> dosadime z Maxwellova vztahu (4.28).
T

)%
Dostaneme o 5
vV P
— 24T L 4.
ds - dT" + <8T>V dVv (4.33)
Stejnym zpisobem dostaneme pro entropii jako funkci teploty a tlaku vztah
C oV
dS=2dT - (== | d 4.34
S=7 ( (9T>p p (4.34)

Zkuste tento vztah sami odvodit. VyuZijte rovnic (4.13) a (4.29).

4.3.7 Vnitini energie jako funkce 7',V a entalpie jako funkce
Tp

Pro vnitini energii plati rovnice (4.12)
dU = TdS — pdV

Pracovat s vnitini energii jako funkci entropie a objemu je nepraktické. Mnohem vyhod-
néjsi je uvazovat vnitini energii jako funkce teploty a objemu. Jak to udélat? Dosadime
do rovnice za dS z (4.33) a dostaneme

Ip

dU =CydT + |T | = | —p|dV (4.35)

or ).,
Na pravé strané rovnice se vyskytuji jen méritelné veli¢iny (tepelné kapacita a veliciny
v hranaté zavorce, které muzeme ur¢it ze stavové rovnice), coz je nasim cilem. 7 (4.35)

plyne
oU ) ( op >
— | =T(=]| —-» (4.36)
<8V . ar ).,
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Stejnym zpusobem lze provést transformaci z H = H(S,p) na H = H(T,p). Kom-
binaci rovnic (4.13) a (4.34) dostavame
ov
V-T|—=—
(7).

(), v (),

4.4 Zmény termodynamickych veli¢in

dH = C,dT + dp (4.37)

Odtud plyne

V tomto oddile se zabyvame koneénymi zménami U, H, S, F', G s teplotou, tlakem
a objemem. Na konci oddilu probirdme zmény termodynamickych veli¢in pti vratnych
fazovych prechodech.

4.4.1 Zmeéna entropie s teplotou

Z rovnice (4.32) plyne
C
ds = =2ar  [V] (4.39)
T
Kone¢nou zménu entropie pii zméné teploty z 77 na 75 (za konstantniho objemu) do-
staneme integraci,

Ty
AS = S(Ty, V) — S(T1, V) = (;V ar - [v] (4.40)
Ty

Abychom mohli integraci provést, musime znat zavislost izochorické tepelné kapacity
na teploté. V nejjednodussim pripadé je tepelna kapacita konstantni, a potom

T
AS = Cyln ?2 [V, Cy]

1

Vidime, zZe entropie s rostouci teplotou roste. To je v souladu s intuitivni predstavou,
Ze s rostouci teplotou roste neusporadanost systému (uvédomme si, ze pfi nizkych tep-
lotach jsou latky v krystalickém, tedy velmi uspofadaném stavu).

Zcela analogicky dostaneme z rovnice (4.34) zménu entropie s teplotou pfi pevném

tlaku

‘e,
AS = [ =24ar
S Td [p]

T

Je-1i tepelna kapacita nezavisla na teploté€, pak

T
AS:Cpln% [p, C,)

1
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4.4.2 Zména entropie s objemem

Za konstantni teploty se rovnice (4.33) zjednodusi na

ds = (;ﬁ)V v [T (4.41)

K urceni zmény entropie pfi zméné objemu z V; na V5 (za konstantni teploty)

A8 = S(T,V) ~ S(T. V) = [ V <£>V av (7] (4.42)

musime znat zavislost tlaku na teploté pii pevném objemu. Tu dostaneme z piislusné
stavové rovnice. Nejjednodussim pripadem je stavova rovnice idealniho plynu. Pro ni
plati

p:

nRT (o) _nR
% or), vV

Dosadime tento vysledek do (4.42) a po integraci dostaneme

Vz
AS =nRIn V2 ([T), ideélni plyn) (4.43)
1
Vidime, Ze entropie s rostoucim objemem roste, nebot Vo > V; = AS > 0. To je
v souladu s pfedstavou rtstu entropie s rostouci neusporadanosti. Ve velkém objemu
maji molekuly vice moznosti se nahodile rozmistit.
V pripadé van der Waalsova plynu mame

p:

V—nb V2 ar ), —

nRT  n’a Op nR
v CV—nb

Dosadime tento vysledek do (4.42) a po integraci dostaneme (zkuste sami integrovat)

Vo —nb

AS = |
S anVl—nb

([T], van der Waalsiiv plyn) (4.44)

Podobné postupujeme i v piipadé jinych stavovych rovnic.

4.4.3 Zména entropie s tlakem

Rovnice (4.34) se pfi konstantni teploté zjednodusi na

ds = — (g‘;)p dp  [T] (4.45)

Integrovany tvar rovnice je

AS = S(T,ps) — S(T,p1) = —/

p1

" (av)p dp [T (4.46)
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K tomu, abychom mohli integrovat, potfebujeme znat zavislost objemu na teploté.
Pottrebujeme tedy opét stavovou rovnici. Pro idealni plyn mame
nRT <8V> nR
V — — P = —
p ory, p

Dosadime tento vysledek do (4.45) a po integraci dostaneme

AS =-nRW  ([T], idedlni plyn) (4.47)
b1

Z rovnice plyne, ze entropie idealniho plynu s rostoucim tlakem klesa.

4.4.4 Zména vnitfni energie s teplotou a objemem

Pro zavislost vnitini energie na teploté a objemu byl v odd. 4.3.7 odvozen vztah (4.35)

dp
w-coar[r(2) J]av

Pii konstantnim objemu je dU = Cy dT'. Pro zménu vnitini energie s teplotou dosta-

vame vztah, znamy jiz z kap. 3,

T
AU=U(L, V)~ UTL V)= [ Cpdl  [V]

Ty
V nejjednodussim priipadé je Cy konstantni a

AU =Cy(To — Th) [V, Cy]

V ostatnich pripadech musime znat zavislost izochorické tepelné kapacity na teploté a
integrovat, viz rovnice (3.18) a (3.19).
Pro zménu vnitini energie s objemem pii konstantni teploté plyne z (4.35)

Ip
dU = |T' | == | —p| dV T
[ <8T>v p] 4
Integrovany tvar tohoto vztahu je

AU = U(T, Va) — U(T, V;) = /VIV [T <£)v - p] av 1] (4.48)

K tomu, abychom mohli integraci provést, musime znat zavislost tlaku na teploté, tj.
stavovou rovnici.
Nejjednodussim pripadem je stavova rovnice idealniho plynu, pro kterou

op nR
T — =T — =
<8T>v v

a integrand v (4.48) je nulovy. Potom
AU =0 ([T], idealni plyn) (4.49)
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Vnitini energie idedlniho plynu tedy nezavisi na objemu. Tento vysledek jiz zname
z odd. 3.3.5.

Snadno se d& dokézat, ze vnitini energie idedlniho plynu nezavisi ani na tlaku.
Protoze V = V(T p), plati (derivace slozené funkce)

(5),~ (), (5),

ov
=0a () je konecné. Z toho plyne
T

T

ou
U idealniho pl je | —
ideélniho plynu je (8\/)

Pro ideélni plyn nezavisi U ani na p.
V ptipadé van der Waalsovy stavové rovnice, viz (2.19), je

- @ B nRT
or V_V—nb

a rovnice (4.48) prejde na (zkuste sami)

A — ’ 7n2 d - 2 ( ) ([T] d 1 § 1 )
l ] ‘/ — valn der V\/ V yn
: V2 n-a ‘/1 ‘/2 s a aalsuv p

4.4.5 Zména entalpie s teplotou a tlakem

Pro zéavislost entalpie na teploté a tlaku byl v odd. 4.3.7 odvozen vztah (4.38)

ov
vor (aT)

Pii konstantnim tlaku je d = C, dT a pro zménu s teplotou dostavame vztah

dH = C,dT + dp

AH = H(Ty,p) — H(Ty,p) = /TT2 AT [p] (4.50)

V nejjednodussim piipadé je C), konstantni a
A =C)(T; -Th)  [p, G

V ostatnich pripadech musime znat zavislost izobarické tepelné kapacity na teploté a
integrovat, viz rovnice (3.22) a (3.23)
Pro zménu s tlakem pii konstantni teploté plyne z (4.38) vztah
ov
V-T|=—
(7).

dH = dp [T (4.51)
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Jeho integrovany tvar je

AH = H(T,py) — H(T, pr) = / " dp [T (4.52)

p1

ov
VT (a:r)

K tomu, abychom mohli integraci provést, musime znat zavislost objemu na teploté,
tedy stavovou rovnici.
Nejjednodussim piipadem je stavova rovnice idealniho plynu, pro kterou je

vor (V) vt
aoT P
p
a integrand v (4.52) je nulovy. Potom
AH =0 ([T], idealni plyn) (4.53)

Entalpie idealniho plynu tedy nezavisi na tlaku. Snadno se da dokazat, Zze entalpie ide-
alniho plynu nezavisi ani na objemu. Dokazte to sami postupem ukézanym v odd. 4.4.4
pro vnitini energii.

4.4.6 Zména Helmholtzovy energie s objemem a Gibbsovy
energie s tlakem

Pro zménu Helmholtzovy energie s objemem pfi konstantni teploté plyne z (4.14)

Va
dF = —pdV =  AF=F(T,Vs)—F(T,Vi)=— [ pdV  [T] (4.54)

|41

coz je zarovell rovno objemové praci. Pro idealni plyn mame (provedte sami)

AF =nRT ln“f ([T], idealni plyn) (4.55)
2

a pro van der Waalstiv plyn (provedte sami)

- 1 1
AF =nRTIn “2 — Z —n*a (Vg — V1> ([T], van der Waalstv plyn)  (4.56)

Obdobné pro zménu Gibbsovy energie s tlakem pti konstantni teploté plyne z rovnice
(4.15)

AG=Vdp =  AG=G(T.p)-G(Tp) = [ "vap M @457)

P

Pro idealni plyn odtud plyne

AG =nRTIn 2 ([T], idealni plyn) (4.58)
D1
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4.4.7 Zmény termodynamickych veli¢in pri vratnych
fazovych prechodech

Vratné fazové prechody ¢istych latek (tani, var, sublimace, ... ) probihaji pti konstantni
teploté a tlaku. Budeme se jimi podrobné zabyvat v kap. 6. Zakladnimi veli¢inami, které
se pii vratnych fazovych prechodech u ¢istych latek méri, jsou zména entalpie AH a
zména objemu AV. Ostatni termodynamické veli¢iny se vyjadiuji pomoci nich.

Zactneme odvozenim vztahu pro zménu entropie pii vratném fazovém pfechodu.
Vyjdeme ze vzorce (4.6), jehoZz integrovany tvar je

dQ
AS = / 4.
S - (4.59)
Pti konstantni teploté plati
1 Q e
AS = T /dQ == ([T], vratny fazovy prechod)

P11 konstantnim tlaku je teplo rovno zméné entalpie, viz (3.21), a proto

Y

AS
T

([T, p|, vratny fazovy prechod) (4.60)

Zde AH je zména entalpie pfi fazovém prechodu, napr. entalpie tani, vyparné entalpie
apod.
Zménu vnitini energie snadno dostaneme s pouzitim rovnice (3.10)

H=U+pV

Odtud
AU =AH — A(pV) = AH —pAV  [p]

Ze vztahu (4.60) a (4.10) plyne, Ze zména Gibbsovy energie je pri vratnych fazovijch
prechodech nulovd (zkuste sami)

AG =0 ([T, p], vratny fazovy prechod) (4.61)
Tento vysledek lze dokazat jesté jinak. Z rovnice (4.15) plyne
dG=0 [I,p)] = AG=0 |[T,p
Mezi Helmholtzovou a Gibbsovou energii plati vztah (4.11)
F=G-pV (4.62)
Odtud bezprostiedné plyne

AF = AG - A(pV) = —pAV [T, p] (4.63)
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Obr. 4.5: MiSeni idealnich plynt

4.5 Nevratné déje

Vétsina vztahti uvedenych v odd. 4.3 a 4.4 plati pro vratné déje. Ty jsou vSak v pfirodé
velmi vzacné. Déje probihajici kolem nas jsou az na vyjimky déji nevratnymi. Mizeme
viibec aparatem termodynamiky provadét vypocty téchto déji? Mizeme. Je vSak tieba
postupovat obezretné.

V nasledujicim oddile uvedeme piiklad nevratného déje, ktery najde uplatnéni v ter-
modynamice roztoki. Dalsimi priklady se zabyvame v magisterském kurzu.

4.5.1 Zmény termodynamickych veli¢in pri miseni idealnich
plynt

MiSeni latek je typickym nevratnym dé€jem. Pfi vypoctu zmén termodynamickych veli-
¢in je tfeba nahradit tento d€j vratnou cestou z vychoziho stavu, coz jsou cisté latky za
dané teploty a tlaku, do kone¢ného stavu, coz je jejich smés za stejné teploty a tlaku.

Postup ukazeme na nejjednodussim ptikladé miseni dvou idedlnich plynid. O tom,
jak se postupuje v piipadé realnych plynu a kapalin, se dozvite v kap. 5. Uvazujme
nadobu rozdélenou prepazkou na dveé casti, viz obr. 4.5. V jedné ¢asti nadoby o objemu
VA se nachazi ny molu idedlniho plynu A, ve druhé o objemu Vg je ng molu idealniho
plynu B. Oba plyny jsou drzeny pii stejné teploté 1" a stejném tlaku p. Po odstranéni
prepazky se plyny po urcitém case dokonale promisi. Pfitom se teplota ani tlak nezméni.

MisSeni plynit mtzeme rozdélit na dva dil¢i déje:

a) vratnéd expanze plynu A z objemu V), na objem V|

b) vratna expanze plynu B z objemu Vg na objem V.
Protoze plyny jsou idealni, jejich molekuly se navzajem neovliviiuji a oba déje miizeme
povazovat za nezavislé.

Pocitejme zménu entropie pii tomto déji. Zmeéna entropie s objemem je dana vzta-
hem (4.43). Pti prvnim déji je

V
ASA = nARln—

([T], ideélniplyn)
Va

a pfi druhém

ASg =ngRIn “// ([T], ideélniplyn)

B
Pritom plati

naRT Ve = ngRT Vo (na +ng)RT  nRT
B = — —

b b D p

Va =
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kde n je celkové latkové mnozstvi smeési. Potom

ASy =naRIn—,  ASp=ngRln— ([T}, idealniplyn)
1IN np

Celkova zména entropie je souctem obou dil¢ich zmén

n n
AS = ASyA+ASg = —nARln—A — nBRln—B
n n
= —naRIlnzy —ngRInzxp ([T, p], idedlni plyn) (4.64)
kde x5 a xp jsou molarni zlomky. Veli¢ina AS, zména entropie pri miseni, se nazyva
sméSovaci entropii. U idedlnich plyni nezavisi sméSovaci entropie ani na teploté, ani

na tlaku, ale jen na slozeni smési. Ze vztahu (4.64) plyne, ze je vzdy kladna.
Vztah (4.64) lze snadno zobecnit na pfipad miSeni k idedlnich plynt

k
AS = —RZnilnxi

i=1

pfipadné vztaZzeno na jeden mol smési?

k
AS, = —R Z x; Inx; (4.65)

i=1

Stejnym zpusobem muzeme odvodit vztahy pro sméSovaci vnitini energii a pro
sméSovaci entalpii. Pfi prvnim déji, expanzi plynu A z objemu V, na objem V', jsou
zmeény téchto veli¢in nulové, nebot ani vnitini energie, ani entalpie idedlniho plynu na
objemu nezavisi (viz 4.4.4 a 4.4.5). Totéz plati i pro druhy déj, expanzi plynu B z objemu
Vs na objem V. Proto plati

AU, =0 AH, =0 ([T, p], idealniplyn)

Pfi odvozeni sméSovaci Helmholtzovy energie a sméSovaci Gibbsovy energie
vyuzijeme tyto vysledky, defini¢éni vztahy (4.9) a (4.10) a vztah (4.64) pro sméSovaci
entropii idealnich plynii. Pro smésovaci Helmholtzovu energii dostaneme

AF, = AUy, — TAS,, = RT (zalnxs + xplnxg) ([T, p|, idedlniplyn)
Zcela stejné dostaneme pro smésovaci Gibbsovu energii
AGy, = RT (zalnxp + zplnzp) ([T, p|, idedlniplyn) (4.66)

Pojem smésSovaci veli¢iny presnéji definujeme a rozsifime na realné smési realnych
latek v kap. 5. Dozvime se, ze zde odvozené vzorce plati pro tzv. idealni roztok, jehoz je
idealni smés idealnich plyni specidlnim piipadem. Pti miSeni se molekuly realnych plynii
i kapalin ovliviiuji a podle povahy tohoto ovliviiovani jsou smésovaci termodynamické
funkce vétsi nebo mensi nez v idealnim pripadé.

2Systematické oznaceni této velic¢iny je S™M, viz rov. (5.5) a (5.7) v kap. 5.



4.6. PODMINKY TERMODYNAMICKE ROVNOVAHY 79

Vzorec (4.66) spolu s (4.23) mtizeme pouzit k odhadu minimalni energie potfebné na
separaci plynii pti nizkych tlacich (pro¢ ne pii vysokych??). Spojenim rovnic dostaneme

Wiiné =—RT (nA In Ta +np In $B)

kde Wiins je zde prace potfebna na oddélent slozek (pozor, ta ma opac¢né znaménko nez
prace na smiSeni). Mame-li naptiklad 1mol vzduchu (80mol. % Ny, 20mol. % O2) pii
teploté 300 K, pak

Wina = —8,314- 300 - (0,81n.0,8 + 0,21n0,2) = 1248 J mol !

Nemiize existovat zadny proces, pii kterém by oddéleni dusiku a kysliku vyzadovalo
mensi mnozstvi energie. Naptiklad separace slozek vzduchu se vétsinou provadi tak, ze
se vzduch zkapalni a pak se slozky oddéli destilaci. Tento postup je z energetického hle-
diska velmi nehospodarny. Spotieba energie je pii ném mnohem vyssi nez vypoctenych
1248 Jmol~!. Jsou znamy alternativni, energeticky vyhodnéjsi postupy separace dusiku
a kysliku, naptiklad ty, jez vyuzivaji membranové procesy v plynné fazi. I pii nich je
viak spotfeba energie vy3$si nez 1248 Jmol L.

Nachazet energeticky vyhodné procesy je prace pro vynélezce. Termodynamika zde miZze pomoci tim,

Vv

separace slozek vzduchu vyZadujici méné energie nez 1248 J na jeden mol vzduchu, se bud plete, anebo je
podvodnikem.

4.6 Podminky termodynamické rovnovahy

4.6.1 Extenzivni podminky

Pojem termodynamicka rovnovaha jsme zavedli v odd. 1.1.2. Nyni odvodime termo-
dynamicka kritéria, dovolujici zjistit, nachazi-li se systém v rovnovaze nebo mimo ni.
Ukazeme, jaké podminky plati pro vnitini energii, Gibbsovu energii a entropii systému
v rovnovazném stavu a mimo rovnovahu. Pro tyto podminky se vzil nazev uvedeny
v nadpise, nebot uvedené veli¢iny jsou extenzivni. Vedle nich existuji také intenzivni
podminky rovnovahy. Ty zavedeme v odd. 6.1 a budeme je vyuzivat v kap. 6 pti studiu
fazovych rovnovah a v kap. 7 pii studiu chemickych rovnovah.
Nasim vychozim bodem bude nerovnice (4.7)
dQ

ds > - (nevratny déj)

zavedend v odd. 4.2.2. Nerovnici pfepiSeme do tvaru
dQ < TdS
a za d@ dosadime z prvni véty termodynamické (3.8). Dostaneme

AU + pdV < TdS

3Protoze pii jsme pouzili stavovou rovnici idedlniho plynu, ktera za vysokych tlak® piestava platit.
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neboli

dU < TdS — pdV (nevratny déj)

Porovnejme tuto nerovnici s rovnici (4.12)
dU = TdS — pdV

Tato rovnice plati pro vratné procesy, jinymi slovy pro procesy ve stavu termodyna-
mické rovnovahy, a nerovnice plati mimo rovnovahu. Uvazujeme-li déje probihajici za
konstantni entropie a objemu, pak

dU < 0 ([S, V], nerovnovaha) (4.67)
dU = 0 ([S, V], rovnovaha) (4.68)

P1i nerovnovaznych procesech probihajicich v uzavieném systému za konstantni entro-
pie a za konstantniho objemu vnitini energie klesa. Ve stavu termodynamické rovnovahy
nabyva svého minima.

Tento vysledek nemd velkou praktickou dilezitost, nebot termodynamické déje ob-
vykle neprobihaji za konstantni entropie a objemu. Chemické procesy se obvykle studuji
v zévislosti na teploté a tlaku. Potom plati (zkuste to sami dokézat)

dG<0  [T,p] (4.69)

pricemz znaménko nerovnosti plati pro nerovnovazné a znaménko rovnosti pro rovno-
vazné déje. Slovy mtzeme tento vztah formulovat takto:

Gibbsova energie uzavieného systému pii nerovnovaznych déjich za kon-
stantni teploty a konstantniho tlaku klesa; v rovnovaze nabjva minima.

Dulezitym ptikladem takovych dé&ju jsou fazové prechody (tani, var, ...). P¥i rovnovaz-
nych fazovych prechodech plati podle (4.69) dG = 0, a odtud plyne

AG =0

Tento vysledek jsme odvodili jingym zptsobem v 4.4.7, viz rovnice (4.61).
Pro uplnost zde jesté prepiSeme vztah (4.8)

ds >0 (izolovany systém)

ktery 1ika, ze v izolovaném systému pii nevratnych déjich entropie roste a v rovnovaze
nabyva maxima.

Lze rovnéz snadno odvodit podminky rovnovahy pro entalpii a Helmholtzovou energii. Nemaji vSak
velky prakticky vyznam a proto je zde neuvadime.

4.7 Treti véta termodynamicka

Treti véta je poslednim a nejmladsim postulatem termodynamiky. Byla vytvarena po-
stupné. Z historického hlediska rozeznavame t¥i formulace tfeti véty: ptivodni Nern-
stovu, zobecnénou Planckovu a moderni Lewisovu-Randallovu.
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4.7.1 Formulace treti véty

Na zacatku 20. stoleti méfil Richards reakéni Gibbsovy energie a reakéni entalpie né-
kterych chemickych reakci probihajicich v galvanickych ¢lancich. Jeho vysledkt stano-
venych pii raznych (nizkych) teplotach si v§iml Nernst. Na jejich zdkladé postuloval
v roce 1906 sviij ,tepelny teorém*, ktery lze matematicky vyjadrit takto

lim AS =0
T—0

Slovni vyjadreni: Zména entropie pfi libovolném vratném procesu probihajicim pii tep-
loté absolutni nula je nulova.

Planck rozsifil Nernstiv teorém takto: Entropie kazdé ¢isté (pevné nebo kapalné)
latky je pfi teploté absolutni nula nulova,

lim S = 0 (4.70)

T—0

Jaky je rozdil mezi Nernstovou a Planckovou formulaci? Nernst postuluje, ze zmény
entropie pii termodynamickych déjich jsou nulové, kdezto Planck postuluje pfimo nu-
lovost entropie. V tomto smyslu je Planckova formulace Sirsi.

Planckova formulace byla déle zpresnéna Lewisem a Randallem. Autofi predpokla-
daji platnost vztahu (4.70) jen pro ¢isté latky ve stavu dokonalého krystalu. Na rozdil
od Planckovy predstavy je entropie podchlazenych kapalin a skel nenulova (kladna).

4.7.2 Nedosazitelnost absolutni nuly

Formulace Lewise a Randalla byla ovéfena fadou experimentd. Je povazovana za
spravné znéni tieti véty termodynamické. Plyne z ni dilezity dtsledek: Konecnym po-
¢tem operact (napt. cykli v néjakém chladicim zatizeni) nelze nikdy dosdahnout teploty
0 K. Lze dokézat, ze tato véta a formulace Lewise-Randalla jsou ekvivalentni.

K tomu, Ze nulové absolutni teploty nelze dosdhnout, mtizeme dospét i jinak.
V odd. 4.1.2 jsme uvedli vztah (4.5) pro hospodarnost chladiciho stroje. Z néj plyne

Th —1Tp

W= Qe

kde T je teplota teplejsiho a Ty teplota chladnéjsiho zasobniku; W je prace potiebna
na odvedeni tepla (g z chladnéjsiho zasobniku. Je-li Tg = 0, je tato prace nekonecna.

4.7.3 Absolutni entropie

Jestlize zname entropii S7 pro néktery vychozi stav a hledame entropii Sy v konec¢ném
stavu, muzeme ji urcit ze vztahu

Sy =51 +AS

kde AS' je zména entropie pii prechodu ze stavu 1 do stavu 2. Zvolime vhodny sled

vratnych déji vedouci od 1 k 2 a zménu entropie urcime jako soucet dil¢ich zmén.
Jedinym vychozim bodem, ve kterém zname ¢iselnou hodnotu entropie, je krystal

pii teploté 0 K, kde S; = 0. Entropii, kterou ziskdme na zakladé tohoto stavu, budeme
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Tabulka 4.1: Vypocet absolutni entropie integraci od absolutni nuly
1 déj AS;
15K T3 a-(15K)3
/ ar — ¢ (1°K)
0 T 3

izobarické ohrati krystalu z 15K na /TNBTO;(;)I a7
1

1 izobarické ohrati krystalu z 0 K na 15K

2 normalni teplotu tani Tngr sk 1
Agani H
3 tani krystalu (s—l) ——
INBT
4 izobarické ohfati kapaliny na teplotu / Tnev Cf) aT
normalniho bodu varu Txgy Tngr 1
Ao H?
5 var (l—g) —bm
IxBv
T (C®
6 izobarické ohiati plynu na teplotu T / —PRAT
Tnpv 1
7 izotermickd zména tlaku z p* na p —RIn %
pS

nazyvat absolutni entropii. Cestu volime tak, abychom meéli k dispozici experimen-
talni data potfebna pii vypoctu zmén entropie.

Potize nastavaji v blizkosti absolutni nuly, kde provadéni experimentl narazi na
znacné technické potize a je velmi nékladné. Nastésti v oblasti teplot od 0 do asi 15K
plati velmi dobfe Debyeova teorie idealniho krystalu (miiZete se o ni vice dozvédét na
prednéskach pro specializaci fyzikalni chemie), ze které pro tepelné kapacity pfi nizkych
teplotach plyne

Cp ~ CV = CLT3

kde a je konstanta. Z tohoto vztahu je vidét, ze tepelna kapacita je pri nulové teploté
rovna nule.

Postup pii urcovani absolutni entropie vysvétlime na prikladu vypoctu entropie 1
molu plynu pfi teploté T" a tlaku p. Budeme predpokladat, ze v pevné fazi se latka
vyskytuje v jediné krystalové modifikaci. Dale pro jednoduchost predpokladame, ze
se plyn fidi stavovou rovnici idealniho plynu. Zvolime sled vratnych cest vedouci od
idealniho krystalu pfi teploté T' = 0K a standardnim tlaku p** k idedlnimu plynu pii
T, p, viz tab. 4.1. Pokuste se sami urc¢it zmény entropie 1 molu latky pfi jednotlivych
déjich a pak zkontrolujte vysledky. Zavislost entropie na teploté pii konstantnim tlaku
je v 4.4.1, zavislost na tlaku v 4.4.3 a zména entropie pii fazovych prechodech v 4.4.7.

Absolutni entropie je sou¢tem jednotlivych prispévki

Lze dokazat, ze hodnota absolutni entropie je vzdy kladna.
Skutecnost, ze entropii lze urcovat absolutné, nachazi uplatnéni zejména pfi studiu
chemickych rovnovah, jimiz se budeme zabyvat v kap. 7.



Kapitola 5

Termodynamika smési

V predchézejicich kapitolach jsme se zabyvali predev§im chovanim systémt za kon-
stantniho slozeni a az na vyjimky (oddil 4.5.1) jsme nevénovali pozornost zavislosti
termodynamickych veli¢in na slozeni. Vlastnosti ¢istych latek jsou dosud znamy pouze
pro relativné maly soubor latek. V pripadé smési, jichz je mnohonasobné vétsi pocet,
jsou nase znalosti omezeny na jesté mnohem mensi podil a budeme proto vétsinou od-
kazani na odhad jejich chovani. Pii popisu chovani smési budeme nejcastéji vychazet
ze znalosti vlastnosti ¢istych latek. Pro pfesné urceni vlastnosti smési (pfedevsim ka-
palnych a tuhych) pouze na zakladé chovani ¢istych latek vSak nejsou zatim k dispozici
dobfe propracované teorie.

Odhad a popis chovani smési je znacné ovlivnén jejim skupenstvim. Nejjednoduseji
se popisuje plynna faze.

5.1 Termodynamicky popis plynnych smési

P¥i popisu chovani plynnych smési je vychozim (standardnim) stavem ¢ista slozka ve
stavu idedlniho plynu za teploty soustavy T a standardniho tlaku p**. Termodynamické
veli¢iny pfislusejici tomuto standardnimu stavu oznacujeme hornim indexem °. Vztah
pro vypocet termodynamické veli¢iny k-slozkové smési skutecnych plynt za 7', p, x1,
Zo, ..., Tp_1 zkonstruujeme takto: smés myslenkové pripravime sledem nékolika dil-
¢ich krokt z vychozi situace (Cisté idedlni plyny za T, p** v prislusnych mnozstvich) a
termodynamické veli¢ina smési je potom souctem hodnoty termodynamické veli¢iny ve
vychozim stavu a prispévki odpovidajicich jednotlivym krokim. Tyto kroky jsou:

a) smiSeni téchto slozek za T, p™,
b) zména tlaku systému z p* na p,
c) oprava idedlniho chovani plynu na chovani realné.

Nésledujici vyklad zamérime na smés idealnich plyni, korekci na realné chovani
systému se budeme zabyvat az v magisterském kurzu.

5.1.1 Termodynamické veli¢iny smési idealnich plynu

Veli¢iny odpovidajici smeési idedlnich plyni budeme oznacovat hornim indexem *. Dle
ucinéného predpokladu se jak cisté latky, tak i smés chovaji podle stavové rovnice
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idealniho plynu, takze
_RT
p

v (5.1)
Jak vime z odd. 4.5.1, je zména entalpie doprovézejici sméSovani (sméSovaci entalpie)
u takové smeési nulova. Z 4.4.5 zase vime, ze entalpie idealniho plynu nezavisi na tlaku.
Entalpie smési idealnich plynti za teploty T, tlaku p a slozeni x1, xs, ..., x1_1 je potom
dana pouze vychozi situaci, tj. prostym souctem entalpii prislusnych mnozstvi ¢istych
idealnich plynt za T', p*, nebot piispévky ostatnich krokt naseho myslenkového sché-
matu jsou nulové,

k
* °
Hm - leHmz
=1

Na rozdil od sméSovaci entalpie je sméSovaci entropie nenulova (jak uz vime, je
vzdy kladnd) a pro sméSovani idedlnich plyni je déna vztahem (4.65). Entropie idedl-
niho plynu zévisi také na tlaku, a to podle vztahu (4.47). Uvazime-li tyto skutecnosti,
dostaneme pro entropii smeési idedlnich plyni konstrukci podle naseho myslenkového
schématu vztah

k k D i i bx;
S;:Z:L‘ZS;Z—RZZL‘ZIHZL‘Z—RIHﬁ:szS;Z_Rszln tl (52)
i—1 i—1 P i—1 i—1 P

Gibbsovu energii smési idedlnich plyni mtizeme pak uz urcit snadno na zakladé jeji
defini¢ni rovnice

bx;

pst

k k
Gt = Hiy =TS, =Y 2,G% + RTY z;In (5.3)
i=1

i=1

5.2 Termodynamicky popis kapalnych a tuhych
smeési

P¥i popisu chovani kapalnych a tuhych smési (dale pro né budeme pouzivat kratsi na-
zev kondenzované smési) je vychozim (standardnim) stavem ¢isté slozka ve skupenstvi
dané smési za teploty a tlaku soustavy.! Hodnoty termodynamickych veli¢in ptislusejici
tomuto stavu oznacujeme hornim indexem °. Pii popisu chovani skutec¢nych kondenzo-
vanych smési dale vyuzivame modelu, ktery oznacujeme jako idealni smés ¢i idealni
roztok. Idealni smés definujeme jako takovou smés, jejiz vznik z ¢istych slozek miSenim
za konstantnich 7', p neni doprovazen zadnou objemovou zménou systému ani zadnym
tepelnym efektem a toto plati v celém koncentra¢nim rozsahu a v Sirokém oboru tep-
lot a tlakti. K urceni termodynamickych veli¢in této modelové smési postacuje znalost
uvazovanych veli¢in ¢istych latek.

1Za situaci, kdy ¢ista slozka v daném skupenstvi za teploty a tlaku soustavy neexistuje (napf.
NaCl (1) za béznych teplot a tlaki), je tfeba pro takovou slozku pouzit jiného standardniho stavu — viz
odd. 5.4.3.
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5.2.1 Termodynamické veliCiny idealni smési

Pro objem, entalpii, entropii a Gibbsovu energii idealni smési plati (srovnej se vztahy

(5.1)(5.3))
k
Vm,id.smés - levrr.m (54)
=1
k
Hm,id.smés = szHr.m
=1

k k
Smyidsmess = Y TiSm;— R x;lnz, (5.5)
i=1

=1

k k
Gm,id.smés = Z xz(Hr.m - TSI.nz> + RT Z ZT; In ZT;
i=1

=1

k k
= Y z,Gh,+ RTY z;lnx; (5.6)
i=1 i=1
Vsimnéme si, ze u entropie a Gibbsovy energie, na rozdil od objemu ¢i entalpie, vy-
stupuje v téchto vztazich nenulovy idealni smésovaci ¢len vyjadiujici nevratnost déje,
kterym vznikla dané smés z Gistych latek za konstantni teploty a tlaku (viz odd. 4.5.1).

5.2.2 Termodynamické velic¢iny realné smési — sméSovaci a
dodatkové veliCiny

Skutecné smési se nechovaji idealné, a proto jsme nuceni zavést korekéni ¢leny k hod-
notam termodynamickych veli¢in urenym na zakladé cistych latek, tj. k hodnotam,
které vypocteme pro idedlni smés podle vztaht (5.4) az (5.6). Pouzivaji se dvé rizna
vyjadreni této korekce, a to prostfednictvim smésSovaci veli¢iny, oznacované hornim
indexem M (z anglického miring), nebo dodatkové veli¢iny, oznacované hornim in-
dexem ¥ (z anglického excess). Uvazujeme-li libovolnou termodynamickou veli¢inu Y,
jsou tyto veli¢iny definovany rovnicemi?

k
YM =Y, = a4y, (5.7)
=1

YE == Ym - Ym, id. smés (58)

Z (5.8) je ziejmé, ze dodatkové veli¢iny vyjadiuji pfimo odchylku chovani skutecné
smési od chovani idedlni smési. Aplikujeme-li vySe uvedené defini¢ni rovnice napf. na
objem a prihlédneme-li ke vztahu (5.4), dostaneme

k k
V=Y Vo, + VM=, Ve, + VP (5.9)
i=1 =1

2Smésovaci a dodatkové veli¢iny jsou dle definice vztaZeny na 1mol smési, nebudeme proto u nich
uvadét dolni index .
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7 7 VI +Vy \_'
| | AV
Vexp
o + - [ Tn,+'n,

V1 V2 B _1 2

B n B n, B

B B B VE: AV

n+n,

Obr. 5.1: Stanoveni dodatkového objemu podle definice

To znamena, ze smésovaci a dodatkovy objem jsou totozné. Je tomu tak proto, ze zména
objemu pfi vzniku idedlni smési je dle definice nulova (AV = 0, viz. obr. 5.1). Podobny
zaveér plati také pro entalpii.

V pripadé entropie a Gibbsovy energie je vSak rozdil mezi veli¢inou smésovaci a
dodatkovou, nebot idealni smésovaci ¢len je zde nenulovy. Napi. u Gibbsovy energie
dostaneme

k
i=1

k k
i=1

i=1
z néhoz plyne

k
GM=RT> z;lnz; + G"
i=1
Popis chovani smési prostfednictvim smésovacich a dodatkovych velicin je ekviva-
lentni. Dale budeme v8ak pro jednoduchost davat prednost dodatkovym veli¢cinam, které
bezprostiedné vyjadiuji neidealitu dané smési.

5.2.3 Experimentalni stanoveni dodatkového objemu a
entalpie

Abychom si pfiblizili pravé definované dodatkové veliciny, sezndmime se nyni s experi-
mentalnimi stanovenimi dodatkového objemu a dodatkové entalpie, ktera lze v principu
jednoduse a nazorné provést. Pro jednoduchost budeme uvazovat dvouslozkovou smeés.

Pti stanoveni dodatkového objemu mtizeme postupovat zptsobem, ktery je sche-
maticky znazornén na obr. 5.1. V prvnim odmérném valci mame latkové mnozstvi n,
slozky 1 a zméfime jeji objem V}* = n,V:,. V druhém odmérném valci mame latkové
mnozstvi ng slozky 2 a rovnéz urcime jeji objem V' = nyV2,. Poté prelijeme napi. ob-
sah druhého vélce do prvniho, promichédme, vytemperujeme (teplota a tlak musi ztstat
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a) b)
Vi VE .
Vi VE>O0
VEs>Q
0
VE<Q
. VE<o0
Vm2
0 wl 1 0 331 1

Obr. 5.2: Zavislost a) molarniho objemu a b) dodatkového objemu na sloZeni u binarniho
systému za konstantni teploty a tlaku

béhem pokusu konstantni) a zméfime objem smési V' = Vi ,. Pokud by se dana smés
chovala idealné, platilo by V = V* + V;?. Odchylka od této idedlni hodnoty, vztazena
na 1mol smési, predstavuje pravé dodatkovy objem VE, tj.

B _ V-Ver=V>  (n+ng)Vm—mV2 —nVe

m m2 V ° °
= = — .le — $2V
m
ny + No niy + No ml m2

v

Dodatkovy objem lze experimentalné stanovit také nepfimo, méfenim hustot. Vyjad¥ime-li molarni
objemy v poslednim vztahu pomoci hustot, dostaneme
M M, M,

VE=" 1 - —T2—,
p P1 P2

kde p je hustota smési, M = x1 M7 + x2M> je moldrni hmotnost smési a p], p3 jsou hustoty Cistych latek.

Na obr. 5.2a je schematicky znazornéna zavislost molarniho objemu na slozeni u
bindrniho systému (za konstantni teploty a tlaku). Jak jiz bylo fefeno, odchylka od
linedrni zavislosti predstavuje dodatkovy objem. Vlastni zavislost dodatkového objemu
na slozeni je uvedena na obr. 5.2b. Pokud je dodatkovy objem zaporny, dochézi pti
smeésovani latek k objemové kontrakci — objem systému je mensi nez soucet objemi
¢istych latek pred smisenim. Takovy pfipad se vyskytuje napt. u smési ethanolu s vodou
za normalnich teplot. Castéji se vSak vyskytuje opa¢ny piipad, kdy je dodatkovy objem
kladny.

Dodatkova entalpie predstavuje tepelny efekt vyvolany smisenim cistych latek za
konstantni teploty a tlaku, vztazeny na 1mol vysledné smési. Dodatkovou entalpii lze
mérit v kalorimetru, jehoz princip je schematicky uveden na obr. 5.3. Kalorimetricka
cela je prepazkou rozdélena na dvé casti, které obsahuji latkova mnozstvi n, a ns pfi-
slusnych cistych latek. Od okoli je cela izolovana adiabatickou sténou, ktera nedovo-
luje vyménu tepla s okolim. Po vytemperovani latek je prepazka mechanicky porusena
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prepazka adiabaticka }| teplomér
N sténa o

000

L

Q = RI*t

Obr. 5.3: Princip kalorimetru ke stanoveni smésovaciho tepla

a dojde k vzajemnému promiseni latek. SméSovani je doprovazeno urcitym tepelnym
efektem, ktery vyvolava zménu teploty systému. Aby teplota zistala nezménéna, je jeji
zména kompenzovana definovanou dodavkou ¢ odbérem tepla (Q)) — pfi endotermic-
kém miseni elektrickym odporovym topenim a pfi exotermickém miseni elektrickym
chlazenim (Peltiériuv efekt). SméSovaci ¢i dodatkova entalpie pfislusné smési je déna
vyrazem
HE AH
ny + No

kde AH = @) je vyménéna elektricka energie spojena s vyrovnanim teplot.
Uvazujme napf. smiseni 6 mol vody a 4 mol ethanolu pti 25°C a tlaku 101,325 kPa.
Toto smiseni je zapsano rovnici

Peclivym kalorimetrickjm méfenim bylo zjisténo, Ze toto smésovani vyzaduje odebrat
teplo 5020 J a je tedy exotermické (AH = —5020J). Dodatkovéa entalpie bude rovna

pe_ AH 5020 —502 Jmol L. (5.11)
ni + ne 4+6

Na obr. 5.4 je uvedena schematicky zavislost entalpie smési a smésovaci (dodatkové)
entalpie na slozeni u binarni smési. Z obrazku a z definice dodatkové entalpie je zfejmé,
ze dodatkova entalpie v koncentra¢nich krajich (pro ¢isté latky) je nulova. Podobné
jako u dodatkového objemu se i u dodatkové entalpie setkdvame castéji se systémy
vykazujicimi kladné odchylky od chovani idedlni smési (H® > 0, endotermické miSeni)
ne# se systémy vykazujicimi odchylky zaporné (H® < 0, exotermické miSenf).
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a) b)
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Obr. 5.4: Zavislost a) molarni entalpie a b) dodatkové entalpie na slozeni u bindrniho systému

5.3 Parcialni molarni veliCiny

Termodynamické chovani systému jako celku charakterizuji jeho molarni veli¢iny Y.
K charakterizaci chovani jednotlivych slozek ve smési pak termodynamika pouziva tzv.
parcialni molarni velid¢iny3 Y;. V tomto oddilu se sezndmime s jejich definici, vizna-
mem a nékterymi jejich vlastnostmi.

Kazdou eztenzivni stavovou veli¢inu Y homogenniho k-slozkového systému mutizeme
zapsat jako funkci teploty, tlaku a latkovych mnozstvi jednotlivych slozek

Y =Y(T,p,n,...,ng) (5.12)

takze pro jeji diferencialni zménu plati

oY oY k(oY
dY = | — dT —_— d dn; 1
<8T> +<8P>T p+;<8ni>T i " (513
p,n T T Py £4

kde n ve spodnim indexu naznacuje konstantni latkové mnozstvi vSech slozek resp. stav
za konstantniho sloZeni systému. Parcialni derivace vystupujici ve vztahu (5.13) jsou
métitkem vlivu jednotlivych nezavislych proménnych na veli¢inu Y. Parcialni derivace
Y podle latkovych mnozstvi jednotlivych slozek za konstantni teploty, tlaku a mnozstvi
ostatnich slozek se nazyvaji parcialni molarni veli¢iny a pouziva se pro né oznaceni

Y, <8Y> (5.14)
8”2' T oy
YSUF P

Parcialni molarni veli¢ina odrazi ,,citlivost® celkové veliciny viceslozkového systému na
zménu obsahu dotyc¢né slozky v systému; Y; pfimo udava zménu celkové veli¢iny systému

3Neplette si je s parciadlnim tlakem, ktery je veli¢inou jiného druhu, viz rov. (2.12).
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Tabulka 5.1: Pfiristky objemu (AV) systému, ktery obsahuje 1 dm?® rfizné koncentrovanych
smési ethanolu (1) a vody (2) po pfidani 0,1 mol ethanolu, a pfislusné parcialni molérni objemy
ethanolu a vody pfi 25°C

Ten AV/em?  (AV/Aney)/(cm® mol™)  (AV/Anyega)/(cm® mol™!)

0,0 550 55,0 18,07
01 535 53,5 18,07
02 559 55,9 17,65
0,3 5,70 57,0 17,30
04 575 57,5 17,03
05 579 57,9 16,74
0,6 581 58,1 16,43
0,7 583 58,3 16,06
0,8 5,85 58,5 15,51
09 586 58,6 14,83
1,0 587 58,7 13,89

Y pfi pfidani jednoho molu slozky, jestlize systém je tak velky, ze se jeho slozeni timto
pridavkem prakticky nezméni.

Abychom si pfiblizili pojem parcidlnich molarnich veli¢in, uvazujme jako priklad
nésledujici fadu pokusti: Odmérny valec naplnime vzdy az po znacku 1000 cm?® rozto-
kem ethanolu a vody o rtzném slozeni a po vytemperovani pridame 0,1 mol ethanolu.
V druhém sloupci tab. 5.1 jsou uvedeny zmény objemu smési AV po tomto pridani
ethanolu. Do valce jsme ptridavali relativné malé latkové mnozstvi ethanolu Aney, proto,
aby se slozeni roztoku vyznamné nezménilo (zmény jsou ve vSech pfipadech mensi nez
AZen = 0,006). V tietim sloupci tab. 5.1 jsou pfislusné objemové zmény prepocteny na
pfidani 1 molu ethanolu, tj. hodnoty AV/Aney. Pro zajimavost jsou uvedeny i hodnoty
AV /Anyoda, které by byly ziskdny analogickym piidavanim vody.

Vzhledem k relativné malym pfidavkim An;, hodnoty AV/An; uvedené v tab. 5.1
dobfe aproximuji parcialni molarni objemy piislusnych slozek ve smési, nebot

V- <8V> _ gim &Y & AV (5.15)
T,p,nj¢i

on; Ani—0 An; An;

Aby vysledek byl zcela presny, museli bychom experimentalné postupovat tak, Ze
bychom ke konecné velikému systému pridavali nekonec¢né malé mnozstvi i-té slozky
anebo pridavali 1 mol -té slozky k nekonecné velkému mnozstvi smeési.

Parcialni moléarni veli¢ina je intenzivni veli¢inou, vyjadiujici prispévek jednoho molu
dané slozky k celkové veli¢iné smési (pfi konstantnim sloZeni smési, 7" a p). Prostfed-
nictvim parciadlnich molarnich veli¢in je proto mozné z prispévkl jednotlivych slozek
snadno a exaktné zkonstruovat celkovou veli¢inu smési

k
Y =) nY; [T, p,sloz.] (5.16)
i=1
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¢1 moléarni velidinu smési

k
Vi = > z;Y; [T, p,sloz.] (5.17)
i=1

vvvvvv

jako Eulertv vztah.
Parcialni molarni veli¢iny jsou obecné zavislé na slozeni smési. Jejich hodnoty repre-

zentuji vlastnosti slozek za dané situace ve smési. Pro ¢istou slozku 7 se (5.12) redukuje
na

Y(T,p, ”z) = niYmi<T7 p) = ninr.ul

a aplikaci definice (5.14) snadno odvodime, ze parcidlni molarni veli¢ina pfechazi za
této situace na odpovidajici molarni velic¢inu ¢isté latky

Vil =1) =Yz, (5.18)

Definici (5.14) lze aplikovat na kteroukoli extenzivni veli¢inu, tj. V', U, H, S, F, G,
C,, Cy. Vztahy mezi parcidlnimi molarnimi veli¢inami jsou zcela analogické vztahtim
mezi systémovymi velicinami. Napt. pro entalpii plati H = U + pV/, a proto

<8H> B <8U> +p<av>
3ni Tpnjzi 8nl Tpnjzi @TLZ Tpnjsi

takze

G = H;—TS;=U;+pV; =TS,

Vzhledem k tomu, zZe u stavovych veli¢in jejich druh& smiSend derivace nezévisi na
poradi derivovani, plati napr. také

oG; 0 (0G 0 (0G o —
dp  Op <8m> ~ on; (%) Ony v (5.19)
Stejnym zpisobem bychom odvodili
G, —
<8T> = o
p,n
0(Gi/T) _H
p@m)” _ 1 50

Z téchto vztahi je zfejmé, Ze k urceni zmén parcidlni molarni Gibbsovy energie i-té
slozky s tlakem nebo teplotou potfebujeme informace o parcidlnim molarnim objemu
nebo o parcialni molarni entalpii této slozky.
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5.3.1 Urcovani Y; ze zavislosti Y;,(z1) u bindrnich smési

Informace o chovani smési, kterou mame v praxi k dispozici, obvykle nebyva ve tvaru
Y = Y(T,p,ni,...,n;), ale ve formé zavislosti molarni veli¢iny Y, smési na teploté,
tlaku a slozeni. Jak v takovém pripadé urcujeme parcidlni molarni veli¢iny, si ukazeme
v tomto oddile. Pro jednoduchost omezime veskeré tivahy na binarni systém, jehoz
slozeni je vyjadfeno molarnim zlomkem jedné slozky, naptiklad x;. Potom plati Y, =

Y (T, p, x1), kde
nq 2
T = To=1—2x1 =
ny + N9 ni + no

(5.21)
Celkova veli¢ina systému je dana vztahem
Y = (nl + 712) Ym<T7p7 xl)

na ktery uplatnime defini¢ni vztah pro parcidlni molarni veli¢iny (5.14). Podle véty
o derivovani slozenych funkci dostaneme (za predpokladu, Ze teplota a tlak jsou kon-

stantni)
— Y 0Ym 0
le e :Ym+(n1+n2) i
8n1 T.pmo 8951 Tp 8n1 no

Ze vztahu (5.21) ziskdme

(n1 + TLQ)Q N (711 + n2)2 N n1 + nea

% _1~(n1+n2)—n1-1 No i)
8n1 n2_

Spojenim poslednich dvou rovnic dostaneme

OYm

Y=Y, — 5.22
e (32) (522

Pro parcialni molarni objem druhé slozky ziskame podobné

_ 0Y 0
Tp ni

Ze vztahu (5.21) obdrzime

8w1 . 1 o I
Ony), — (m+na)?  mitng

a spojenim poslednich dvou rovnic ziskame konecny vyraz

L) Tp
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Obr. 5.5: Urcovani parcialnich molarnich veli¢in tsekovou metodou

Vlastni vyhodnoceni parcidlnich molarnich veli¢in zavisi na konkrétnim tvaru zavis-
losti Yy, = Yin(21). V nésledujicim ptikladu se pro ndzornost zaméfime na objem a pro
Vin(21) budeme uvazovat jednoduchou rovnici

Vm = Q?lvn.ll + SCQVH.IQ + BvxliCQ

kde V2, jsou molarni objemy cistych slozek za teploty a tlaku systému a By je parametr
zavisly na teploté a tlaku. Nahradime-li x5 = 1 — x;, miiZzeme snadno urcit derivaci
OV /0x1 a ziskdme

OV . .
<ax1> = Vm1 — Vm2 + BV(l - 2[L’1)

Dosazenim do vztaht (5.22) a (5.23) po malé tpravé obdrzime
Vl = 1’[.11 + (1 - I’l)QBV VQ = Vn.12 + ZL‘%BV

Pokud je smés idealni, je zavislost Vi, = Viu(x1) linedrni (By = 0) a plati V; = V2.,
tj. parcialni molarni objem slozek neni zavisly na slozeni a je roven molarnimu objemu
Cisté slozky.

Velmi nazorné je grafické urceni parcialnich molarnich veli¢in obou slozek v bindrnim
systému na zakladé zavislosti Y, = Yn(z1), které je v ucebnicich fyzikalni chemie
oznacovano jako metoda asekil — viz obr. 5.5. V tomto ptipadé jsou parcidlni molarni
velic¢iny slozek dany useky, které vytind v koncentrac¢nich krajich tecna zkonstruovana
ke kiivee Yy, = Yiu(z1) v bodé odpovidajicimu ;. Jak obr. 5.5 jasné ukazuje, je metoda
tsekt presnym grafickym obrazem rovnic (5.22) a (5.23).
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5.4 Parcialni molarni Gibbsova energie — chemicky
potencial

Parcidlni molarni Gibbsovu energii i-té slozky

— oG
Gi = i = ( aﬂ)ﬂpﬂj#

kterou budeme déle ¢astéji nazyvat chemickym potencialem i-té slozky a znacit
i, mizZzeme téz urcit pomoci pravé odvozenych vztahtt pro obecnou parcialni molarni
veli¢inu, aplikujeme-li je na molarni Gibbsovu energii. Uvazujeme-li bindrni systém,
dostaneme podle (5.22) a (5.23)

. OGm — Gy,
Gl = ,Ul = Gm + (1 - xl) ( 81}1 > G2 - ILLQ - Gm - xl ( axl ) (524)
Tp T.p

Podle toho, z jakého vyjadieni molarni Gibbsovy energie vyjdeme (srovnej (5.3), pii-
padné (5.10)), ziskame vyraz, ktery je uréen bud pro plynnou nebo kondenzovanou fazi.
Blize se timto budeme zabyvat v néasledujicich oddilech.

Chemicky potencial méa v chemické termodynamice zcela vyjimecné postaveni. Jak
uvidime, chemicky potencidl i-té slozky (i = 1,2,...,k) méa ve vSech rovnovaznych
fazich stejnou hodnotu. Pokud naopak faze nejsou v rovnovaze, potom v systému pro-
bihaji takové déje, které vedou k vyrovnavani chemickych potencidlti. Pritom i-ta slozka
prechazi z mista (fize) o vyssim chemickém potencidlu p; do mista (faze) o niz$im po-
tencialu. Nazev chemicky potencial slozky vznikl pravé s ohledem na tuto dilezitou
vlastnost této veliciny.

Chemicky potencial je mozné také definovat pomoci jinych termodynamickych ve-
li¢in, které charakterizuji rovnovahu. Plati (vSimnéte si, Ze parcialni derivace jsou za
konstantnich pfirozenych proménnych)

M‘—<8G> _<8F> B <6H> B <8U>
Z anl T,p,nj;,gi anz T,V,nj;,,gi Gnl S,p,nj7gi 8n7’ S,V,’nj¢7;

Pouze v ptipadé Gibbsovy energie je vSak chemicky potencial totozny s piislusnou par-
cidlni molarni veli¢inou (ktera je podle definice vzdy parcialni derivaci za konstantnich
T, p, njz). U Helmholtzovy energie to uz splnéno neni a plati

Fi:éi_pvi:,ui_pvi

Zname-li chemické potencidly slozek, ziskame Gibbsovu energii systému z rovnice

k
=1

a molarni Gibbsovu energii z rovnice

k
Gm = Z T fhi
=1

ep ee

a (5.17).
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5.4.1 Chemicky potencial slozky v idealni plynné smési

Pti urcovani chemického potencialu slozky v idealni plynné smeési budeme vychéazet
z rovnice pro molarni Gibbsovu energii takové smési (5.3). Pro jednoduchost budeme
nejprve uvazovat pouze binarni systém. Potom plati

Gr, = 101Gy + 22GL o+ RT[x1Inxy + 29 Inay] + RT In ﬂt
pS

Uzitim (5.24) je odtud mozno odvodit (pokuste se o to!)

Gy =i =G5 + RTInw, + RTIn = = G5, + RTIn 2L
r? e
kde p; = pxy je parcialni tlak prvni slozky.
Tento vysledek lze rozsitit i na k-slozkovou smés, a pak pro kazdou slozku idealni
plynné smési dostaneme

Gl =i = G+ RTInw+RTIn L

pS

PY e+ RT L (id. plyn) (5.26)
pS

pst

— G° 4+ RTh

kde p, = px; je parcidlni tlak ¢-té slozky v plynné smési a p; = G, je chemicky
potencial (molarni Gibbsova energie) ¢isté slozky pfi teploté 7' a standardnim tlaku
p** ve stavu idedlniho plynu. Za dané teploty existuje tudiZ jednozna¢ny a relativné
jednoduchy vztah mezi parcidlnim tlakem a chemickym potencidlem slozky.

V pripadé smési, ktera by se nefidila stavovou rovnici idealniho plynu, by vychozi
vyraz pro molarni Gibbsovu energii zahrnoval jesté korekéni ¢len na realné chovani a
tento by se pak po aplikaci (5.24) projevil odpovidajicim zptsobem i ve vztahu pro
chemicky potencial slozky ve smési. Problematikou realnych plynnych smési se budeme
zabyvat az v magisterském kurzu.

5.4.2 Chemicky potencial u kondenzovanych smési — aktivita
a aktivitni koeficient

Uvazujme nejdiive idealni binarni smés, u které je molarni Gibbsova energie dana vzta-
hem (5.6), tj.

Gm,id.smes = 105 + Topy + RTx Inzy + RTxo In 29

kde u; = G4, jsou molarni Gibbsovy energie ¢istych latek pii teploté a tlaku systému.
Parcialni molarni Gibbsovu energii prvni slozky G, respektive chemicky potencial p,
ziskame aplikaci vztahu (5.24) a obdrzime

Gi=m=pl+RTInz (id. smés)

Tento vysledek 1ze zobecnit na viceslozkovy systém, a pak pro kazdou slozku idealni
smeési plati

Gi=pi=u; + RTInz; (id. smés) (5.27)
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Rovnice (5.27) ndm ukazuje, jak se méni chemicky potencidl i-té slozky se slozenim
smeési. Uvedeny velmi jednoduchy vztah je vSak platny pouze u idealni smési a vycha-
zime-li z Gibbsovych energii ¢istych latek.

Uvazujeme-li redlnou smés (5.10), dostaneme pro chemicky potencidl prvni slozky

komplikovanéjsi vzorec
0GE
GE + X2 ( )
O T,p

= 1+ RTInz —i—é?

o = py+RTInz +

kde @{3 (parcialni molarni dodatkova Gibbsova energie) predstavuje piispévek neide-
alniho chovani dané smési k chemickému potencialu prvni slozky. Zobecnény vysledek
pro i-tou slozku v k-slozkové smési je

g =pt+RTInw; + Gy (5.28)

Aby bylo mozné zapsat vySe uvedenou rovnici pro chemicky potencial slozky v realné
smési formalné stejné jako v pripadé smési ideédlni (5.27), zavadi se v termodynamice
pomocné velicina zvana aktivita slozky a;,

i = p; + RT Ina, (5.29)

Porovnanim (5.29) s (5.27) vidime, Ze v pfipadé idedlni smési je takto definovana po-
mocna veli¢ina totozna s molarnim zlomkem,

a; = x; [id. smés] (5.30)

V realné smési je pak aktivita vyjadifovana jako sou¢in molarniho zlomku z; a korekéniho
faktoru ~;, ktery nazyvame aktivitni koeficient,

a4 = Ty (5.31)

Z definice aktivitniho koeficientu (5.31) a rovnice (5.30) je zfejmé, ze v idedlni smési
jsou hodnoty ~; identicky rovny jedné. Odchylky aktivitnich koeficientti od jednotky
v realné smési jsou pak mirou neideality systému. Dosazenim (5.31) do (5.29) a nésled-
nym porovnanim s (5.28) dostaneme jednak vyjadfeni chemického potenciélu slozky
ve smési prostrednictvim jejiho aktivitniho koeficientu, jednak vztah mezi aktivitnim
koeficientem a dodatkovou Gibbsovou energii

i = pf+ RTInx; + RT Invy; (5.32)
—E

G, = RTnv;

7

Vyjadreni chemického potencialu slozky v kondenzované smési prostiednictvim po-
mocnych veli¢in aktivity a aktivitniho koeficientu pfinasi vyhody zejména pii formalnim
popisu i praktickych vypoctech fazovych a chemickych rovnovah. Téchto vyhod vyuzi-
jeme v nasledujicich kapitolach, pojednavajicich o téchto rovnovahach.
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Uvédomme si, ze hodnoty aktivity i aktivitniho koeficientu jsou vztazeny ke zvole-
nému standardnimu stavu, od néhoz jsme pfi vyjadieni termodynamickych vlastnosti
(a tedy i chemického potencidlu) vysli. Standardnim stavem, na némz jsme stavéli nas
popis kondenzovanych smési a pro ktery plati dosud odvozené vztahy, byla cistd slozka
ve skupenstvi dané smési, pri teploté a tlaku systému (*). Obecné miizeme vsak aktivitu
definovat nasledujici rovnici

wi = p; + RT Ina; (5.33)

kde g je chemicky potencidl slozky v (libovolné) zvoleném standardnim stavu, od néhoz
pri popisu vychazime. Jak je vidét z této rovnice, aktivita predstavuje alternativni
bezrozmérnou miru rozdilu p; — pf. Je ziejmé, Ze pokud se slozka nachazi ve svém
standardnim stavu, je a; = 1.

Abychom si dale priblizili pojem aktivity, aplikujme jeji obecnou definici na slozku
v plynné smési. Vyjadieni aktivity slozky v plynné smési pomoci pfimo méfitelnych
veli¢in budeme potiebovat napi. pri vypoctu chemickych rovnovah plynnych systémii.
Vhodnym standardnim stavem pro tuto situaci je cistd slozka ve stavu idedlniho plynu
za teploty systému T a standardniho tlaku p** (°). Porovnanim (5.33) a (5.26) dostaneme
pro aktivitu slozky v idedlni smési idealnich plyni

_ bri  pi
o pst - pst
Vidime, ze aktivita je v tomto pripadé dana jednoduse pomeérem parcidlniho tlaku
slozky a tlaku standardniho.

(id. plyn) (5.34)

a;

5.4.3 Standardni stav nekoneéného zredéni

Standardni stav cistd slozka za teploty T a tlaku p systému a model idealni smési, z nichz
jsme az dosud vychéazeli pti popisu kondenzovanych smési, jsou velmi nazorné, bohuzel
ale s nimi nevystacime ve vSech ptipadech. Za situaci, kdy c¢ista slozka v daném skupen-
stvi za teploty a tlaku soustavy neexistuje (napt. NaCl (1) ¢ Hs (1) za béZnych teplot a
tlaki), p? nelze uréit a pro popis chovani takové slozky (napf. ve vodném roztoku) je
nutné pouzit jiného standardniho stavu. Abychom objasnili, jak se v takovych pfipa-
dech v termodynamice postupuje, podivejme se na obr. 5.6, ktery zobrazuje zavislost
chemického potencialu slozky na slozeni v souradnicich p; a Inx; pro dva idealizované
a jeden realny ptipad.
Zavislost A, odpovidajici modelu idealni smési (5.27)

i = p; + RT Inx; (id. smés)

je v soutadnicich pouzitych na obr. 5.6 linedrni (smérnice je RT'), pfi¢emz pro Inz; = 0
(tj. pro ¢istou slozku i, nebot x; = 1) je chemicky potencial roven p! = G2,;.

Krivka B na obr. 5.6 odpovida chemickému potencidlu slozky realné smési a jeho
zévislost na slozeni vystihuje vztah (5.32)

i =p; + RTInz; + RT In; (5.35)

Z uvedeného grafu je ziejmé, jak dodatkovy ¢len (RT In~;) koriguje prubéh chemického
potencialu oproti pribéhu u idealni smési. Nejvétsi odchylky od idealniho chovani se
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Obr. 5.6: Zavislost chemického potencidlu na slozeni pro reélné se chovajici roztok (B) a pro
dva idealizované modely (A, C)

obvykle projevuji pii nizkém x; a klesaji k nule, kdyz se slozeni systému blizi k cisté
slozce (tj. x; — 1 a v; — 1). V oblasti nizkych koncentraci slozky (x; — 0) se jiz
dodatkovy ¢len neméni a zavislost B je za téchto podminek prakticky rovnobézna se
zavislosti, ktera odpovida idealni smési. Pravé tato skutecnost dovoluje vyjadrit kon-
centracni zavislost chemického potencialu slozky nasledujicim alternativnim zptisobem

1 =¥ + RTInz; + RT In A" (5.36)

Jak je vidét z obr. 5.6, vyjadfeni chemického potencidlu (5.36) je provedeno relativné
vzhledem k linearni zavislosti C

pi = i + RT Inz, (5.37)

jez predstavuje extrapolaci chovani skutecného roztoku z oblasti nekonecného zredéni
slozky. Extrapolovand hodnota chemického potencialu ,u?] z oblasti nekonec¢ného zie-
déni slozky 7 na x; = 1 odpovida pfi tomto popisu standardnimu chemickému potencialu
a prislusny (extrapolovany) standardni stav se oznacuje jako standardni stav neko-
necného ziedéni.

Velkou vyhodou vyjadfeni chemického potenciadlu podle této druhé alternativy je
skutecnost, ze pfi nizkych koncentracich mizeme pracovat s jednoduchou zavislosti
chemického potencidlu na slozeni (5.37) a vliv neidedlniho chovani (ten je vsak skryt

v hodnot& ul!) forméalng zanedbat (pro hodnoty ' plati lim,, o~" = 1). Pfi nei-

1 (2
dealnim chovani za vyssich koncentraci musime k této hodnoté chemického potencialu
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piipoéitat korekeni dlen RT In~™ — viz (5.36). Aktivitni koeficient + budeme ozna-
covat jako aktivitni koeficient definovany na zékladé standardniho stavu nekonec¢ného
ziedéni. Z obr. 5.6 je také zfejmé, ze pfi kazdém slozeni plati

RT In~y,; — RTln'y[x] RT In~;®

kde ~7° je limitni aktivitni koeficient v nekone¢ném ziedéni definovany na zakladé stan-
dardniho stavu cista slozka za teploty a tlaku systému.

K vyjadteni chemického potencidlu se pouzivaji vedle vztahu (5.36), kde jako kon-
centracni proménna vystupuje molarni zlomek rozpusténé latky, jesté dalsi vztahy s ji-
nymi koncentracnimi proménnymi, a to

T [C]+RTln 4+ RTInA (5.38)

— —|—RT1n = RTInA"

kde ¢** (obvykle ¢** = 1 moldm™2), m** (obvykle m** = 1 molkg™!) jsou standardni hod-
noty latkové koncentrace ¢i molality a MEC] a ME’"} jsou standardni hodnoty chemického
potencidlu, ktery ziskdme extrapolaci z nekoneéného zfedéni na koncentraci ¢; = ¢** ¢i
m; = m*. Aktivitni koeficienty 7 a 7™ se oznacuji jako aktivitni koeficienty defi-
nované pro standardni stav nekonecného zfedéni na bazi koncentrace ¢i molality a je
nutno je aplikovat pfi vysSich koncentracich rozpusténé latky.

Jak je patrné z rovnice (5.33), vySe uvedend rizna vyjadieni chemického potencidlu

slozky tedy odpovidaji i riznym definicim aktivity, jejichz prehled na zavér uvadime

a = TiYi (limg, ;v = 1)
ad? = ozl (im0 =1)
al = (a/? (lime oyl =1)
a" = (m/m)y" (limy, o™ = 1)
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Kapitola 6

Fazové rovnovahy

Klasicka termodynamika studuje systémy ve stavu termodynamické rovnovahy. Rovno-
vazny stav systému je charakterizovan tim, Ze hnaci sily (rozdil teplot, tlakd, chemic-
kych potencialt), které by mohly vyvolat néjakou makroskopickou zménu, jsou nulové,
a proto vSechny veli¢iny popisujici stav systému v rovnovaze maji ¢asové stalé hodnoty.
V predchazejicich kapitolach jsme se dosud zabyvali, az na drobné vyjimky, homogen-
nimi systémy. Heterogenni systémy, obsahujici vice fazi, jsou vSak neméné dilezité.
Jednim z tkold termodynamiky je proto urceni podminek, za nichz mohou v takovych
systémech jednotlivé faze koexistovat.

6.1 Intenzivni kritérium rovnovahy

V odd. 4.6 bylo uvedeno, Ze vnitini energii, entropii a Gibbsovu energii lze pouzit
v riznych situacich jako kritéria termodynamické rovnovahy. Pro Gibbsovu energii uza-
vieného systému vymeénujiciho s okolim nejvyse objemovou praci bylo ukazano, ze za
konstantni teploty a tlaku nabyva v rovnovaze své minimalni hodnoty. Jakékoliv vy-
chyleni z rovnovazného stavu, pfi kterém teplota a tlak uzavieného systému ztstavaji
konstantni, ma tedy za nésledek zvysSeni hodnoty Gibbsovy energie systému. Tuto vlast-
nost Gibbsovy energie lze zapsat ve tvaru

dG =0 ([T, p], rovnovaha)

Uvedené extenzivni kritérium rovnovahy nebyva v praktickych aplikacich prilis Sikovné,
a proto si odvodime jiné, intenzivni kritérium, jehoz pak budeme uzivat jak k indikaci
rovnovazného stavu, tak k vypoctim fazovych rovnovah.

Uvazujme izotermicky-izobaricky dvouslozkovy systém (viz obr. 6.1) sestavajici ze
dvou ¢asti, (1) a (2), které jsou oddéleny piepazkou M. Césti systému reprezentuji
rizné faze a prepazka pak mezifazové rozhrani. O prepazce predpokladame, ze ma tyto
vlastnosti:

a) je pohybliva, coz zajistuje stejny tlak v obou ¢astech,

b) je tepelné vodiva, takze teplota na obou stranéch je stejna,

c) je propustnd pro obé slozky (1 a 2).

Zména Gibbsovy energie tohoto systému je dana souctem zmén Gibbsovych energii

obou c¢asti
dG = dGW +dG®@
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gast (1) gast (2)

Ale—d ;0

et 0

M

Obr. 6.1: K odvozeni intenzivniho kritéria rovnovahy

Tyto zmény lze vyjadiit pomoci chemickych potenciali slozek rovnici dG = pydn; +
podng. Potom je mozno uvedeny vztah zapsat ve tvaru

dG = ( gl)d (1 )—F/LQI)dn(l)) (u§2)d (2 ) (2)d (2) ) (61)

kde ,ugl) a ,ul@) je chemicky potencial ¢-té slozky v prvni a druhé casti, dnl(l) a dn§2) jsou
vymeénéna latkova mnozstvi i-té slozky pres rozhrani M mezi obéma ¢astmi. Protoze se
jedna o uzavieny systém, plati

( ) + n(2) = n, = konst a (1) + ng ) — ny = konst
respektive
dn + dn1 = a dngl) + dng) =0
Muzeme proto ve vztahu (6.1) nahradit an@) = —dngl), ¢imz dostaneme pro zménu

Gibbsovy energie uzavieného binarniho systému za konstantni teploty a tlaku rovnici
1 2 1 1 2 1
dG = (" — p?) dni? + (s — pf?) dnf” (6.2)

Pokud soustava neni v rovnovaze, mohou veli¢iny dngl) a dngl) nabyvat jakychkoliv hod-
not a Gibbsova ener%le takoveho systému se muze z matematického hlediska zvysovat i
snizovat. Veli¢iny n1 a n2 predstavqu (vedle teploty a tlaku, jez jsou vSak konstantni)
nezavisle proménné, které urcuji hodnotu Gibbsovy energie systému. V rovnovaze, kdy
Gibbsova energie nabyva své minimalni hodnoty, musi platit podminky pro extrém, tj.

oG oG
O LI ) B
ny T,p,ngl) 8”2 T,p,ngl)

Ze vztahu (6.2) plyne, Ze tyto podminky mohou byt splnény pouze v pi¥ipadé, ze plati

pi = ) = (6.3)

To ovsem znamena, ze chemicky potencial i-té slozky musi byt v obou ¢éastech systému
(tj. v obou fazich) stejny. Rovnéz hodnoty teploty a tlaku jsou v obou fazich stejné.
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—— (g)-faze: H,O

(1)-faze: vodny roztok NaCl

(s)-faze: NaCl

0@@§®§pg =27

Obr. 6.2: Pripad dvouslozkového trifazového systému

Tento zavér se da zobecnit i pro k-slozkovy f-fazovy systém. V takovém piipadé lze
ukazat, ze podminky rovnovahy jsou urceny témito rovnicemi

™) — 7@ — = 7
P = @ = = D
ugl) = ,ug2) = ... = ,ugf) (6.4)
w = o ==

Jinymi slovy, jsou-li dvé nebo vice fazi v rovnovaze, musi mit stejnou teplotu a tlak
a dale chemické potencidly pro kazdou ze slozek musi nabyvat ve vSech fazich stejné
hodnoty.

Tyto podminky plati i pro jednoslozkovy systém. V jednoslozkovém systému je che-
micky potencidl slozky roven molarni Gibbsové energii, a tudiz plati

G = g® (6.5)
coz je podminka, ktera jiz byla diive v odd. 4.4.7 odvozena ve tvaru
AG=0 (T, p]

P¥i odvozeni podminek (6.3) jsme pfedpoklddali, Ze obé slozky jsou pFitomny v obou
fazich. Casto se vyskytuji ptipady, Ze mnozstvi nékteré slozky v urcité fazi je tak malé,
Ze jeji pritomnost lze jen obtizné detekovat. Jako priklad miizeme uvést systém na
obr. 6.2. V tomto systému jsou dvé slozky (H,O a NaCl) a tti faze:

a) pevny Cisty NaCl,

b) nasyceny roztok NaCl ve vodé,

c) parni faze obsahujici prakticky pouze vodu.

I pro tento pfipad lze uzit kritéria (6.4), ovSem s tim rozdilem, Ze v platnosti ztistavaji
rovnosti chemickych potencialti pouze téch slozek, na jejichz obsahu Gibbsova energie
prislusnych fazi zavisi. Pro soustavu na obr. 6.2 tedy plati

TE —TO — 7@ pE — O —

1 s 1
M%{)Qo = Mg_,)o M(\I;m = Ml(\r)am



104 KAPITOLA 6. FAZOVE ROVNOVAHY

Tabulka 6.1: Charakterizace f-fazového k-slozkového systému

faze 1 faze 2 ... faze f
T T 7
p® p® p)
mgl) x§2) :cgf)
:z:él) acg) ng)

1 2
5’3221 xl(czl 5’3181)1

Na zaveér této ¢asti bychom chtéli upozornit, ze podminky (6.4) mohou byt splnény
i v pfipadé lokdlniho minima ¢i dokonce maxima Gibbsovy energie, avsak rovnovaha
nastava pouze v piipadé absolutniho minima Gibbsovy energie. K urceni fazové rov-
novahy systému tedy obecné nestaci nalezeni takového stavu, ktery spliuje podminky
(6.4), ale je nutno prokazat, Ze tomuto stavu odpovida skuteéné absolutni minimum
Gibbsovy energie.

6.1.1 Gibbsuv fazovy zakon

Uvazujme soustavu podchycenou v tab. 6.1. Tato soustava obsahuje f fazi a k slozek.
K charakterizaci kazdé faze potfebujeme znat jeji teplotu, tlak a (k — 1) molarnich
zlomku, tj. celkem (k + 1) udajiu. V f-fazovém systému bude celkovy pocet tdaji
(k+1)f. Vzhledem k rovnovaznym podminkam, které byly odvozeny v pfedchazejicim
oddile, budeme vsak potfebovat méné adaji. Rozdil

[ celkovy pocet intenzivnich tdajt ] B [poéet vaznych podminek (6.6)

v potfebnych pro urceni stavu systému plynoucich z rovnovahy

je oznacovan jako pocet volnych proménnych nebo téz jako pocet stupni volnosti
daného systému.

Rovnost teplot ve vSech fazich predstavuje celkem (f — 1) podminek — viz soustava
(6.4), podobné (f —1) podminek plyne z rovnosti tlaki a celkem k(f —1) podminek pro
rovnost chemickych potenciali u k slozek. Celkem je proto (k+2)(f — 1) rovnovaznych
podminek, takze podle (6.6) bude pocet stupni volnosti

v=>Gk+1)f-(k+2)(f-1)=k—f+2 (6.7)

Tento vztah odvodil Gibbs a je znam pod nazvem Gibbsuv fazovy zakon (n¢kdy se
také pouziva nazev pravidlo).
Ukazme si jeho pouziti nejdiive u jednoslozkového systému. V tomto piipadé se
vztah (6.7) redukuje na
v=1—-f+2=3—-Ff

Nachéazi-li se v jednoslozkovém systému pouze jedna faze, plati v = 2, a ke specifikaci
stavu systému musime tedy zadat dva tdaje: teplotu a tlak. Jsou-li pfitomny dvé faze,
plati v = 1. V takovém pripadé postaci zadat napi. pouze teplotu a pfislusny rovnovazny
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tlak je jiz urcen. Jsou-li v jednoslozkovém systému v rovnovaze tii faze, je pocet stupnt
volnosti nulovy. Jak teplota, tak i tlak jsou v pfitomnosti vSech tii fazi zcela urceny a
nelze je ménit.

Velmi casto zkoumame soustavy za konstantni teploty, konstantniho tlaku ¢i kon-
stantniho sloZeni nékteré z fazi (napf. pfi proméfovani rozpustnosti vzduchu v riznych
kapalinach je slozeni plynné faze zafixovano a dano slozenim vzduchu, o némz ptredpo-
kladame, Ze je neménné). V takovych ptipadech pocet proménnych pfislusné snizujeme.
Proto je vhodné Gibbsuv fazovy zakon psat ve tvaru

v=k—f4+2-C

kde C' je pocet dalsich vaznych podminek, resp. pocet intenzivnich proménnych, jejichz
hodnoty fixujeme. Vazna podminka se uplatnuje také u systémii, ve kterych probiha
chemicka reakce.

6.2 Fazové rovnovahy jednoslozkovych soustav

6.2.1 Fazovy diagram jednoslozkového systému

V jednoslozkovém rovnovazném systému mohou z hlediska poc¢tu fazi v systému nastat
tTi pripady:

1. Systém sestava z jediné faze (plynné, kapalné nebo pevné), a ma tudiz dva stupné
volnosti, coz znamena, ze v uréitém rozsahu miizeme teplotu i tlak nezavisle
ménit. Ve fazovém diagramu jsou jednofazové oblasti znazornény plochami.

2. V systému koexistuji dvé faze a systém ma pouze jeden stupen volnosti. Dvou-
fazova rovnovaha je ve fazovém diagramu znazornéna kiivkou a mtize se jednat
o jednu z nésledujicich rovnovah (g)—(1), (g)—(s), (1)—(s) nebo (s1)—(s2).

3. V systému jsou v rovnovaze t¥i faze soucasné (napf. plynna, kapalnd a pevna)
a soustava nema zadny stupen volnosti. Ttifdzova rovnovaha je ve fazovém di-
agramu znazornéna bodem (s ohledem na pocet koexistujicich fazi je nazyvan
trojnym bodem?').

Vyse uvedené tii hlavni pripady je mozné sledovat na obr. 6.3, ktery schematicky
znézorniuje fazovy diagram vody. K¥ivka AT (sublima¢ni kfivka) odpovida rovnovéze
mezi pevnou a parni fazi. Krivka TC pfislusi rovnovaze mezi kapalnou a parni fazi.
Tato kiivka koné¢i v kritickém bodé C (pro vodu je T, = 647,2K a p. = 22,1 MPa). Pfi
T > T, jiz neexistuje tlak, pfi némz by koexistovala kapalina s parou. Bod F odpovida
teploté normalniho bodu varu Tygy, tj. teploté, pfi niz je tlak nasycenych par
roven normalnimu tlaku py = 101,325 kPa. Kiivka TD prislusi rovnovaze mezi pevnou
a kapalnou fazi.2 V bodé T (trojny bod), ktery je prisecikem vsech t¥i vyse zminénych
rovnovaznych kiivek, koexistuji v rovnovaze soucasné vSechny tii faze (kapalna voda,
led a vodni para). Soufadnice trojného bodu vody jsou Ti, = 273,16 K, p;, = 611,66 Pa.

1Vzhledem k tomu, Ze realizace trojného bodu je pomérné snadna a piesné reprodukovatelna, slouzi
trojné body ruznych latek jako kalibrac¢ni teplotni standardy.

27 pribéhu této kiivky je patrné, Ze teplota tani klesa s rostoucim tlakem, co# je disledkem ano-
maélniho chovani vody; u vétsiny latek teplota tani s rostoucim tlakem mirné stoupa — viz téz odd. 6.2.7.
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y 2

Pn

Dir

Tnpr Tt Txev T T
Obr. 6.3: Schematicky fazovy diagram vody

Tento bod mé fundamentalni vyznam, nebot je pouzivan jako zakladni bod mezinarodni
teplotni stupnice. Jeho teplota se od normalniho bodu tani Tygr vody lisi o 0,01 K
(pfesné).

vvvvvv

ve vice pevnych modifikacich. Tento jev se nazyva polymorfie a je bézny i u jinych latek.

6.2.2 Clapeyronova rovnice

V odd. 6.1 bylo ukazano, ze v rovnovaznych fazich jednoslozkového dvoufazového sys-
tému méa molarni Gibbsova energie latky stejnou hodnotu. Za konstantni teploty a
tlaku, pti kterych se rovnovaha realizuje, plati rovnice (6.5),

G = G2 (rovn.)

Toto tvrzeni miizeme rozsitit i na jednoslozkové systémy o tfech fazich; v tiifazovém
systému za konstantni teploty a tlaku pak bude platit

GW = a® = g® (rovn.)

Stav jednoslozkového jednofazového systému je urcen teplotou a tlakem, tj. dvéma
stupni volnosti, které jsou navzajem nezavislé. Jestlize jsou vsak v jednoslozkovém sys-
tému dvé faze, pak v disledku rovnovazné podminky, ktera je vyjadiena rovnosti mo-
larni Gibbsovy energie latky v jednotlivych fazich, systém ztraci jeden stupen volnosti a
teplota a tlak se stavaji vzajemneé zavislymi veli¢inami. Jestlize bychom tedy v systému,
v némz existuje rovnovaha mezi dvéma fazemi, zménili teplotu pfi konstantnim tlaku,
nebo zménili tlak pii konstantni teploté, jedna z fazi by vymizela. Jestlize vsak zménime
teplotu a tlak tak, aby molarni Gibbsova energie latky byla opét v obou fazich stejna
(jeji hodnota se bude lisit od hodnoty pfedchozi), mohou obé faze i nadéle koexistovat.
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P1i teploté T, tlaku p a za rovnovahy dvou fazi plati podminka rovnovahy dana
vztahem (6.5). M&-1i byt rovnovaha obou fazi zachovana, jsou mozné jen takové zmény
teploty (d7') a tlaku (dp), které vyhovuji podmince

dGH =dG®  (rovn.) (6.8)

Protoze molarni Gibbsova energie Cisté latky je pouze funkci 7" a p, mtizeme podminku
(6.8) prepsat do tvaru

9GO 9GO 96 96
< 5T ) dT+< p ) dp = < 5T ) dT—I—( ap ) dp (rovn.)
P T P T

S pouzitim termodynamickych vztaht (viz odd. 4.3.3)
0G 0G
oT » dp ),

—SWAT + VWdp = —SPAT 4+ VPdp  (rovn.)

dostaneme rovnici

z niz plyne

(dp) =S Qe (6.9)
faz.rovn.

aT TV v T AV

Indexem ¢4, vovn. chceme zdtiraznit, Zze se jedna o derivaci podél rovnovazné krivky, kde
je splnéna podminka rovnovahy3. Veli¢ina A, Sy, predstavuje zménu entropie a veli¢ina
A, Vin zménu objemu spojenou s piechodem 1 molu latky z faze (1) do faze (2). Protoze
se jednd o vratny izotermni dé&j za stalého tlaku, smime Ag, Sy, nahradit vztahem (4.60)

Afé,z[—[m
T

Afgsy S = (6.10)
kde Ag, Hy, odpovidd zméné molarni entalpie pfislusné fazové premény (tj. vypafovani,
tani, sublimace, zména krystalické modifikace 1 mol latky). Dosazenim vztahu (6.10) do
rovnice (6.9) dostaneme obecny diferencialni vztah mezi rovnovaznym tlakem a teplotou

dp Afa"z[_[m
— = — 6.11
(dT> faz.rovn. TAféZ Vm ( )

ktery se nazyva Clapeyronova rovnice. Zdiraznéme, ze Clapeyronova rovnice byla
odvozena bez pouziti zjednodusujicich aproximaci a je tedy rovnici exaktni. Touto rov-
nici se musi fidit vzajemny vztah mezi teplotou a tlakem za rovnovahy mezi libovolnymi
dvéma fazemi kazdé cisté latky. Z geometrického hlediska vztah (6.11) udava smérnici
teény k rovnovazné kiivce v p—T' diagramu (obr. 6.3).

3Pouziva se také dolni index o.
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6.2.3 Rovnovaha mezi kapalnou a parni fazi,
Clausiova-Clapeyronova rovnice

Obecny tvar Clapeyronovy rovnice (6.11) pfejde pro pfipad rovnovahy mezi kapalnou
(1) a parni (g) fazi na vztah

dp ) AvypH
—_— = 6.12
<dT faz.rovn. T( m - Vn(ll ) ( )

kde AyypHy je molarni vyparna entalpie, kterd je obecné zavisla na teploté. Vztah
(6.12) je diferenciélni rovnici vyjadiujici teplotni zévislost rovnovazného tlaku par nad
kapalinou. Tento rovnovazny tlak, ktery se nazyva tlak nasycené pary, budeme znacit
symbolem p°.

Za predpokladu, ze:

a) molarni objem kapalné faze je vzhledem k molarnimu objemu parni faze zanedba-
telny (V.®) > V) coz je splnéno pii teplotach vzdalenych od kritické teploty,
tedy pii teplotach kolem normalni teploty varu nebo pod ni,

b) chovani parni faze je dostate¢né presné popsano stavovou rovnici idedlniho plynu
(V&) = RT/p), coz je aproximace rovnéz zcela pfijatelna pii teplotach kolem
normalni teploty varu latky nebo pod ni,

ptejde rovnice (6.12) vzhledem k identité

dlnp 1dp

ar pdT (6.13)
do kone¢ného tvaru
dlnp® AV H,
T é"p (6.14)

ktery se nazyva Clausiova-Clapeyronova rovnice.

6.2.4 Rovnice pro teplotni zavislost tlaku nasycenych par,
vyparné teplo

Abychom ziskali funkéni zavislost tlaku nasycenych par na teploté, je nutno rovnici
(6.14) integrovat. Pfedem v8ak musime uéinit pfedpoklad o teplotni zavislosti molarni
vyparné entalpie, ktera je obecné funkei teploty (s rostouci teplotou Ay, Hy, obvykle
klesd a pii teploté kritické je nulova).
V uzsim teplotnim intervalu mizeme povazovat Ay, Hy, za konstantni a po integraci
(v tomto nejjednodussim piipadé) dostaneme
AvipHpn B
Inp’=A—2Wpm g~
RT T
kde A je integra¢ni konstanta. Integrujeme-li rovnici (6.14) v mezich od 77 do Ty,

ziskame
p*(T3) B AvypHpy [1 1

b~ R {Tg TJ
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Pokud predpokladame, ze zavislost Ay, Hy, na teploté je linearni,
AvypHm =b + T

ziskame po integraci vztah

b c B
Inp’=A——+—=-InT=A——=+CInT 6.15
np RT "R T o0 (6.15)
kde B=0b/R, C = c/R.
Ackoliv rovnice (6.15) vystihuje experimentalni data pro tlak nasycenych par v 8iro-
kém intervalu teplot, je v praxi davana zpravidla pfednost semiempirické Antoineové
rovnici

B
Inp*=A—

(6.16)

Konstanty Antoineovy rovnice A, B, C, stanovené zpravidla metodou nejmensich ctver-
ci na zakladé experimentalnich dat, jsou tabelovany pro velmi rozsahly soubor latek,
predevsim organickych. Antoineova rovnice s dostacujici presnosti popisuje zavislost
tlaku nasycenych par na teploté v tlakovém intervalu p® € (10kPa, 150 kPa).

K vystizeni teplotni zavislosti tlaku nasycenych par v celém existené¢nim oboru ka-
paliny, tj. od teploty trojného bodu do teploty kritické, je tfeba uzit komplikovanéjsich
viceparametrovych rovnic.

Jak je vidét z Clausiovy-Clapeyronovy rovnice, o teplotni zavislosti tlaku nasy-
cenych par latky rozhoduje jeji vyparna entalpie. Molarni vyparna entalpie (¢i méné
presné vyparné teplo) predstavuje teplo, které je nutno dodat jednotkovému latko-
vému mnozstvi kapaliny, aby pteslo pfi dané teploté a odpovidajicim rovnovazném tlaku
do parni faze. Vyparné teplo je diilezitou veli¢inou, potfebnou predevsim pii energe-
tickém vyhodnocovani déj, pfi nichz dochazi k vypafovani nebo kondenzaci. Vyparné
teplo ¢istych latek je mozno bud stanovit experimentélné kalorimetricky, coZ je pomérné
narocné a nakladné, nebo vypoctem ze znamé teplotni zavislosti tlaku nasycenych par.
Pti teplotach v okoli norméalniho bodu varu a nizsich je mozno vypocitat vyparné teplo
s dobrou pfesnosti z Clausiovy-Clapeyronovy rovnice (6.14)

dlnps>

2
AvypHn = RT ( T
pti¢emz derivace d In p*/dT se ur¢uje zpravidla z ptislusné rovnice pro teplotni zavislost
tlaku nasycenych par.

6.2.5 Experimentalni stanoveni tlaku nasycenych par

Pro stanoveni tlaku nasycenych par se pouziva fada metod. Na tomto misté uvedeme

U ebuliometrické metody je méfena teplota varu v tzv. ebuliometru, ktery je pfi-
pojen k manostatu (zafizeni, které udrzuje zvoleny tlak). V ebuliometru je zahiivan
vzorek latky elektrickym topenim k bodu varu. Smés vrouci kapaliny a pary omyva
teplomérnou jimku s teplomérem a ten méii teplotu varu za daného tlaku. Proméfenim



110 KAPITOLA 6. FAZOVE ROVNOVAHY

teploty varu za rtznych tlakt ziskame hledanou zavislost. Ebuliometricka metoda je
vhodné v oboru tlaki od 10 kPa do 150 kPa.

Statickda metoda spociva v méfeni tlaku, ktery se ustavi v termostatované cele ob-
sahujici zkoumanou latku v kapalné a plynné fazi, v zavislosti na teploté. Staticka
metoda je principalné jednoducha a pomérné univerzalni, vyzaduje vSak peclivé odply-
néni vzorku kapaliny (zbaveni rozpusténého vzduchu) a dokonalou evakuaci rovnovazné
cely pred jejim plnénim.

Pti saturacni metodé se probublava mérené latkové mnozstvi ni,ert inertniho plynu
zkoumanou latkou (kapalnou nebo pevnou), jez je umisténa v termostatovaném satura-
toru. Nasyceny plyn se nasledné vede pres vymrazovak, kde zkoumana latka kvantita-
tivné zkondenzuje a jeji mnozstvi n; se urci vazenim nebo jinou analytickou metodou.
Saturac¢ni metoda je vhodnd pro oblasti nizsich tlak od 0,1 do 10kPa. Pfi stanoveni
se vychazi ze skutecnosti, ze tlak nasycené pary latky v saturatoru je roven jejimu
parcidlnimu tlaku v plynné smési, ktera opousti saturator, tj.

s _ _ 3
e b b Ninert + ni
kde p je celkovy tlak v systému (plyne z Raoultova zakona — viz odd. 6.3.3).

U létek, jejichz tlak nasycenych par je velmi nizky, se pouziva efuzni (Knudsenova)
metoda. Ta spociva v méfeni ubytku latky z termostatovaného systému tnikem (efuzi)
malym otvorem do vakua. Pokud je otvor dostatecné maly, je ubytek latky tmérny
tlaku nasycenych par, plose otvoru a casu.

6.2.6 Rovnovaha latky v pevné a plynné fazi

V pripadé rovnovahy pevna faze—para jsou rovnéz splnény predpoklady, které vedly
k odvozeni Clausiovy-Clapeyronovy rovnice (6.14). Pro teplotni zavislost tlaku nasyce-
nych par nad pevnou fazi (byva téz nazyvan sublimacnim tlakem) mizeme tedy psét
dlnps o Asublj—[m
dT RT?

kde AgupHy = H® — H® je molarni sublimaéni entalpie. Tato veli¢ina je v trojném
bodé svazana s vyparnou entalpii vztahem

AsublI—Im = Ataﬂni[—[m + Avjrp]?m

kde AysniHm = HI(Ill) — Hr(rf) je molarni entalpie tani.

Vzhledem k tomu, zZe teplota trojného bodu je dostatecné vzdalena od teploty kri-
tické, 1ze rovnici (6.17) obvykle pouzit, aniz bychom museli uvazovat neideélni chovani
parni faze. Vyjimkou jsou ptipady, kdy latka ma v trojném bodé relativné vysoky tlak,
jako je tomu u CO,, NH,Cl, As apod.

(6.17)

6.2.7 Rovnovaha latky v pevné a kapalné fazi

Za rovnovahy pevna latka-kapalina se méni rovnovazny tlak s teplotou podle Clapey-
ronovy rovnice, kterou miizeme pro tento ptipad prepsat do tvaru

dp AvaniHm
fl — _ —anrrm 1
(dT>féz.rovn. T(Vn(ql) - (S)) (6 8)

m



6.2. FAZOVE ROVNOVAHY JEDNOSLOZKOVYCH SOUSTAV 111

kde AysniHm je molarni entalpie tani, V.10 a V) jsou molarni objemy rovnovazné ka-
paliny a pevné latky.

Vzhledem k tomu, Ze tani je endotermni déj, ztistava citatel na pravé strané rovnice
(6.18) vzdy kladny a o tom, zda derivace (dp/dT)gs. 0w, bude kladnd nebo zaporna,
rozhoduje hodnota rozdilu V) — V., U vétsiny latek je hustota pevné faze vyssi nez
hustota kapaliny, tedy V.0 > V() a zvyseni tlaku vede ke zvyseni teploty tani. Vyjimku
tvofl napf. voda, galium a bismut, jejichz hustota je v kapalné fazi vyssi nez ve fazi
pevné; u téchto latek vede zvysSeni tlaku ke snizeni teploty tani. Je dtlezité si také
uveédomit, ze rozdil molarnich objemt kapaliny a pevné latky je velmi maly. Proto ma
derivace (dp/dT)tszrovn. v rovnici (6.18) pomérné vysokou hodnotu a teplota tani se
s tlakem méni jen velmi mélo (kiivka TD na obr. 6.3 je velmi strmé). Napt. zvysSeni

tlaku na desetinasobek tlaku atmosférického vede u vody ke snizeni teploty tani pouze
0 0,0744°C.

6.2.8 Rovnovaha latky ve dvou pevnych modifikacich

Latky mohou v pevném stavu existovat ve vice modifikacich, které se lisi krystalickym
uspofadanim a v dusledku toho ¢asto i odlisnymi fyzikalnimi vlastnostmi. Tomuto jevu
se obecné tiké polymorfie, u prvki pak alotropie. K prechodu mezi jednotlivymi mo-
difikacemi za tlaku p dochézi pfi teploté, pii niz jsou dvé rtuzné modifikace v rovnovaze
a kterou budeme oznacovat jako teplotu modifika¢ni. Vliv tlaku na tuto modifikacni
teplotu je dan Clapeyronovou rovnici, kterda ma v tomto ptipadé tvar

a7 -

(dp> o Arnod[_[m Hr(nﬁ) _Hr(r?)
faz.rovn. TAmOde T(Vnglﬁ) - Vrga))

kde H(®) H jsou molarni entalpie a V(¥ V(%) molarni objemy latky ve fazi o a 3.

Nyni se budeme zabyvat prechody mezi jednotlivymi pevnymi fazemi. Pozname-
nejme, ze se jednd o rovnovahu mezi kondenzovanymi fazemi, kde vliv tlaku na teplotu
fazového prechodu je velmi maly. Klasickym ucebnicovym piikladem je fazovy diagram
siry (obr. 6.4). Pti nevysokych tlacich je aZz do teploty bodu Z stala koso¢tvere¢na mo-
difikace, nad touto teplotou (7 = 95,4°C) az do teploty bodu T, tj. do teploty tani
(txpT = 119,3°C), je pak stala modifikace jednoklonna.

Bod T je trojnym bodem, v némz koexistuje pevné (jednoklonnd), kapalné a plynna
sira. Bod Z je rovnéz trojnym bodem, kde vSak koexistuji dvé pevné modifikace siry
(jednoklonné a kosoc¢tvere¢nd) a plynna sira. Teplota odpovidajici modifika¢ni pfeméné
kosoc¢tvereéné siry na jednoklonnou se vzrustajicim tlakem stoupé, nebot hustota jed-
noklonné siry je mensi nez hustota siry kosoc¢tverecné a prislusna entalpickd zmeéna
je kladna. Tecna ke kfivce ZU ma nizsi smérnici nez tecna ke kiivce TU, a proto se
tyto kiivky protinaji v bodé U, ktery je dalsim trojnym bodem, v némz koexistuje
sira jednoklonna, kosoctverec¢na a kapalna. Pti tlacich vyssich nez odpovida bodu U
(p > 131 MPa, tj. za velmi vysokych tlaki) je stdlou modifikaci sira kosoc¢tverecna.
Krivka UV predstavuje rovnovahu mezi kosoc¢tvereénou a kapalnou sirou za vysokych
tlak.
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Obr. 6.4: Fazovy diagram siry

6.2.9 Vztah mezi G}, a G,

Pro dalsi aplikace v oblasti fazovych i chemickych rovnovah budeme potfebovat vztah
pro rozdil molarnich Gibbsovych energii ve standardnim stavu ¢istd kondenzovana ldtka
za T ap systému (*) a standardnim stavu ¢istd latka ve stavu idedlniho plynu za tep-
loty systému a standardniho tlaku p* (°). Ke vztahu pro rozdil G¢, — G, se nejsnéze
dostaneme, vyjdeme-li z podminky rovnovdhy mezi kondenzovanou (dale uz konkrétné
kapalnou) a plynnou fazi pii teploté systému a odpovidajicim rovnovazném tlaku p®
(tlaku nasycenych par), kdy plati

GR(T,p°) = GRP(T,p°)  (rovn.) (6.19)
Z obecného vztahu pro zavislost Gibbsovy energie na tlaku
8Gm>
— | =Va (6.20)
( I )y
plyne pro kapalnou fazi
1 1 Poa
GU(T,p) = Goy = GOT ) + [ Vi (6.21)
pS
a pro idealni plynou fazi
st
GE(T,p™) = G5, = G(T,p") + RTIn (6.22)
pS

Uvazime-li, ze molarni objem kondenzované faze je obvykle velmi maly ve srovnani
s objemem plynné faze, je ze vztahu (6.21) ziejmé, ze GV(T,p) ~ GW(T, p*). Spojenim
vztaht (6.21), (6.22) a (6.19) pak dostaneme

Gy —Go = RTIn 2 (6.23)
pS
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6.3 Rovnovaha kapalina—para u viceslozkovych
systému

Poté, co jsme se seznamili s rovnovahami v jednoslozkovych systémech, se dale budeme
zabyvat fazovymi rovnovahami ve smeésich. V tomto oddile probereme rovnovahu kapa-
lina—para, tj. situaci, kdy za danych podminek jsou v systému v rovnovaze dvé tekuté
faze — kapalnd a plynnda. Tento typ rovnovahy je pro praxi velmi dulezity, nebot na roz-
dilnosti slozeni kapalné a plynné faze v rovnovaze je zalozena destilace, hlavni separacni
pochod chemického primyslu. Slozeni kapalné i plynné faze zde budeme vyjadfovat mo-
larnimi zlomky; abychom vSak nemuseli pouzivat horni indexy — viz tab. 6.1 — budeme
pro molarni zlomky v parni fazi pouzivat pismeno y, v kapalné fazi pismeno x, pro
globélni slozeni systému (bez ohledu na pfitomné faze) budeme pouzivat pismeno Z —
blize viz odd. 6.3.2.
Podle Gibbsova fazového pravidla (6.7) plati

v=k—f4+2=k—-2+2=k

a tudiz pfi specifikaci systému musime zadat u k-slozkového systému k& proménnych.
V pripadé binarniho systému to miize byt téchto Sest variant: T, x1; T, y1; p, x1; p, y1;
p,T; x1,1y1, kde x1 oznacuje molarni zlomek prvni slozky v kapalné fazi a y; v parni fazi.
To, Ze je u binarniho systému néktera z téchto dvojic zadana, znamené, ze zbyvajici
z proménnych (T, p, z1,y;) jsou jiz touto dvojici pevné uréeny a je mozné je stanovit
meéfenim nebo vypoctem.

6.3.1 Grafické vyjadreni rovnovahy kapalina—para
v binarnich systémech

Vztahy mezi proménnymi 7', p, z1, a y; mizeme vyjadrit prostfednictvim tabulek,
diagramii ¢i matematickych vztahti. Velmi nadzorné je pouziti diagramt. Protoze vsak
mame celkem ¢tyti proménné — 2 nezavislé a 2 zavislé — je pro pouziti plosnych diagramii
nezbytné jednu z nezavislych proménnych (nejéastéji teplotu nebo tlak) udrzovat kon-
protoze tomu obvykle odpovidaji podminky pfi destilaci. Z teoretického hlediska je
naopak jednodussi pripad, kdy je uvazovana konstantni teplota.

Zakladni pojmy osvétlime pii popisu rovnovazného izobarického vypareni binarni
kapalné smési benzenu (slozka 1) a toluenu (slozka 2). Uvazujme napf. tlak 101,325 kPa
a smés o slozeni 40 mol. % benzenu a 60 mol. % toluenu. Experiment miZeme realizovat
na principialné jednoduchém zafizeni uvedeném na obr. 6.5 a dobte sledovat ve fazovém
diagramu ¢—x;—y; na obr. 6.6. V tomto izobarickém diagramu vynasime na svislou osu
teplotu a na osu vodorovnou pak slozeni obou fazi za daného konstantniho tlaku.

Zkoumanou kapalnou smés zahiivame v nadobé s pohyblivym pistem, ktery zajistuje
konstantni tlak. Pokud je smés pii nizsi teploté nez je teplota varu, potom parni faze
neni pritomna. Pfi dosazeni teploty varu ty (v nasem pfipadé ty = 95,30 °C) se objevi
prvni bublinky parni faze (bod V na obr. 6.6); tato parni fize méa slozeni y; = 0,619
(bod G na obr. 6.6). Budeme-li nadale pfivadét teplo do zafizeni, bude se teplota déle
zvysSovat a zvySovat se bude také mnozstvi parni faze na tikor kapalné. Slozeni kapalné



114 KAPITOLA 6. FAZOVE ROVNOVAHY

p
p -;-
l (g)
S m— | i
(1) (1)
Z T
a) t<ty b) by <t< iy

Obr. 6.5: Ke konstrukci t—z;—y; diagramu

a parni faze se pritom bude ménit, a to slozeni kapalné faze podél kiivky VL a parni
faze podél kiivky GR — viz obr. 6.6. Zvysime-li teplotu az na hodnotu tg (tzv. teplotu
rosného bodu =~ 101,6°C), dosdhneme toho, ze kapalna faze zcela vymizi a parni
faze bude mit stejné slozeni jako méla kapalna faze na pocatku. Pii ¢t > tg jiz existuje
smés obsahujici 40 mol. % benzenu za normaélniho tlaku pouze v parni fazi. VSimnéme
si, ze na rozdil od ¢isté latky teplota varu smési (s vyjimkou azeotropickych smési — viz
odd. 6.3.5) neni totozna s teplotou rosného bodu.

Je zfejmé, ze diagram uvedeny na obr. 6.6 miize byt zkonstruovan na zakladé popsa-
nych métfeni s fadou smeési rizného vychoziho slozeni. Krajni body v tomto diagramu
odpovidaji zaroven teplotam varu ¢istych latek, které jsou rovny jejich rosnym teplotam.

Cely diagram t—z1—y; (obr. 6.6) je rozdélen na tii ¢asti. Ve spodni ¢asti pod kiivkou
tv = tv(z1), tj. pod kfivkou teplot varu, se priislusnd smés nachézi v kapalné fazi.
V horni ¢asti nad kiivkou tg = tr(y1), tj. nad kiivkou rosnych teplot, je smés za daného
tlaku ve fazi parni. Uvnitt , cockovité“ oblasti, vymezené k¥ivkou teplot varu a rosnych
teplot, jsou pritomny v rovnovaze dvé faze: kapalna a parni. Slozeni koexistujicich fazi
je na tomto diagramu urc¢eno prisecikem dané izotermy s kiivkou teplot varu (x;) a
rosnych teplot (y;), protoze obé faze musi mit stejnou teplotu.

Na zafizeni schematicky naznaceném na obr. 6.5 bychom také mohli ziskat podklady
pro p—x1—y; diagram. Pfi takovém méfeni udrzujeme béhem vsech pokusi konstantni
teplotu a ménime tlak pisobici na pist. Jako pfiklad uvazujme opét systém benzen (1)
+ toluen (2), tentokrat pii teploté 50 °C. Je-li tlak pistu dostatecné velky, piislusnd smés
se nachazi v kapalné fazi. Pii snizovani tlaku, tj. zvétsovani objemu, ztistava v systému
az do tlaku py pouze kapalna faze. Tlak py je oznacovan jako tlak bodu varu — viz
obr. 6.7. Pri tlaku py vznikne prvni nepatrné mnozstvi parni faze o slozeni y;. V na-
Sem konkrétnim piipadé pro smés benzen + toluen, kterd obsahuje 40 mol. % benzenu,
bychom pii teploté 50 °C ziskali hodnoty py = 21,8kPa a y; = 0,662 — body V a G na
obr. 6.7. Pti dalsim zvétsovani objemu se snizuje tlak a zvySuje se mnozstvi parni faze
na tkor faze kapalné. Po dosazeni rosného tlaku pr bude kapalna faze uz pfitomna
pouze v infinitezimalnim mnozstvi a slozeni parni faze bude totozné s ptivodnim sloze-
nim faze kapalné. Pti tlaku mensim nez je rosny tlak pr je pak v systému pouze parni
taze.
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Obr. 6.6: t—x1—y; diagram u systému benzen (1) + toluen (2) za tlaku 101,325 kPa
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Obr. 6.7: p—x1-y; diagram u systému benzen (1) + toluen (2) pfi teploté 50 °C
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Obr. 6.8: y;—r; diagram systému benzen (1) + toluen (2) za tlaku p = 101,325kPa a pii
teploté 50 °C

Diagram p-x;—y; je opét rozdélen na tii ¢asti. Pl tlacich p > py(z1) je smés
v kapalné fazi, pfi p < pr(y1) je smés ve fazi parni. Pokud dané smési piislusi tlak
pr < p < py, potom jsou v systému dvé faze, kapalna a parni, a jejich slozeni je dano
priseéikem dané izobary s k¥ivkou bodt varu (z1) a rosnych bodi (y1).

Zatim jsme uvazovali vzdy prechod systému z kapalné faze do faze plynné. Na
diagramech t—x;—y; nebo p—r1—y; muzeme sledovat pochopitelné i obraceny pochod, tj.
pfeménu parni faze v kapalnou pii ochlazovani nebo pri kompresi. Ukazeme si tento
pochod na pfipadu komprese za konstantni teploty — viz obr. 6.7. Uvazujme parni fazi
reprezentovanou bodem A, které bude odpovidat slozeni yf*. Pii zvySovani tlaku je az
do bodu R pritomna pouze plynna faze. Po dosazeni rosného bodu R, tj. tlaku pg, se
objevi prvni mnozstvi kapalné faze, ktera ma slozeni reprezentované bodem L. Dalsim
zvySovanim tlaku se snizuje mnozstvi parni faze a zvySuje mnozstvi faze kapalné a
slozeni téchto fazi se méni podle kiivek RG respektive LV. P¥i dosazeni tlaku py (bod V)
mizi posledni mnozstvi parni faze a za vyssiho tlaku je v systému pouze kapalna faze.

Jeji slozeni je pochopitelnd totozné s ptivodnim sloZenim faze plynné (z3 = y2).

Vedle diagramii p—z1—y; a t—x1—y; se Casto pouZziva (napf. pii vypoctu pater desti-
la¢ni kolony) tzv. y;—x; diagram uvedeny na obr. 6.8. Zde na svislou osu je vyneseno
slozeni parni fize (y;) a na osu vodorovnou slozeni kapalné faze (z1). Ze zavislosti
y1 = y1(x1) miZeme snadno odeéist slozeni parni faze y; odpovidajici x; a naopak.
Ptitom plati, Ze kiivka y; = yi(z1) je daleko méné ovlivnéna teplotou ¢i tlakem, na
rozdil od diagramd p—x1—y; ¢i t—x1—y;.
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Obr. 6.9: Ilustrace pakového pravidla

6.3.2 Latkova bilance, pakové pravidlo

V predchazejicim oddile bylo ukazano, ze za urc¢itych podminek se homogenni smés
rozpada na dveé faze. Uvazujme izotermicky diagram na obr. 6.9 a kapalnou smés repre-
zentovanou bodem A o slozeni vyjadieném molarnim zlomkem 7Z; = ny/(ny + ng), kde
ni, ne predstavuji latkova mnozstvi prvni a druhé slozky v systému. Pokud bude tlak
vétsi nez py, ktery odpovida bodu V, bude v systému pouze kapalna faze o slozeni Z;.
Naopak prti tlaku p < pgr bude v systému pouze parni faze, rovnéz o slozeni 7. V tla-
kovém rozsahu p € (pg, pyv) budou v systému dvé faze: kapalna o slozeni z1(p) a parni
o slozeni y;(p).

VysSetfeme nyni, jaka jsou latkova mmnozstvi rovnovaznych fazi. Potfebnou rovnici
ziskdme na zakladé 1latkové bilance. Ptivodni (celkové) latkové mnozstvi slozek v systému
si oznacime n, celkové latkové mnozstvi prvni slozky n,. Za predpokladu, Ze v systému
neprobihaji zadné chemické reakce, plati

n = n® 4p0 (6.24)
ny = nl® 4n (6.25)
Prvni rovnice vyjadiuje zdkon o zachovani celkového latkového mnozstvi, druhé za-

chovani latkového mnozstvi prvni slozky. Pouzijeme-li definice (globalniho) molarniho
zlomku prvni slozky Z;, mizeme rovnici (6.25) prepsat do tvaru

Zin = y1n® + znWV (6.26)
Rovnice (6.24) a (6.26) piedstavuji dvé linearni rovnice pro dvé neznamé n(® a n(.
Jejich Fesenim dostaneme ruzné formy tzv. pakového pravidla

21— (g) T — 2

n® =n n'® =n (6.27)
T1— Y T1— W
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nY  Zy -y
n(g) N I — Zl

(6.28)

Usecka, ktera spojuje rovnovazné body X a Y za tlaku py, se oznacuje jako spo-
jovaci primka (spravnéjsi by byl nazev spojovaci tsecka). Na této spojovaci pfimce
lezi bod Z, ktery odpovida slozeni ptivodni smési (pfislusny molarni zlomek jsme ozna-
¢ili Z1) a tuto spojovaci pfimku rozdéluje na dvé &asti Z;—y; a x1-Z2;. Délky téchto
usecek jsou tumérné latkovému mnozstvi fazi, jejichz slozeni lezi na opa¢ném konci spo-
jovaci primky. Délka tsecky Z;—y; je tudiz imérna latkovému mnozstvi kapalné faze o
slozeni x1, délka usecky x1—7; latkovému mnozstvi parni faze o slozeni y;.

Je mozné ukazat, Ze vztahy (6.27) a (6.28) plati i v pfipadé viceslozkovych dvoufa-
zovych systémii. V ptipade€, ze v diagramu je slozeni vyjadieno hmotnostnimi zlomky, je
mozno pakové pravidlo rovnéz aplikovat, avSak ptislusna tsecka neni tmeérna latkovému
mnozstvi faze, ale hmotnosti prislusné faze.

Zmame-li latkova mnozstvi jednotlivych fazi, je mozno urcit dalsi extenzivni vlast-
nosti heterogenniho systému. Napf. pro objem a entalpii plati

Vo= n®yE 0y
H = n®H® 4,050

6.3.3 Termodynamicky popis rovnovahy kapalina—para

Zatim jsme se zabyvali vlastni rovnovahou kapalina—para pouze kvalitativné. Pti kvan-
titativnim popisu vychéazime z intenzivniho kritéria rovnovahy, tj. z rovnosti chemickych
potenciali kazdé slozky v obou fazich

p® =pV i=1,2,.. .k (6.29)

Abychom rovnovazné podminky (6.29) vyjadrili v prakticky pouzitelném tvaru (to zna-
mend prostiednictvim nasemu vnimani blizkych, pfimo méfitelnych velicin), vyjadiime
nejprve chemické potencialy slozek v plynné a v kapalné fazi vzhledem k obvyklym stan-
dardnim staviim. Omezime se na nepfilis vysoké tlaky, kdy lze stavové chovani parni
faze povazovat v dobré aproximaci za idealni, a pouzijeme jiz diive odvozenych vztaht
(5.26) a (5.32), ¢imz dostaneme

Di

P
kde p; = y;p je parcialni tlak slozky ¢ v plynné fazi, v; je jeji aktivitni koeficient ve fazi
kapalné a G} ; a G7p,; jsou molarni Gibbsovy energie v prislusnych standardnich stavech
(tj. cista slozka i ve stavu idedlniho plynu za teploty systému a standardniho tlaku
resp. Cistd kapalnd slozka i za teploty a tlaku systému). Za rozdil Gibbsovych energii ve
standardnich stavech lze dosadit z rovnice G2, — G2, = RT In(p}/p™), kterou jsme téz
jiz dfive odvodili (6.23), a nasledné upravit rovnovaznou podminku odlogaritmovanim
do jednoduchého prakticky pouzitelného tvaru

Gy, + RTIn— =G5, + RT In(vy;x;) i=1,2, ...,k

PYi = Tivip; =12 ...k (6.30)
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Ve smésich, které se v plynné i kapalné (y; = 1) fazi chovaji idealné, prechézi vztah
(6.30) na

PYi = Pi = Tip; i=1,2, ...k (6.31)

ktery se nazyva Raoultuv zakon.

Je nutno vsak podotknout, Ze za idedlni smési mtizeme obvykle povazovat jen smési
tvofené z nejblizsich ¢lentt homologickych fad, napt. smés benzen + toluen nebo hexan +
pentan. Podminku, Ze latky musi byti z jedné homologické rady, je mozno demonstrovat
na smési benzen + cyklohexan. Obé homologické fady (derivaty benzenu a cyklohexanu)
jsou si z hlediska vzajemného ptisobeni molekul velmi blizké. Presto tyto latky tvori smés
vykazujici tzv. azeotropické chovani (viz odd. 6.3.5), které pfiblizeni idedlni kapalné
smési nedokaze popsat. Hodnoty aktivitnich koeficient se u homogennich kapalnych
systémti pohybuji v relativné velkém rozsahu hodnot, a to od 0,1 az po 50. Z téchto
skute¢nosti vyplyva, Ze aproximace (6.31) predstavuje jen prvni velmi hrubé pfibliZeni.
Zabyvame se ji vSak proto, Ze umoznuje jednoduché matematické zpracovani, které lze
roz§ifit i na redlnou kapalnou smés, kde potom vychéazime ze vztahu (6.30).

6.3.4 Rovnovaha kapalina—para u idealni smési

U idedlni smési budeme vychazet ze vztahu (6.31), ktery na zdkladé experimentalnich
méfeni formuloval Raoult. Tlak (celkovy) nad kapalnou smési p = py, pii kterém zacne
smeés pri dané teploté viit, je podle Raoultova zakona

k k
p=pv=Y_pi=> Tp (6.32)
=1 =1

Pro bindrni systém (k = 2) je zavislost tlaku p = z1p} + x9p5 a parcidlnich tlakid
p1 = x1p] a pa = x9p; na slozeni kapalné faze za konstantni teploty znazornéna na
obr. 6.10. Jak vyplyva ze vztaht (6.31) a (6.32), je tato zavislost linearni.

Zavislost tlaku na slozeni parni faze, tj. rosného tlaku pg, je i za konstantni teploty
ponékud komplikovanéjsi a ziskdme ji ze vztahu (6.31), ktery si rozepiSeme pro obé

slozky

Py PY2
s — 1 S

%0 %)
Secteme-li obé rovnice a prihlédneme-li k podmince, ze soucet molarnich zlomkt v ka-
palné fazi je jednotkovy, dostaneme po malé aprave

:'1‘2

1

- - 6.33
y1/0% + v2/P3 (6.33)

P=Pr
Pro ptrevracenou hodnotu tlaku pak plati

1
.
p P11 P2

To znamena, ze u idealniho systému je prevracena hodnota rosného tlaku linearni funkci
slozeni v parni fazi.
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Py
pi

D

I

Obr. 6.10: Zavislost celkového tlaku py a parciadlnich tlakd p; na sloZeni kapalné faze u
idealniho binarniho systému za konstantni teploty

Z rovnic (6.31) a (6.32) mizeme rovnéz ziskat vztah

1P} 1P
pp=—t=— . 6.34
D T1p] + Tops ( )

ktery se uplatni mimo jiné pii konstrukci y;—x; diagramu binarni smési.

Prozatim jsme se zabyvali rovnovahou kapalina—péara za konstantni teploty. Z prak-
zustavaji vztahy (6.31) az (6.34) samoziejmé v platnosti, avsak tlak je nyni konstantni
a proménnou veli¢inou je teplota, ktera se implicitné vyskytuje v zavislosti tlaku nasy-
cenych par ¢istych latek (p5(7), p3(T)).

Chceme-li urcit napt. normalni teplotu varu binarni smési o slozeni x;, postupujeme
tak, Ze hleddme teplotu T' (= Txpv ), pii které je splnéna rovnice

p = 101,325kPa = x1p(T) + (1 — x1)p5(T) (6.35)

Vzhledem k tomu, Ze zavislost tlaku nasycenych par slozek na teploté neni , jednodu-
chou® funkci teploty?, je nutno rovnici (6.35) Fesit numericky. Po uréeni této teploty,
kdy zname jiz i hodnoty tlakd nasycenych par latek, mizeme dosazenim do (6.34) urcit
i prislusné slozeni parni faze. Pfi urcovani rosné teploty postupujeme podobné, pricemz
vychézime ze vztahu (6.33).

6.3.5 Rovnovaha kapalina—para v systémech s neidealni
kapalnou smési
Raoulttiv zakon popisuje dobfe jen maly okruh skuteénych smeési vesmés tvorenych

chemicky velmi blizkymi latkami. U naprosté vétsiny smeési nelze zanedbat odchylky
od ideality v kapalné fazi — hodnoty aktivitnich koeficient se totiz lisi vyrazné od

4Napt. podle Antoineovy rovnice (6.16) je p$(T) = exp|A; — B; /(T + C;)].
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Obr. 6.11: Zakladni typy p—z1—vy1, T—21—y1, a y1—r1 diagramu u redlnych systému (A az D)
v porovnani s diagramy idealniho systému (ID).
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jednicky. PTi popisu rovnovahy kapalina—para u neidealnich kapalnych smési je proto
tfeba vychazet z rovnovaznych rovnic ve tvaru (6.30), tj.

PYi = TiViD; 1=1,2,...,k (6.36)

Znéme-li hodnoty aktivitnich koeficientii (jsou funkei sloZeni kapalné faze a teploty),
1ze na zakladé rovnic (6.36) fesit rizné tlohy vypoctu rovnovahy kapalina—para realnych
systémt. Na druhé strané pfedstavuji rovnice (6.36) zakladni vztahy pro stanoveni
aktivitnich koeficientti z experimentalnich idaji o rovnovaze kapalina—para.

Podle hodnot aktivitnich koeficienti se rozdéluji systémy casto na dvé skupiny:

a) systémy s kladnymi odchylkami od Raoultova zdkona, u nichz plati ; > 1,
b) systémy se zapornymi odchylkami od Raoultova zékona, ~; < 1.

Na obr. 6.11 uvadime ¢tyfi zékladni typy (A az D) neideality v kapalné fazi. V jed-
notlivych sloupcich jsou na obr. 6.11 uvedeny diagramy p—x1-y1, T-x1-11 a y1-—21.
Povsimnéte si, ze diagramy T—x1—y, jsou zhruba zrcadlovymi obrazy diagramt p—x1—y;
podle vodorovné osy, nebot vyssi teplota varu latky odpovidd nizsimu tlaku jejich na-
sycenych par a naopak. Typ chovani A predstavuje nejrozsitenéjsi pripad neideality —
systém s kladnymi odchylkami od Raoultova zakona. Odchylky v tomto pfipadé nejsou
jesté tak velké, aby vedly ke vzniku extrému na kiivce T' = T'(z1) resp. p = p(x1).

Typ B je rovnéz velmi casty. V tomto pfipadé se kladné odchylky od Raoultova
zékona projevi tim, ze zavislosti p = p(x;) a p = p(y1) maji maximum, zatimco u
T =T(z1) aT =T(y1) se objevuje minimum. V extrému plati

<9P> _<3p> 0 res <@T> _ <@T> 0
8x1 T 8y1 T p- 6171 P @y1 P
rr = N

Tento extrém se oznacuje jako azeotropicky bod. Slozeni obou rovnovaznych fazi,
parni a kapalné, jsou v tomto bodé totoznd. Ktivka y; = yi(x1) v y1 — x; diagramu tedy
v azeotropickém bodé protind diagonalu (¢ara y; = 1) . Pokud jsou tlaky nasycenych
par cistych latek od sebe mélo odlisné, pak i malé odchylky od idedlniho chovani mohou
mit za nasledek vznik azeotropického bodu. Jako dilezity priklad miize slouzit existence
azeotropického bodu u systému benzen + cyklohexan.

Je nutno rovnéz zdiraznit, ze slozeni azeotropické smeési zavisi na teploté resp. na
tlaku. Napf. u systému ethanol + voda za normélniho tlaku (txgy = 78,0 °C) obsahuje
azeotropickd smés 89,6 mol. % ethanolu, zatimco pfi 30 °C jiz zavislost p = p(x1) extrém
nema a systém tudiz azeotropicky bod pti 30 °C nevykazuje.

Typy C a D jsou analogické typim A a B, avSak se zdpornymi odchylkami od
Raoultova zakona. U typu D jsou odchylky od idedalni smési tak velké, ze vedou ke
vzniku azeotropického bodu. Tento typ azeotropu se oznacuje jako azeotrop s maximem
bodu varu, typ B pak jako azeotrop s minimem bodu varu.

Existence azeotropického bodu méa vazné disledky pro destilaci, které miizeme ob-
jasnit s pomoci obr. 6.12. Pfivedeme-li k varu kapalnou smés reprezentovanou bodem M,
bude mit parni faze slozeni yM, které lezi mezi sloZenim azeotropu reprezentovaném bo-
dem A a sloZenim kapalné faze z}!. Vyjdeme-li naopak ze smési N, ziskdme opét parni
fazi, jejiz slozeni yY¥ lezi mezi sloZenim azeotropického bodu a piivodnim sloZenim ka-
palné faze. Budou-li se body M a N pfiblizovat, budou se bliZit i slozeni parnich fazi.



6.3. ROVNOVAHA KAPALINA-PARA U VICESLOZKOVYCH SYSTEMU 123

¢ p = konst.

M N
M M N _.N
0 T Yi yi =z !

Z1, Yi

Obr. 6.12: Azeotropicky systém s minimem bodu varu

Splyne-li slozeni kapalné faze se slozenim azeotropického bodu, ziskdme parni fazi téhoz
slozeni. Z hlediska destilace se tudiz azeotropicka smés chova jako Cista latka, kterou
nelze (za dané teploty a tlaku) separovat na piislusné ¢isté slozky; destilaci dostaneme
azeotropickou smés a pouze jednu cistou slozku (kterd z obou slozek to bude, zavisi na
slozeni vychozi smési).

6.3.6 SniZeni tlaku nasycenych par a ebulioskopie

Vztahy, které popisuji rovnovahu kapalina—para, se uplatnuji nejen pfi separaci latek
destilaci, ale i pfi urc¢ovani molarnich hmotnosti latek. Tento aspekt hral hlavné na
pocatku rozvoje fyzikalni chemie vyznamnou roli. Na tomto misté se budeme zabyvat
metodami, které jsou zaloZeny na snizeni tlaku nasycenych par a na zvyseni teploty varu
pridavkem netékavé latky. V obou pripadech se bude jednat o velmi zfedéné roztoky,
kde molarni zlomek rozpoustédla x; bude jen malo odlisny od jednotky. V takovém
pripadé i aktivitni koeficient rozpoustédla v;, bez ohledu na povahu pridavané latky,
bude jen malo odlisny od jednicky.

SniZeni tlaku nasycenych par rozpoustédla

Uvazujme nejprve izotermicky systém, ktery se sklada z rozpoustédla (spodni index ;)
a z rozpusténé netékavé latky. Predpokladame, ze rozpoustédlo je ve velkém prebytku,
takze jeho chovani, i kdyz jde o redlnou smés, vystihuje Raoultiiv zakon. Potom plati

P~ p1 = piTi

Definujeme-li snizeni tlaku pary nad roztokem v diisledku pfitomnosti netékavé latky
vztahem

Ap =1} —p1 =pi(1 —x1) = plzs
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T\gv T

Obr. 6.13: Zavislost tlaku nasycenych par ¢istého rozpoustédla a roztoku rozpoustédla s ne-
tékavou latkou na teploté

je zfejmé, ze snizeni tlaku je pfimo tmérné molarnimu zlomku rozpusténé latky. Vyja-
diime-li si molarni zlomek rozpusténé latky pomoci ptimo mérenych veli¢in (hmotnosti
rozpoustédla m; a hmotnosti rozpusténé latky ms), dostaneme pro snizeni tlaku vzorec

mg/Mg
my /My + mo /Mo

Ap = pi (6.37)
Pro velmi zfedéné roztoky, které jsou predmétem studia v tomto oddilu, miizeme ve
jmenovateli zanedbat latkové mnozstvi rozpusténé latky oproti latkovému mmnozstvi
rozpoustédla (my /My > my/Ms) a vztah (6.37) se potom zjednodusi na

M1m2
Ap = pj
p p]_ M2m1
respektive
my Pl
My = Mi—
2 Ly Ap

Tato rovnice ukazuje, zZe z méfeni rozdilu tlaku par rozpoustédla a roztoku pii dané
teploté mizeme velmi snadno urc¢it molarni hmotnost rozpusténé latky. Méreni poklesu
tlaku par je vSak po experimentalni strance ponékud komplikovan€jsi, a proto se castéji
pouzivaji jiné metody, jako ebulioskopie, kryoskopie (odd. 6.6.3) apod.

Ebulioskopie

Rozpusténi netekavé latky v rozpoustédle ma za nasledek snizeni tlaku par nad roztokem
pii konstantni teploté. Porovndme-li oba systémy za konstantniho tlaku (rozpoustédlo
v prvnim pfipadé a rozpoustédlo + rozpusténa latka v druhém), je ziejmé, Ze systém
obsahujici netékavou latku bude vrit pri vyssi teploté — viz obr. 6.13.
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Tabulka 6.2: Hodnoty normélni teploty varu (°C), ebulioskopické konstanty (Kkgmol™!),
normalni teploty tani (°C) a kryoskopické konstanty (K kgmol 1)

Latka INBY Kg tNBT Kx
voda 100,00 0,515 0,00 1,853
cyklohexan 80,72 2,75 6,54 20,0
benzen 80,10 2,53 5,53 5,12
cyklohexanol 161,10 3,50 25,15 39,3
kafr 207,42 561 178,75 37,7

tetrachlormethan 76,75 4,88 —22,95 29,80

Na této skutecnosti se zaklada stanoveni molarni hmotnosti rozpusténé latky meéte-
nim rozdilu v teplotach varu rozpoustédla a prislusného roztoku za standardniho tlaku

AT'\/' = TV,roztok - TV, rozpoustédlo — T — TNBV,l

Lze odvodit, ze mezi zvysenim bodu varu ATy a molarni hmotnosti rozpusténé latky

plati vztah
may

Mamy
kde m; a ms jsou hmotnosti rozpoustédla a rozpusténé latky, M, je molarni hmotnost
rozpusténé latky, Kg je tzv. ebulioskopicka konstanta rozpoustédla a m, je molalita
rozpusténé latky. Z uvedené rovnice plyne, ze ebulioskopicka konstanta ¢iselné odpovida
zvyseni teploty varu u roztoku o my, = 1 mol/kg. Konstanta K§ je urena vlastnostmi
daného (¢istého) rozpoustédla a stanovuje se bud vypoctem podle vztahu

RT{gy, M
Avyp]——,ml

ATy = Kgmy = Kg

(6.38)

Kg = (6.39)
nebo experimentalné. Pro nékolik latek jsou konstanty Ky uvedeny v tab. 6.2.

Vlastni provedeni ebuliometrického stanoveni molarni hmotnosti je velmi jednodu-
ché a spociva v urceni teploty varu rozpoustédla a roztoku v ebuliometru. Protoze se
vétsinou jedna o malé rozdily teplot, je tfeba je méftit s velkou presnosti (na 0,001 K a
lépe).

6.4 Rozpustnost plyna v kapalinach, Henryho
zakon
O rozpustnosti plynu v kapaliné mluvime obvykle tehdy, jestlize rovnovaha mezi kapal-

nou a parni fazi nastava v systému, jehoz jedna slozka (,,plyn“) je nad svou kritickou
teplotou.® Tato ,,plynna“ slozka pak tvoii pfevazné parni fazi, zatimco jeji koncentrace

5V girgim slova smyslu mluvime o rozpustnosti plynu i v piipadech, kdy je ,plynna“ slozka pod

sV

(napf. u systému HyO + CO4 uvazujeme o rozpustnosti COq pii 20 °C za tlaku 100 kPa, pfi¢emz jeho
tlak nasycenych par je 5727 kPa).
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ve fazi kapalné je velmi mala. Jelikoz tlak nasycenych par pro nadkritickou slozku neni
definovan, nelze pro takovy systém pouzit Raoultova zakona. To je také divod, proc se
nékdy tento typ rovnovahy oznacuje terminem rovnovaha kapalina—plyn.

Pro odvozeni zakladni zakonitosti, jiz se rozpustnost plyni v kapalinich tidi, vy-
jdeme z rovnovaznych rovnic (6.30), které upravime tak, aby odpovidaly nami uvazo-
vané specialni situaci. Uvazujme binarni systém, jehoz slozku 1 predstavuje rozpousté-
dlo a slozku 2 rozpustény plyn. Vzhledem k nesymetrické roli slozek v systému budeme
podminku rovnovahy formulovat zvlast pro kazdou ze slozek.

I nadale se budeme zabyvat pouze pripady, kdy celkovy tlak neni tak velky, aby
bylo nutné uvazovat neidealni chovani plynné faze, a navic budeme predpokladat, ze
mnozstvi rozpusténé ,plynné“ slozky v kapalné fazi bude relativné malé. Za téchto
predpokladi bude pro rozpoustédlo platit (srovnej s (6.31))

pP1 =P = $1p§

kde z; a y; jsou molarni zlomky rozpoustédla v kapalné a parni fazi. Pro limitni piipad
velmi malé rozpustnosti plynu plati ;1 — 1 a parcialni tlak rozpoustédla se rovna tlaku
nasycenych par rozpoustédla.

Pro slozku 2 (,,plyn“) vyjdeme pifi formulaci podminky rovnovahy také z (6.30).
Ptredpokladdme vsak velmi nizkou koncentraci plynu v kapalné fazi (toto je az na fidké
vyjimky ve skute¢nosti splnéno), a proto nabyva aktivitni koeficient této slozky prak-
ticky své limitni hodnoty ~5°

P2 = Py = T275°P5 (6.40)

Problémem ovsem je, ze teplota zkoumaného systému je zpravidla vyssi nez kriticka
teplota plynu, a tudiz hodnota p§ neni definovana. S prihlédnutim k této skutecnosti
zapisujeme rovnici (6.40) nasledujicim zpiisobem®

P2 = pY2 = 2Ku (6.41)
kde veli¢ina
Ky = lim (192)
2220 \T2/ 1 p

se nazyvd Henryho konstanta a vztah (6.41) Henryho zakon. Rozpustnost plynu,
vyjadiend zde jeho molarnim zlomkem v kapalné fazi, zavisi podle Henryho zékona
pfimo timérné na parcidlnim tlaku tohoto plynu v plynné fazi.

Henryho konstanta mé rozmér tlaku a ze vztaht (6.41) a (6.40) pro ni plyne
Kyu = ~5°pS; pomoci tohoto vztahu miizeme u zhruba idedlniho systému (75° ~ 1,0)
pod kritickou teplotou plynu hodnotu Ky odhadnout. Napi. experimentalné zjisténa
Henryho konstanta ethanu v heptanu pfi 0°C je 2,04 MPa, zatimco tlak nasycenych
par ethanu je pri této teploté 2,38 MPa. V tomto pripadé je odhad Henryho konstanty
velmi dobry, protoze se jedna o témér idealni systém. Kdybychom ale takto odhadovali
Henryho konstantu oxidu uhli¢itého ve vodé, ziskali bychom hodnotu, ktera by byla pri
0°C zhruba 21 krat mensi nez odpovida skutecnosti.

8Novy zapis odpovida nahrazeni standardniho stavu ¢&istd slozka za teploty a tlaku systému (°) pro
rozpustény plyn standardnim stavem slozky pii nekoneéném zifedéni (["”], viz odd. 5.4.3).
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V praxi se nékdy Henryho zadkon zapisuje také ve tvaru
p2=Ku,co  pa= Ku, my

V tomto pfipadé Henryho konstanty Ky, a Ky, jiz rozmeér tlaku nemaji.

Poznamenejme, 7e ve vyjadfovani rozpustnosti plynt v kapalinich se projevuje po-
mérné znac¢né variabilita. Rozpustnost byva nejcastéji vyjadiovana obsahem rozpuste-
ného plynu v rozpoustédle, a to prostfednictvim molarniho zlomku, latkové koncentrace
¢ molality pfi standardnim parcidlnim tlaku daného plynu v plynné fazi. Alternativni
a dnes preferovanou charakteristikou je Henryho konstanta. Pokud rozpoustédlo nema
definovanou molarni hmotnost (oleje, biologické tekutiny), je latkové mnozstvi rozpus-
téného plynu vztahovano na jednotkovou hmotnost rozpoustédla. Zejména ve starsi
literature se lze dale setkat s tzv. absorpéni koeficienty, které nazorné charakterizuji
rozpustnost plynii jako objem plynu rozpusténého (za danych podminek) v jednotko-
vém objemu kapaliny.

6.4.1 Faktory ovlivnujici rozpustnost plynu

V tomto oddile budeme strucné diskutovat o vlivu tlaku, teploty, pritomnosti dalsi
slozky a existenci chemické reakce mezi plynem a rozpoustédlem na rozpustnost plynii.

Dominujici vliv na rozpustnost plyntt ma parcialni tlak plynu p,. Protoze ps = p—pj,
plati toto tvrzeni i o celkovém tlaku. Jak vyplyva z Henryho zdkona, zdvojnasobenim
parcialniho tlaku plynu se jeho rozpustnost rovnéz zvysi na dvojnasobek. P¥ima tmeér-
nost mezi koncentraci rozpusténého plynu a parcidlnim tlakem plati pouze v oblasti
nizkych a strednich tlaki, pti vyssich tlacich je tato zavislost komplikovanéjsi. Pti tako-
vych teplotach, kdy tlak nasycenych par rozpoustédla je srovnatelny s celkovym tlakem,
je nutno presné rozlisSovat pojmy celkovy tlak a parcialni tlak plynu. Napt. pfi teploté
100 °C je rozpustnost plyni ve vodé nulova jen pii celkovém tlaku 101,325 kPa. Pti tlaku
p > 101,325 kPa se ve vodé rozpoustéji plyny podle Henryho zakona podobné jako pti
nizsich teplotach.

Vedle tlaku ma na rozpustnost plynu znacny vliv teplota. Nejcastéji se setkdvame
s ptipadem, kdy s rostouci teplotou se rozpustnost plynu snizuje (Henryho konstanta
se zvySuje). Tak je tomu t¥eba s rozpustnosti oxidu uhli¢itého nebo methanu ve vodé,
chloru v alkoholech a mnoha dalsich plynii v riznych rozpoustédlech. Jsou vsak znamy
i systémy, kdy rozpustnost plynu se s teplotou zvySuje (napt. rozpustnost He ve vodé
pii teploté nad 30 °C, kysliku ve vodé nad 120 °C, dusiku v aromatickych uhlovodicich
za pokojovych teplot).

Je-li v systému pfitomna dalsi plynna slozka, pak pokud je splnéno, ze rozpustnost
obou plyni je mald a parni faze se chova prakticky idealné, se plynné slozky vzajemné
neovliviiuji a jejich rozpustnosti jsou nezavislé. Henryho zdkon (6.41) miZzeme potom
zobecnit na

pi = Kmi v

kde indexem i je oznacena prislusna plynné slozka.

Ptidavek soli do nasyceného roztoku plynu ve vodé ma zpravidla za néasledek snizeni
rozpustnosti plynu a mluvime potom o tzv. vysolovacim efektu. Jen v malo ptipadech
pridani soli zpiisobuje zvySeni rozpustnosti plynu (vsolovaci efekt).
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Obr. 6.14: Oblast omezené misitelnosti u systému 1-butanol (1) + voda (2). C je horni
kriticky rozpoustéci bod

V nékterych pripadech dochézi k chemické reakci mezi rozpusténym plynem a roz-
poustédlem. Pokud je rozsah reakce srovnatelny s celkovou rozpustnosti plynu, ma to za
nasledek vyrazné zvysSeni rozpustnosti plynu a zdanlivou neplatnost Henryho zakona.
Piikladem muze byt rozpousténi ,kyselych® plynt (SOz, COs) ve vodé a zvlasté ve
vodnych roztocich alkanolamint, ¢i kysliku v krvi.

6.5 Rovnovaha kapalina—kapalina

Smésujeme-li dvé latky, které jsou v kapalném stavu a chemicky spolu nereaguji, mohou
nastat dva pripady:
1. Obé latky se neomezené misi. Jako piiklad muze slouzit smés voda + methanol,
benzen + aceton apod.
2. Latky jsou vzajemné omezené misitelné a v urc¢itém koncentra¢nim rozsahu jsou
v systému po smichéani dvé kapalné faze — dvé vrstvy. Jako priklad mtze slouzit
smeés voda + benzen, methanol + hexan apod.
V této kapitole se budeme zabyvat omezenou misitelnosti kapalin a vyklad zamétime
nejprve na binarni systémy. Podrobnéji se budeme zabyvat pouze vlivem teploty na
vzajemnou rozpustnost. VIiv tlaku je velmi maly a diskutovat jej nebudeme.

6.5.1 Grafické vyjadreni rovnovahy kapalina—kapalina
v binarnich systémech
K vyjadfeni vzajemné souvislosti mezi teplotou a slozenim dvou koexistujicich kapal-

nych fazi v binarnim systému se pouziva t—r; diagrami. Konstrukci takového diagramu
si ukédzeme u systému 1-butanol (1) + voda (2) na obr. 6.14.
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Obr. 6.15: Oblast omezené misitelnosti u systému dipropylamin (1) + voda (2). C je dolni
kriticky rozpoustéci bod

Smisime-li 0,01 mol 1-butanolu a 0,99 mol vody pii 25°C za normalniho tlaku,
vznikne homogenni smés. Budeme-li postupné zvysovat relativni mnozstvi 1-butanolu,
zjistime, Ze u smési, které obsahuji vice nez 1,9 mol. % 1-butanolu, se tvofi druhé ka-
palné faze, u niz analyzou zjistime 48,4 mol. % 1-butanolu. Témto rovnovaznym smésim
na obr. 6.14 odpovidaji body R’ a R”, jejichZ slozeni budeme znac¢it Z; a z;. Smisime-
-li pfi teploté 25°C 0,2mol 1-butanolu a 0,8 mol vody (na obr. 6.14 bod H), nevznikne
homogenni smés, nybrz dvé koexistujici neboli konjugované kapalné faze, které maji slo-
zeni odpovidajici bodiim R’ a R”. Latkové mnoZstvi vodné (¢ butanolové) faze v tomto
heterogennim systému se ur¢i podle pakového pravidla (6.27) a bude v naSem piipadé
rovno

_ 1 — Ny 0,484 — 0,20

n=n z =1 0434 0,019 0,6107 mol
Pokud bychom k 0,516 moliim vody pfidali vice nez 0,484 mol 1-butanolu, ziskali
bychom znovu homogenni smés. Pii teploté 25°C vznikaji tudiz u smési 1-butanol
+ voda dvé kapalné faze pouze tehdy, pokud by méla vzniknout smés obsahujici 1,9 az
48,4 mol. % 1-butanolu.

SloZeni rovnovaznych fazi z,, T; zavisi na teploté a nepatrné na tlaku. Teplotni
zévislost je pro systém 1-butanol + voda uvedena na obr. 6.14. Z tohoto diagramu je
zfejmé, ze rozpustnost 1-butanolu ve vodé zavisi velmi malo na teploté (ve skutecnosti
prochazi minimem pii teploté kolem 55°C), zatimco rozpustnost vody v 1-butanolu
(mnozstvi vody v butanolové fazi) s teplotou zna¢né roste. Napi. pii teploté 92,5°C7
byly ziskany udaje z; = 0,0211, z; = 0,351, které odpovidaji bodim V' a V” na obr. 6.14.
Pti dalsim zvysSovani teploty se slozeni obou fazi zac¢ne rychle k sobé priblizovat a pri
teploté ¢t = tc = 124,9°C se stanou totoznymi, T, = 7; = x1¢ = 0,109. Bod C, ktery

"Tato teplota odpovida normélnimu bodu varu. SloZeni koexistujicich fazi uvedenych na obr. 6.14
pro t > 92,5 °C byla ziskdna méfenim za vyssiho tlaku.
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Obr. 6.16: Méné obvyklé heterogenni systémy. C; je dolni kriticky rozpoustéci bod, Cs je
horni kriticky rozpoustéci bod

odpovida splynuti obou fazi a souc¢asné maximu na rozpustnostni neboli binodalni
kfivce, oznacujeme jako kriticky. Nad kritickou rozpoustéci teplotou jsou jiz 1-butanol
a voda neomezené misitelné.

Systém 1-butanol + voda je priklad heterogenniho systému s tzv. horni kritickou
rozpoustéci teplotou, u kterého se slozky pri vyssi teploté nez je kriticka misi bez
omezeni. Vedle téchto nejcastéji se vyskytujicich systémii existuji i takové, které vy-
kazuji opa¢ny teplotni rozpustnostni trend a maji tzv. dolni kritickou rozpoustéci
teplotu. Na obr. 6.15 je uveden jeden z takovych systémi, a to dipropylamin (1) +
voda (2). Pi teploté pod —4,9°C (za teplot, pii kterych je smés jesté kapalnd) se obé
latky misi neomezené.

Kromé téchto dvou zakladnich typt heterogennich binarnich systémt existuji i sys-
témy, které maji jak dolni tak i horni kritickou teplotu — viz obr. 6.16. V prvnim piipadé
(obr. 6.16a) se jedna o uzavienou kfivku omezené misitelnosti. Jako piiklad lze uvést
systém nikotin + voda anebo tetrahydrofuran + voda. Nékteré aromatické uhlovodiky
tvofi se sirou bindrni omezené misitelné smési, pro které je typicky t—r; diagram uve-
deny na obr. 6.16b.

V tab. 6.3 uvaddime pro nékolik systémt iidaje o vzajemné rozpustnosti. Je vidét, ze
tato rozpustnost se méni v Sirokych mezich. Velmi nizké rozpustnosti vykazuji nepolarni
latky ve vodé, zejména uhlovodiky; takové latky nazyvame hydrofobni.

6.5.2 Termodynamicky popis rovnovahy kapalina—kapalina
v binarnich systémech
Zatim jsme se zabyvali pribéhem rovnovaznych kiivek, vyjadiujicich vzajemnou roz-

pustnost latek, jen kvalitativné. Pokusme se nyni urcit, jaké termodynamické podminky
musi byt splnény, aby se bindrni systém rozpadl na dvé kapalné faze o sloZeni T; a 1,
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Tabulka 6.3: Vzajemna rozpustnost nékterych kapalnych latek. zo je molarni zlomek latky
2 ve fazi bohat$i na latku 1, z1 je molarni zlomek latky 1 ve fazi bohatsi na latku 2

systém t/°C T T
voda (1) + 1-butanol (2) 25 0,0192 0,516
+ diethylether (2) 0 0,0308 0,0398
25 0,0155 0,0522
50 0,010 0,0602

+ ethylacetat (2) 25  0,0160 0,138

+ benzen (2) 25  4,05-107% 3,00-1073
100 9,49-107% 2,08-10~2
+ hexan (2) 0 33310 1,38-10°*

95 242.10°° 4.40-10~*
100 6,41-107% 7,21-1073

CH3;0H (1) + hexan (2) 25 0,202 0,210
+ heptan (2) 25 0,104 0,137

pii teploté T a tlaku p. Podle intenzivniho kritéria rovnovahy (6.4), plati pro kazdou
z obou slozek v systému rovnost jejich chemickych potencialii v rovnovaznych fazich

=l  i=1,2 (6.42)

Chemické potencialy v obou rovnovaznych kapalnych fazich lze s vyhodou vyjadrit pro-
stiednictvim aktivit vzhledem ke standardnimu stavu ¢istd (kapalna) slozka za teploty
a tlaku systému (°, viz vztah (5.29)), ¢imz dostaneme

a tedy rovnost aktivit slozky ¢ v rovnovaznych fazich

Rovnost aktivit pfedstavuje pro piipad heterogenniho kapalného systému alternativni
kritérium rovnovahy, které je ekvivalentni rovnosti chemickych potenciala (6.42). Z to-
hoto kritéria pro binarni systém dostaneme

T1Y1 = 171 (644)
ToY2 = X272 (6.45)

Slozeni koexistujicich kapalnych fazi 71 (T, = 1—71) a 71 (T2 = 1—171) lze vypoditat
(numerickym) fesenim této soustavy rovnic, zname-li zévislosti aktivitnich koeficienti
na slozeni daného systému. Touto tlohou se zde ale zabyvat nebudeme, nebot presahuje
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Obr. 6.17: Zavislost aktivity a; na z;

ramec naseho kurzu. Uvédomme si pouze, jaky vysledek bychom dostali, kdybychom se
chtéli omezit na idealni systém, u kterého plati 7, = 1 v celém koncentra¢nim intervalu.
Pro takovy systém by se soustava (6.44) a (6.45) redukovala na z; = z; (i = 1,2),
takZze rovnovazné faze by mély stejna slozeni a byly by tudiZz nerozeznatelné. Z této
skutec¢nosti vyplyva, zZe idealni smés se nemiize nikdy rozpadnout na vice kapalnjch fazi.
Dvé kapalné faze mohou vzniknout pouze u realné se chovajici smési, kterd vykazuje
nemonotonni prubéh a; = a;(x;) — viz obr. 6.17.

6.5.3 Rovnovaha mezi kapalnymi fazemi a parni fazi

Zatim jsme se zabyvali rovnovahou kapalina—kapalina za nizkych teplot a takovych
tlakt, pii nichz byl vznik parni faze potlacen. Zahtivame-li za norméalniho tlaku napf.
smés 1-butanolu a vody obsahujici 20 mol. % 1-butanolu, vytvori se dvoufazova oblast,
ktera pri 92,5 °C zacCne spontanné viit a v systému budou t¥i faze — dvé kapalné a jedna
parni. Jak vypada fazovy diagram u takového systému, je schematicky naznaceno na
obr. 6.18.

Cela oblast t—x; je rozdélena na Sest podoblasti. V oblasti (g) — nad kiivkou VHN
(kiivka rosnych bodl) — je smés homogenni a plynna. V oblasti (1) — vlevo od kiivky
VBR, — je smés homogenni a kapalna. V oblasti (1;) — vpravo od kiivky NDU; — je smés
rovnéz v homogennim kapalném stavu. Ktivka VBHDN je mnozinou bod, které prislusi
kapalnym smeésim pfi teploté varu za daného tlaku. Body B a D odpovidaji rovnovaznym
kapalnym fazim pii teploté varu. Zbyvajici tii oblasti (lo) + (1), (o) + (g) a (g) + (11)
odpovidaji rovnovaznym oblastem dvou fazi. V oblasti (1) + (1) jsou v rovnovaze dvé
kapalné faze. SloZeni faze bohatsi na slozku 2 (1) se méni s teplotou podél kiivky R;B a
faze bohatsi na slozku 1 (1;) podél kiivky U;D. Oblasti (1) + (g) a (g) + (11) odpovidaji
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Obr. 6.18: Systém s heterogennim azeotropem za konstantniho tlaku

rovnovaze parni a prislusné kapalné faze. Slozeni kapalné a parni faze, které koexistuji
za teploty ¢, jsou urcena pruseciky dané izotermy s kiivkou bodii varu a rosnych bodii.

Abychom se jesté dikladnéji seznamili s timto fazovym diagramem a docenili jeho
informacni obsah, budeme postupné sledovat teplotni zmény pii riiznych slozenich sys-
tému, vyznacenych na obr. 6.18 body O, R, S a U.

Smés odpovidajici bodu O je za obvyklych teplot kapalna a homogenni. Pti zahiati
na teplotu odpovidajici bodu O; se vytvori parni faze o slozeni Oy, které odpovida
prusecéiku izotermy s kiivkou rosnych bodu. Dalsim zahi{vanim (zstanou-li obé faze ve
styku) se mnozstvi parni faze bude zvySovat a po dosaZeni teploty odpovidajici bodu
O, bude smés jiz zcela odparena. Nad rosnou teplotou smési jiz existuje systém pouze
v homogenni parni fazi.

Budeme-li vychéazet ze smési o slozeni reprezentovaném bodem R, potom za nizkjch
teplot budou v systému dvé kapalné faze, jejichz slozeni 1ze odecist na prodlouzeni ktivek
R:B a U;D do nizsich teplot. Pti zahfivani ubyva kapalné faze 1y, ktera pii dosazeni
teploty odpovidajici bodu R; zcela vymizi. Mezi teplotami, které urcuji body R; a Rg,
je smés kapalna a homogenni, bod Ry je bodem varu této smési, bod R3 je naproti tomu
jejim rosnym bodem.

U smési S jsou v systému za nizsich teplot rovnéz dvé kapalné faze, které pri zvy-
Sovani teploty meéni sva slozeni a relativni mnozstvi. Obé dvé kapalné faze ziistanou
v systému i pfi dosaZeni teploty varu ti a slozeni parni faze je dano bodem H. Pfi této
teploté jsou v systému tii faze (f = 3), tlak je uvazovan konstantni (C' = 1), a proto u
bindrniho systému (k = 2) podle Gibbsova fazového pravidla bude platit:

v=k—f+2-C=2-3+2-1=0
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Pocet stupi volnosti je nulovy, a proto zddnou z proménnych (ani teplotu) nelze mé-
nit, aniz by se zménil pocet fazi. Pii dalsim dodavani tepla se nebude teplota zvysSovat,
dokud budou v systému vsechny tii faze. Po oddestilovani urc¢itého mnozstvi rovno-
vazné pary kapalna faze reprezentovanad bodem D zcela vymizi. Jakmile toto nastane,
bude v systému pouze jedna kapalna faze (B) a parni fize reprezentovand bodem H;
podet stupiiti volnosti se zvys na v = 1 a teplota mliZe stoupnout nad hodnotu ¢
Slozeni kapalné faze se bude ménit podél kiivky bodua varu (BV) a parni faze podél
kiivky rosnych bodia (HV). Po dosazeni teploty odpovidajici bodu S, (anebo vyssi)
bude v systému pouze homogenni parni faze o slozeni odpovidajicim bodu S.

Zvlastni pripad nastava pii zahfivani smeési o slozeni bodu H. Az do dosazeni teploty
1 budou v systému ob¢ kapalné faze, podobné jako pfi zahiivani smési S, pouze jejich
relativni mnozstvi bude jiné. Aby se teplota zvysila nad i, musi opét alesponi jedna
z kapalnych fazi vymizet. Vzhledem k tomu, Ze globalni sloZzeni systému je totozné
se slozenim parni faze, vymizi obé kapalné faze najednou a to pii teploté #if. Dan4
heterogenni smés se proto chova jako azeotropicka smés ¢i Cista slozka a z tohoto dtivodu
je tento typ systému oznacovan jako systém s heterogennim azeotropem. Na rozdil
od systému s homogennim azeotropem je slozeni kapalné faze v bodu H jen zdanlivé
totozné se slozenim parni faze. V kapalné fazi jsou totiz v tomto pripadé dvé smési o
slozenich odpovidajicich bodiim B a D.

V ptipadé smési U vychazime z parni faze a smés budeme postupné ochlazovat
za konstantniho tlaku. Po dosazeni bodu Ujs se objevi prvni mnozstvi kapalné faze o
slozeni Uy. Dal$im snizovanim teploty se zvysuje mnozstvi kapalné faze a jeji slozeni
se méni podél k¥ivky bodt varu ND; slozeni parni faze naopak sleduje k¥ivku rosnych
bodt NH. Po dosazeni bodu Uy vymizi parni faze a v systému bude homogenni kapalna
faze odpovidajici slozenim bodu U. Po ochlazeni na teplotu bodu U; se objevi dalsi
kapalna faze, jejiz slozeni lezi na kiivce R1B, a jeji mnozstvi s klesajici teplotou bude
nartistat.

Jsou-li v systému v rovnovéze tii faze, coz u systému s heterogennim azeotropem
miiZe nastat pfi teploté i pro z; € (28, 2D), potom nelze aplikovat pakové pravidlo
(6.27), protoze to bylo odvozeno za pfedpokladu existence rovnovahy dvou fdzi. Po-
kud bychom chtéli uréit mnozstvi fazi i pii teploté i}, museli bychom mit jesté dalsi
informace napf. znat objem nebo entalpii systému.

6.5.4 Tlak par nad heterogennim systémem — prehanéni
s vodni parou
Uvazujeme-li systém, ktery obsahuje kromé dvou kapalnych fazi jesté fazi parni, potom

z podminek rovnovahy mezi kapalnou a parni fazi (6.30) plyne pro parcialni tlaky slozek
nad heterogennim roztokem

P = NP = YiTp
P2 = Y2Tapy = Y2 TaPh
Déle uvazujme jen pripad extrémné nizké vzajemné rozpustnosti danych kapalnych

latek. Potom prvni kapalna faze obsahuje slozku 1 ve zna¢ném prebytku, takze z; ~ 1
a7y, ~ 1, a tedy p; =~ pj. Druha kapalna faze naopak obsahuje ve znacném piebytku
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slozku 2, takZe T3 ~ 1 a 72 &~ 1, a tedy py ~ p. Pro tlak nad heterogennim systémem,
ktery je dan souctem parcialnich tlaki obou slozek, proto v limitnim piipadé, kdy
vzajemna rozpustnost slozek je velmi nizka, dostaneme

p=7pi+Dp; (6.46)

SloZeni parni faze bude dano vztahem

Yyp=—=—"7 (6.47)

Prehanéni s vodni parou

Organické latky s vyssi molarni hmotnosti vykazuji nizky tlak nasycenych par a obvykle
zaroven malou rozpustnost ve vodé. Pri jejich cisténi pomoci destilace jsme nuceni
destilace probihala pfi vysoké teploté, kdy mnohé latky jsou jiz nestalé. Elegantné lze
provést jejich precisténi pomoci tzv. destilace s vodni parou, oznac¢ovanou neékdy téz jako
prehanéni s vodni parou. Pii tomto pochodu destiluje heterogenni smés maélo tékavé
organické latky a vody za normdiniho tlaku. Tlak nad touto smési dany vztahem (6.46)
se realizuje z prevazné c¢asti tlakem nasycenych par tékaveéjsi vody, a proto teplota varu
prislusné heterogenni smési je nizZsi neZ normdlni teplota varu vody, tj. nizsi nez 100 °C.
SloZeni parni faze je urc¢eno vztahem (6.47). Po kondenzaci parni faze se organicka latka,
vzhledem k malé vzajemné rozpustnosti, snadno oddéli v délicce od vody. Presto, ze
molarni zlomek organické latky y; mtze byt velmi maly, je hmotnostni vytézek (kg
organické latky na 1kg vody)

my _ Mip

my M, p3
obvykle pfijatelny, protoze organicka latka ma obvykle nékolikanidsobné vyssi molarni
hmotnost nez voda.

6.5.5 Ternarni systémy — trojuhelnikové diagramy

Nejvetsi uplatnéni nachazeji data o rovnovaze kapalina—kapalina pii posuzovani a vy-
hodnocovani extrakce urcité latky ze smési pomoci vhodného rozpoustédla. Pouziti a
princip extrakce si ukazeme na nasledujicim piikladu. Odpadni vody z nékterych che-
mickych provozt obsahuji skodlivé latky, napt. fenol, ktery je nutno z vody odstranit
(ekologické divody) ¢i ziskat (ekonomické divody). Tento fenol se z odpadnich vod
ziskava napt. extrakci butylacetatem. V podstaté se postupuje tak, ze se odpadni voda
smicha s butylacetatem, ktery je ve vodé jen malo rozpustny. Fenol prejde prevazné do
butylacetatu, v némz je v rovnovaze obsazen v nepomérné vétsi koncentraci. Butylace-
tatovy roztok fenolu se oddéli (v laboratofi by to bylo v déli¢ce). Vysledkem procesu je
voda téméf zbavena fenolu a butylacetatovy roztok fenolu.

Jelikoz pfi extrakci pracujeme s minimélné tfemi slozkami, musime se nejdiive sezné-
mit s grafickjm zobrazovanim ternarnich systémi. V tt¥islozkovém systému obsahujicim
slozky A + B + C plati

Tpa +rB+2c =1 (648)
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Obr. 6.19: Zobrazeni slozeni v ternadrnim systému: a) v pravouhlém, b) v rovnostranném
koncentra¢nim trojihelniku

a tedy pouze dva molarni zlomky jsou nezavislé. Bez Gjmy na obecnosti budeme mo-
larni zlomek slozky C povazovat za zavisle proménny. Protoze mame dvé nezavisle
proménné, miizeme slozeni ternarniho systému vyjadrit pomoci rovinné plochy, a to,
vzhledem k platnosti (6.48), pomoci trojihelnika. Pfi pouziti pravotihlého rovnoramen-
ného trojihelnika vynasime na vodorovnou osu molarni zlomek slozky A od 0 do 1 —
viz obr. 6.19a. Na svislou osu vynasime molarni zlomek slozky B, a to opét od 0 do 1.
Molarni zlomek slozky C ur¢ime ze vztahu (6.48), z néhoz také plyne, ze body nad tsec-
kou, ktera spojuje bod A a bod B, nemaji fyzikalni vyznam (odpovidal by jim zaporny
molarni zlomek slozky C).

Vrcholy tohoto koncentra¢niho trojihelnika odpovidaji ¢istym latkam a strany troj-
thelnika jednotlivym binarnim podsystémim. Zakladna odpovida binadrnimu systému
A + C (zp = 0), vyska systému B + C (za = 0) a pfepona systému A + B (z¢ = 0).
Body uvnitt trojuhelnika reprezentuji ternarni slozeni s nenulovym molarnim zlomkem
kterékoliv slozky. Konstantnim hodnotam molarniho zlomku slozky odpovidaji tsecky
rovnobézné se stranou protilehlou k vrcholu dané slozky (na obr. 6.19a jsou tyto tsecky
zakresleny ¢arkované). Rovnobézky se stranou BC (svislé tisecky) odpovidaji tedy kon-
stantnim hodnotam x,, rovnobézky se stranou AC (vodorovné) konstantnim hodnotam
xp a rovnobézky se stranou AB pak konstantnim hodnotam zc.

Vsimnéme si nyni primky ¢, kterd prochéazi poc¢atkem ¢ili ¢istou slozkou C. Pro tuto
pfimku plati Azg/Axa = xg/xa = ng/na = konst, to znamena, ze podél této primky
zustava zachovan pomér mezi molarnimi zlomky (a i latkovym mnozstvim) slozek B
a A. Méni-li se slozeni soustavy podél piimky ¢ smérem ke slozce C, vzrista obsah C
v uvazované smési. Podobnou vlastnost maji i pifimky a a b. Napft. blizime-li se k bodu A
podél piimky a, zvySuje se postupné molarni zlomek latky A (pfi zachovani poméru
rp/xc). V bodé A plati xp = 1.
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X1, X, —slozeni koexistujicich
fazi binarniho systému
A+C

C4 — kriticky bod

Obr. 6.20: Heterogenni ternarni systém s jednim heterogennim bindrnim subsystémem

Pouziti pravouhlych koncentrac¢nich trojihelniki je sice velmi jednoduché, avsak
tvar krivek v nich zobrazenych zavisi na zvoleném poradi latek. Diivod pro tuto asyme-
trii je v ,nerovnopravnosti“ binarnich systému: binarnimu systému A + B prislusi veétsi
tsecka (pfepona) nez zbyvajicim dvéma. Z téchto divodu se vétsinou dava prednost
zobrazeni v rovnostranném trojthelniku — viz obr. 6.19b. Pfi pouziti rovnostrannych
koncentracnich trojuhelnikt plati stejna pravidla jako pro trojuhelniky pravouhlé. Napf.
bod H na obr. 6.19b odpovida bindrnimu systému B + C obsahujicimu 60 % B. Postup
od bodu H k ¢isté slozce A podél tsecky a muzeme realizovat tak, Ze ke smési B + C,
ktera obsahuje 60 % B a 40 % C, budeme piidavat slozku A. Chceme-li dosdéhnout bodu
H;, mizeme potiebné mnozstvi slozky A urcit podle pakového pravidla

;L‘Hl — ng
nA = NBo ﬁ i = 1 nebo 2 nebo 3 (6.49)

3 3

kde ngc udava latkové mnozstvi smési B + C odpovidajici bodu H, na latkové mnozstvi
Cisté slozky A a (z;)g, je molarni zlomek slozky i (kterékoli) v bodé H; atp.

6.5.6 Zakladni typy ternarnich rovnovaznych diagramu

Na obr. 6.20 je uveden nejcastéjsi typ ternarniho diagramu, ve kterém za dané teploty
a tlaku je jeden bindrni systém (A 4 C) omezené misitelny a zbyvajici binarni sys-
témy (A + B) a (B + C) jsou neomezené misitelné. Vzajemnd rozpustnost latek A a C
je vyznacena body X; a X,. Krivka X;C;Xy tvofi hranici mezi homogenni a hetero-
genni oblasti a oznacuje se jako binodalni kfivka. Pokud bychom smichali ¢isté latky
v takovém poméru, ktery odpovida bodu F, ziskali bychom po smichani homogenni
jednofazovou smés. V pripadé bodu D bychom po dikladném promichani obdrzeli dvé
faze (vrstvy), jejichz slozeni lezi na binodélni kiivce a jsou dédna body Y; a Ys. Podle
pakového pravidla (6.49) miZzeme urcit i relativni mnozstvi fazi, tj.

n o aP -z
- =< D
n o ox?—aP
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Obr. 6.21: Nejcastéjsi pripady heterogennich ternarnich systémut se dvéma heterogennimi
bindrnimi subsystémy

kde 2P udava molarni zlomek slozky i v bodé D atp. Usecka spojujici body, jez jsou
spolu v rovnovaze, se nazyva konoda ¢i méné spravné spojovaci primka. Protoze konody
nejsou obecné rovnobézné se zékladnou trojihelnika, museji se zjisfovat experimentalné.

Postupujeme-li od binarniho systému A + C smérem k slozce B, slozeni rovnovaz-
nych (koexistujicich) fazi se k sobé blizi a v bodé C; maji obé faze (tj. obé kapalné
vrstvy) totozné sloZeni. Bod Cj je tedy kritickym bodem.

Na obr. 6.21 jsou uvedeny pripady systémi, kdy dva binarni podsystémy jsou ome-
zen€ misitelné a treti binarni podsystém je homogenni. U systému na obr. 6.21a existuji
dvé navzajem oddélené heterogenni oblasti se dvéma kritickymi body C; a Cs a jedna
oblast homogenni. Vykazuji-li vSak oba binarni podsystémy dostatecné velkou nemisi-
telnost, pak vymezeni homogenni a heterogenni oblasti bude odpovidat obr. 6.21b.

Pomérné vzacné jsou ternarni systémy, u nichz vsechny tti binarni podsystémy jsou
heterogenni (viz obr. 6.22). Systém zakresleny na obr. 6.22¢ vykazuje v blizkosti ¢istych
slozek tfi oddélené homogenni oblasti. Na tii heterogenni binarni podsystémy navazuji
t1i dvoufazové oblasti, které ve vnitinim trojuhelniku XYZ tvori trifazovou oblast. V ni
se prislusna smés rozpadne na tii kapalné faze, jejichz slozeni odpovida bodim X,
Y a Z. Jako ptiklad takového systému miize byt jmenovana smés heptan + voda +
nitromethan za normalnich teplot a tlakt. Podle toho, v jakém poméru smichame tyto
tii latky, mtzeme ziskat jednofézovy (homogenni), dvoufazovy ¢ t¥ifazovy systém.

6.5.7 Nernstuv rozdélovaci zakon

Exaktni termodynamicky popis rovnovahy kapalina—kapalina je pomérné slozity a vy-
zaduje pfi praktické aplikaci slozité zavislosti pro aktivitni koeficienty. My se déle za-
métfime na jeden zvlastni, ale v praxi se casto vyskytujici pripad ternarniho systému,
kdy latky A a C jsou témér nemisitelné a koncentrace latky B je velmi nizka. V takovém
ptipadé pro jednu rovnovéaznou fazi (odpovidajici téméf ¢isté slozce C) plati, Ze

ZfA%O EB—>0 i‘czl
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a) B

(1) + (1) + (13)

C A © A

Obr. 6.22: Heterogenni ternarni systém se tfemi heterogennimi binarnimi subsystémy, Cj,
Cs, Cs: kritické body, XYZ: vrcholy ttifazové oblasti

a analogicky pro druhou rovnovaznou fazi (odpovidajici témér ¢isté slozce A)
z A1 EB — 0 ‘%C ~0

Zkoumejme, v jakém vzajemném vztahu jsou koncentrace slozky B v obou fazich.
Tento vztah ziskdme z intenzivniho kritéria rovnovahy pro slozku B, vyjadfeného rov-
nosti aktivit slozky B v obou rovnovaznych fazich (viz (6.43)).

ap = I7YB = 4B = TBYB

Pripomenme, 7Ze pro latku B pouzivame v obou fazich stejny standardni stav, a to
¢istou latku B. Protoze uvazujeme nizké koncentrace slozky B v obou rovnovaznych
fazich, které v nasem pripadé odpovidaji témér ¢istym latkdm A a C, nabyvaji aktivitni
koeficienty slozky B svych limitnich hodnot a v nevelkém koncentra¢nim rozsahu je
mizeme povazovat za koncentracné nezavislé. Plati tudiz

_ _00
B 7B _ B
- == ~ =

- = — = Kx, = konst
B B B

Tento vztah je v literature oznacovan jako Nernstuv rozdélovaci zakon. Pro tech-
nické vypocty se formuluje casto prostiednictvim latkovych koncentraci

kde ¢p a ¢p vyjadiuji koncentraci slozky B v prvni, respektive druhé fazi.
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6.6 Rovnovaha kapalina—tuha faze

Z dosud probiranych typt rovnovah jsou tyto rovnovahy nejpestiejsi, na ¢emz se podileji
predevsim tyto skutecnosti:

a) pevna neboli tuhé faze mtize byt nejen smési obou latek (tuhy roztok), ale daleko

b) tuhé latky mohou existovat v nékolika modifikacich,

c) v tuhé fazi Casto probihaji chemické reakce, pfi nichz vznikaji nové slouceniny,

které vyznamné ovliviuji prislusny fazovy diagram.

V ramci bakalarského kurzu si uvedeme jen dva zakladni typy fazovych diagrami
tuhé faze—kapalina odpovidajici pfipadim, kdy slozky v tuhé fazi jsou bud navzajem
nemisitelné nebo naopak misitelné neomezené. Vedle kvalitativniho popisu téchto dia-
grami se budeme zabyvat i termickou analyzou, ktera je velmi G¢innou experimentalni
metodikou ke konstrukci fazovych diagrami tuha faze—kapalina.

V celém tomto oddile budeme pfedpoklddat konstantni atmosféricky tlak a nebu-
deme uvazovat pritomnost plynné faze. Gibbsovo pravidlo budeme tudiz aplikovat ve
tvaru

v=k—f+2-C=k—f+2—-1=k—f+1 (6.50)

6.6.1 Systém, jehozZ slozky se neomezené misi v kapalné fazi,
ale v tuhé fazi jsou nemisitelné

Pripad, kdy slozky jsou v tuhé fazi zcela nemisitelné, je velmi casty. Duvodem je sku-
teCnost, ze atomy ¢i molekuly se obvykle lisi svou velikosti ¢i svym prostorovym uspo-
fadanim a nejsou proto v miizce krystali vzajemné zastupitelné.

Na obr. 6.23 uvadime fazovy diagram tohoto typu systému. Diagram obsahuje ¢tyti
oblasti, ve kterych se nachéazeji v rovnovaze prislusné faze. Teploty Tig resp. Tia predsta-
vuji normalni teploty tani ¢istych slozek B resp. A.® Pii teplotach vyssich nez odpovida
bodim na kfivce Tig ETip — tzv. kiivka bodu tuhnuti ¢i kfivka liquidu — se v sys-
tému nachéazi pouze homogenni kapalné faze obsahujici latky A a B. V oblasti B(s) + (1)
se nachazi ¢ista tuha slozka B a kapalna faze, v oblasti (1)4+A(s) je v rovnovaze kapalna
faze a Cista tuha slozka A. Slozeni kapalné faze je vzdy dano prisecikem izotermy s pii-
slusnou vétvi kiivky liquidu. Pod teplotou Tg je v systému fyzikalni smés tuhych ¢istych
latek A a B. Specialni pripad nastava pii teploté Tg. V systému jsou v rovnovaze tii
faze: kapalna a obé tuhé cisté latky.

Uvazujme nyni systém o slozeni, které odpovida bodu H. Pti teploté vyssi nez od-
povida bodu I bude v systému homogenni kapalna smeés. Pfi snizeni teploty pod hod-
notu 77 se zacnou z homogenni kapalné faze nasycené latkou A vylucovat prvni krystaly
tuhé cisté latky A, nebof se systém dostal do heterogenni oblasti tvofené tuhou ¢istou
latkou A a kapalnou fazi. Poklesne-li napr. teplota az na hodnotu 77, kterd odpovida
bodu J, budou tedy v systému dvé faze: ¢ista tuha slozka A a kapalna smés o slozeni,
které odpovida bodu K. Relativni mnozstvi fazi je urc¢eno pakovym pravidlem — délka
usecky JK je imérna mnozstvi ¢isté tuhé slozky A.

8V dale uvedenych diagramech budeme pouzivat tohoto oznaceni (misto delsiho TngTB resp.
TNBT,A)-
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B(s) + As)

TA

Obr. 6.23: Fazovy diagram (s)+(1) u latek misitelnych v kapalné a nemisitelnych v tuhé fazi

Kdybychom ochlazovali homogenni smés danou bodem R, pak pfi dosazeni teploty
Ts se zacnou rovnéz vylucovat tuhé krystaly, tvorené tentokrat Cistou slozku B. Kiivka
TigE udava tudiz rozpustnost slozky B zatimco kfivka TipE rozpustnost slozky A — viz
obr. 6.23. P1i teploté Tg se kiivky rozpustnosti slozky A a slozky B protinaji a v systému
jsou v rovnovaze tii faze: kapalna smés o slozeni E a obé tuhé cisté slozky. Bod E
odpovida nejnizsi teploté, pii které muze byt v systému jesté kapalna faze; oznacuje se
jako eutekticky® bod, teplota T jako eutekticka teplota. Podle Gibbsova fazového
pravidla (6.50) ma bindrni tf¥ifazova soustava za konstantniho tlaku nulovy pocet stupit
volnosti. Chceme-li tudiz snizit teplotu pod hodnotu 7, musi kapalna faze vymizet;
pokud bychom teplotu Tg piekracovali zdola, musela by vymizet jedna z tuhych fazi.

Vratme se nyni k ochlazovani smési ur¢ené bodem H. Tésné pred dosazenim eu-
tektické teploty Tk jsou v systému krystaly cisté latky A (jejich relativni mnoZstvi je
umérné usecce LE), které je mozné principialné oddélit a tak ziskat ¢istou slozku A. Pri
dalsim ochlazovani vzniké z eutektické smési dané bodem E tuha faze, ktera jiz obsa-
huje fyzikdlni smés tuhych latek A a B, krystalujicich nejcastéji ve formé jednotlivych
vrstev.

6.6.2 Experimentalni stanoveni rovnovahy mezi kapalnou a
tuhou fazi

P1i sestrojovani fazového diagramu vychézime z experimentalnich dat, ktera se ziska-
vajl riznymi metodami. Jeden z moznych postupti, ktery se casto pouzivad u vodnych

97 feckého eutektos — snadno tavitelny.
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Obr. 6.24: Kiivky chladnuti u jednoduchého fazového diagramu s eutektickym bodem

roztokt rtiznych soli, spoc¢iva v analyze nasyceného roztoku odebraného pti teploté T'.
Nevyhodou tohoto postupu je pravé nutnost analyzy, kterda nemusi byt jednoducha, a
potize s odbérem nasyceného roztoku, ktery nesmi obsahovat rovnovaznou tuhou fazi.

Velmi efektivni metodou je tzv. termicka analyza, u které odpadé analyza smési,
nebof méfime pouze teplotu systému v zavislosti na ¢ase pii jeho definovaném ohfi-
vani ¢i ochlazovani. Postup se da snadno automatizovat a k dispozici je Sirokéa paleta
komerc¢nich pristroji. V nejjednodussim provedeni se postupuje tak, Ze si navazenim
pripravime fadu smési. Pfislusné smeési zhomogenizujeme zahfatim na vyssi teplotu
(nad teplotu tuhnuti). Po homogenizaci nechdme smés definovanym zptusobem chlad-
nout a zaznamenavame teplotu systému (smési) v zavislosti na ¢ase. Takto ziskdme
kiivky podobné tém, které jsou uvedeny na obr. 6.24 a které se oznacuji jako k¥ivky
chladnuti.

Uvazujme nejprve pripad cisté latky B — prvni kiivka na obr. 6.24a. Teplota systému
klesa rychlosti tmérnou rozdilu teploty systému a teploty okoli. Po dosazeni teploty tani
Tig klesne pocet stupiii volnosti na nulu (v =%k— f+1=1-2+41=0) a mé-li teplota
dale klesat, musi se kapalna faze zcela pfemeénit na tuhou. Aby toto ztuhnuti kapalné
faze mohlo probéhnout, musi se odebrat prislusné teplo tuhnuti. Protoze odbér tepla
probiha konec¢nou rychlosti, ztistane po urcitou dobu teplota systému nezménéna a na
kiivce chladnuti se objevi zietelné prodleva (teplota systému zustéava konstantni), ktera
bude tim delsi, ¢im bude chlazeni pomalejsi a ¢im vétsi bude teplo tani. Odvadime-li
ze systému teplo rychlosti dQ/dr = 10Js™! a v systému mame 0,1 mol latky o entalpii
tani 10000 J mol~!, bude doba prodlevy rovna

Até,niHmn

rodleva = —3 > 72— = 1 -0,1/10 =1
Tprodl dQ /dr 0000-0,1/10 00s

Jakmile veskera kapalna faze ztuhne, muze teplota opét klesat.

Na kiivce a (podobné i u kiivek b, d), kterd odpovida smési o slozeni x,, pozorujeme
zlom Z i prodlevu P. Kftivka chladnuti zistava hladka az do dosazeni teploty liquidu
(teploty tuhnuti), kdy se zacne vylucovat tuha faze (v pfipadé kiivky a je to ¢isté
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latka B). Predpoklddejme, ze teplota klesla az na hodnotu Tk, ktera je o néco nizsi
nez teplota liquidu smési o slozeni x,. Pii této teploté je v rovnovaze kapalna smeés o
slozeni odpovidajicim bodu L a ¢ista tuha slozka B — viz obr. 6.24b. Aby teplota klesla
o hodnotu Ty — Tk, musi se odvést nejen teplo na chlazeni systému (zavislé na tepelné
kapacité, a ta se jen nepatrné méni s teplotou systému), ale i teplo tuhnuti, které je
umérné mnozstvi vyloucené tuhé faze. Z tohoto diivodu se oproti prostému ochlazovani
homogenniho systému musi u heterogenniho systému odvést vice tepla. Pti konstantni
rychlosti odvodu tepla potfebujeme delsi dobu na odpovidajici snizeni teploty, z ¢ehoz
plyne zlom Z na krivce chladnuti. Klesne-li teplota az na eutektickou teplotu, zacina
vypadéavat i druhd cista slozka a teplota ztstane konstantni tak dlouho (pocet stupii
volnosti v = 0), dokud nevymizi kapaln4 faze. Proto také délky prodlev nejsou u riznych
smeési stejné, ale jsou imérné mnozstvi kapalné faze pritomné v systému pri dosazeni eu-
tektické teploty. Pfi ochlazovani eutektické smési (kiivka c) dostaneme pouze prodlevu
jako u cisté latky.

Zde znézornény priibéh kiivek chladnuti odpovida fazovému diagramu s eutektickym
bodem. U jinych fazovych diagramt mohou kifivky chladnuti vykazovat vice zlomti
a nemusi mit také zadnou prodlevu. Obecné lze Fici, ze prodleva se vyskytuje vzdy
v téch pripadech, kdy pocet stupnii volnosti klesne na nulu. Zlom na kfivce chladnuti
se vyskytuje tehdy, poklesne-li pocet stupni o jeden, avsak ne na nulu.

6.6.3 Kryoskopie

Ptidani netékavé latky do rozpoustédla ma za nasledek zvyseni teploty varu (odd. 6.3.6),
ale na druhé strané zpusobuje také snizeni teploty tani (pokud ovSem nedochézi k tvorbé
tuhého roztoku — viz odd. 6.6.4). Na méfeni poklesu teploty tani ptidavkem jiné latky
(kterd nemusi byt v tomto ptipadé netékava) je zalozeno kryoskopické stanoveni molarni
hmotnosti rozpusténé latky.

Postup stanoveni je podobny jako u ebuliometrie. Nejdiive se zméii normalni teplota
tani ¢istého rozpoustédla, k rozpoustédlu se prida znamé mnozstvi rozpusténé latky a
znovu se urci normalni teplota tani. Z rozdilu

Aﬂ = TNBT,rozpouétédlo - TNBT,roztok

se vypocte molarni hmotnost rozpusténé latky podle vztahu
mo
ATy = Kgmgy = K
t Ko K,
kde my, ms a M, maji stejny vyznam jako ve vztahu (6.38) a Kx je tzv. kryoskopicka
konstanta, jejiz hodnoty lze pro ne€ktera rozpoustédla nalézt v tab. 6.2. Pro kryoskopic-
kou konstantu lze odvodit vztah

RT{pr M

Aténi-[—-lml
kde Txgr1, Atanifm1 @ M; oznacuji normélni teplotu téni, molarni entalpii tani a
molarni hmotnost rozpoustédla.

Vzhledem k tomu, Ze entalpie tani jsou obvykle témér o rad mensi nez entalpie
vyparné, je také kryoskopicka konstanta vétsi nez ebulioskopickd konstanta, a tak je
mozno pomoci kryoskopie urcovat molarni hmotnosti presnéji nebo u latek s vyssi mo-
larni hmotnosti nez u ebulioskopie.

Ky =
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TA

Obr. 6.25: Fazovy diagram u systému, jehoz slozky jsou zcela misitelné v kapalné i tuhé fazi

6.6.4 Systém, jehoZz slozky jsou v kapalné i tuhé fazi
neomezené misitelné

Pokud jsou latky misitelné v kapalné i tuhé fazi, je vysledkem jejich chovani casto
fazovy diagram uvedeny na obr. 6.25. Diagram je rozdélen na tfi oblasti: oblast homo-
genni kapaliny (nad kiivkou liquidu TigL7Ta ), oblast homogenni tuhé faze (pod kiivkou
solidu TigST;a) a heterogenni oblast (mezi kiivkami liquidu a solidu), kde jsou pii dané
teploté v rovnovaze kapalna i tuha faze. Diagram je zcela analogicky t—r;—y; diagramu
u rovnovahy kapalina—péara.

Pti ochlazovani kapalné smési odpovidajici bodu H se objevi pfi pfekroceni bodu
L prvni mnozstvi tuhé faze o slozeni, které je reprezentovano bodem S. Pfi teploté,
ktera odpovida bodu K, budou v systému dvé faze: kapalna I a tuha J. Jejich relativni
mnozstvi je opét urceno pakovym pravidlem. Pii poklesu teploty az k bodu M zbyva
v systému jen infinitezimalni mnozstvi kapalné faze o slozeni, které odpovida bodu N.
Slozeni rovnovazné tuhé faze se stava totozné s ptvodnim sloZenim systému.

Fazovy diagram na obr. 6.25 se vyskytuje u systému s relativné malymi odchylkami
od idealniho chovani v obou fazich. Pti vétsich odchylkach a pii zachovani vzajemné
misitelnosti se na kiivkach solidu a liquidu mohou vyskytnout extrémy, a to maxima i
minima.

Pokud bychom pomoci termické analyzy promérovali systém, ktery patii do této
skupiny, zjistili bychom, Ze na kiivkach chladnuti se vyskytuji pouze dva zlomy a zadné
prodlevy. Pouze v pripadé systémi, u nichz se vyskytuje extrém na ktivce liquidu a
solidu, bychom zjistili pfi slozeni, které odpovida extrému, jen jedinou prodlevu a zadny
zlom.



Kapitola 7

Chemicka rovnovaha

A7 dosud jsme pri popisu chemické pfemény systému predpokladali u kazdé chemické
reakce 100 % preménu vychozich latek na produkty (napf. v odd. 3.5), a to bez ohledu
na reakéni podminky (teplota, tlak a vstupni slozeni). Tak tomu ve skute¢nosti obecné
neni. Je velké mnozstvi reakci raznych typi, kdy preména vychozich latek na produkty
je pouze Castecnda a rozsah této premény vyrazné zavisi na volbé reakénich podminek
(teplota, tlak, vstupni slozeni).

V této kapitole se budeme zabyvat problematikou stanoveni rovnovazného stavu
uzavieného systému, ve kterém probiha pouze jedna chemickd reakce (pfipad, kdy che-
mické preména systému je charakterizovana pribéhem nékolika chemickych reakei, bude
probran v magisterském kurzu). Vypocet chemické rovnovéhy uzavieného systému vzdy
spociva v simultannim feseni prislusné rovnovazné podminky a bilanc¢nich rovnic. Bi-
lané¢ni rovnice (at uz latkové nebo energetické) jsou pro praxi chemického inZenyra velmi
dtlezité a vykladu rovnic latkové bilance je vénovan prvni oddil této kapitoly. V dru-
hém oddile je pak uvedena obecnd podminka chemické rovnovahy uzavieného izoter-
micky-izobarického systému konajiciho pouze objemovou praci, tieti oddil pojednava
o vlastnostech a vypoctu rovnovazné konstanty a konecné ve ¢tvrtém oddile budeme
diskutovat vliv reak¢nich podminek na rovnovazné slozeni. Po téchto ¢tyfech obecnych
¢astech je dalsi vyklad vénovan aplikacim ziskanych poznatki, a to jak v systémech ob-
sahujicich pouze neelektrolyty, tak i v systémech obsahujicich téz elektrolyty. V dalsim
textu jiz nebude vzdy explicitné zdtiraznovano, ze se omezujeme na uzavieny systém,
tedy na systém, ktery muze s okolim vymeénovat energii ale nikoliv hmotu.

7.1 Rovnice latkové bilance

Jak jiz bylo v tvodu naznaceno, bilan¢ni rovnice se déli na dvé zékladni skupiny. V prv-
nim pripadé se jedna o rovnice latkové bilance, které jsou matematickym vyjadienim
podminky, ze systém béhem studovaného déje nevyménuje hmotu s okolim. Druhou
skupinu bilan¢nich rovnic tvori tzv. energetické bilan¢ni rovnice, které opét v mate-
matické formé popisuji pravidla vymeény energie mezi systémem a okolim béhem stu-
dovaného déje. Vy jste se s jednou z nejjednodussich forem energetické bilance setkali
v odd. 3.5.4 pii vypoctu adiabatické teploty reakce, kdy je pozadovano, aby veskeré
teplo uvolnéné pii reakei se spotfebovalo na ohfati produktti (podminka adiabati¢nosti
systému). V tomto oddile se budeme vénovat rovnicim latkové bilance.
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7.1.1 Latkové bilance u jedné chemické reakce

Ptipomenme si imluvu, kterou jsme udélali v itvodu oddilu 3.5 o termochemii a ktera se
tykala znaménka stechiometrického koeficientu v;: Jestlize latka vystupuje na levé strané
chemické reakce (vychozi latka), pak v; < 0. V opa¢ném piipadé (latka je produktem) je
znaménko stechiometrického koeficientu kladné, v; > 0. Je zfejmé, Ze zmény latkovych
mnozstvi latek tcastnicich se dané chemické reakce nejsou nezavislé. Tak napt. z reakce

A+3B — 2C+D resp. podle (3.34) 0=2C+D—-A-3B
vyplyva, ze zreaguje-li £ mol latky A, musi téz zreagovat 3¢ mol latky B a vzniknout 2¢

mol latky C a & mol latky D. V piipadé€, ze v uzavieném systému probih& pouze jedna
chemické reakce, maji rovnice latkové bilance obecny tvar

ni:ni70—|—ui£ i:1,2,...,k (71)

kde n; je latkové mnozstvi i-té latky, n; o je latkové mnozstvi i-té latky na pocatku a &
je rozsah reakce, jehoz absolutni hodnota udava ,vzdalenost® od pocatecniho stavu.
Symbolem £ znacime pocet latek, které se ucastni reakce.

Piiklad. Jako piiklad uvazujme vyrobu amoniaku®' NHj, ktera probihd v plynné fizi dle
reakce
Ny +3Hs — 2NHj; (72)

kde vstupni smés obsahuje pouze dusik a vodik. Urcete slozeni rovnovazné smési, jestlize ve
vstupni smési je 40 mol. % No a v rovnovazné smési bylo stanoveno 12 mol. % Ha.

Protoze ndm jde o stanoveni intenzivnich veli¢in, miizeme zvolit v pocatecni smési libo-
volné latkové mnozstvi vstupnich latek respektujici zadané vstupni slozeni, tj. napf. 2 mol
dusiku a 3mol vodiku nebo 4mol dusiku a 6 mol vodiku nebo 40 mol dusiku a 60mol vo-
diku atd. Vlastnim vypoctem se presvédcte, ze vypoctené rovnovazné slozeni je pro vSechny
uvedené moznosti stejné. Zde zvolime posledni variantu. Ze stechiometrie uvazované reakce
vyplyva, ze zreaguje-li £ mol dusiku, pak musi téz zreagovat 3¢ mol vodiku a vzniknout 2¢ mol
amoniaku. Bilan¢ni rovnice (7.1) zapiSeme ptfehledné do tabulky:

latka pocatecni stav (n;o) rovnovazny stav (n;)

No 40 40 — ¢
H, 60 60 — 3¢

NH; 0 26
n(8) 100 100 — 2¢

Vsechny ddaje jsou v molech. Napf. mnozstvi dusiku v molech klesne z pocateénich 40 na
nN, = 40 — €. V poslednim fadku n(®) je celkové latkové mnozstvi plynné féze. Rozsah reakce
& uréime z podminky, Ze rovnovazna smés obsahuje 12 mol. % vodiku:

iy 00 60 -3¢

1 i B
00, ) 100 — 2¢

12

1Podle nové mezinarodni terminologie bude brzy nutné uzivat nazev azan misto nazvu amoniak.
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Resenim rovnice ziskdme ¢ = 17,39 mol a z bilané¢nich rovnic pak snadno uréime rovnovazné
hodnoty molarnich zlomka dusiku (zn, = (40 — £)/(100 — 2¢) = 0,347) a amoniaku (zNm, =
2¢/(100 — 2¢£) = 0,533).

Hodnota rozsahu reakce mtize obecné nabyvat kladnych i zapornych hodnot. Jestlize ve
vstupni smési jsou pfitomny vSechny latky, tj. n;o > 0,7 =1,2,...,k, pak v piipadé pribéhu
reakce smérem k produktim je £ > 0, ale v opac¢ném sméru je £ < 0. Z podminek n; > 0,

1 =1,2,...,k, Ize snadno odvodit, Zze rozsah reakce vzdy lezi v néjakém uzavieném konec¢ném
intervalu (&min, Emax)- Napt. v pfedchozim piikladé plati Emin = 0 a {nax = 20 mol. [ ]

7.1.2 Pouziti stupné premeény

Hodnota rozsahu reakce £ sama o sobé (bez znalosti hodnot &uin @ {nax) neinformuje
o mife chemické pfemény systému. Z uvedeného divodu zavadime dalsi veli¢inu, ktera
se nazyva stupen premeény. Stupen pfemény definujeme pro systém, ktery ve vstupni
smési obsahuje pouze vychozi latky. Nejprve vsak zavedme pojem kliGova latkaZ.
Jedna se o latku, ktera by jako prvni vymizela ze systému pii pribéhu chemické reakce
od vychozich latek k produktim. Ve vyse uvedeném piikladu syntézy amoniaku je
klicovou latkou vodik. Jsou-li ve vstupni smési pouze vychozi latky a jejich latkova
mnozstvi jsou v poméru jejich stechiometrickych koeficientti (tedy napf. 1:3 v pfipadé
syntézy amoniaku z dusiku a vodiku (7.2)), pak hovofime o stechiometrické vstupni
smeési. V tomto pripadé ma kazda vychozi latka vlastnost klicové latky a je jedno,
kterou z nich jako klicovou zvolime. Stupen pfemény o zavadime vztahem

nig—n
a=—2_" — ny =nio(l —a)
n1o

kde bez jmy na obecnosti predpokladame, ze klicova latka ma poradové cislo jedna.
Stupen premény vzdy lezi v intervalu (0; 1), pfi¢emz muze nabyvat obou krajnich hod-
not. Jeho hodnota nas informuje o mife chemické premény systému (hodnota o = 1
odpovida 100 % chemické pfeméné klicové latky, tj. maximélné mozné chemické pre-
meéné systému). Sami dokazte, Zze mezi stupném pfemény « a rozsahem reakce £ plati
vztah o = —11€/ny p.

Priklad. Vyjadfeme rovnice latkové bilance pomoci stupné pfemény u piikladu syntézy
amoniaku (7.2). Jak jiz bylo feéeno, kli¢ovou latkou je vodik. Ze stechiometrie uvazované
reakce pak vyplyva

latka pocatecni stav rovnovazny stav
Ny 40 40 — 20«
Ho 60 60(1 — o) = 60 — 60«
NHj 0 40cv
n(e) 100 100 — 40a
Ze zadané podminky
nH, 60 — 60«
100 =100 =12
n(®) 100 — 40«

2Nekdy se téZ pouziva pojmu klidova, slozka.
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lze snadno uréit stupen premény o = 0,87, tj. reakce probéhla z 87 %, ¢i presnéji feceno kli¢ova
latka vodik zreagovala z 87 %. Mezi rozsahem reakce a stupném premény plati v tomto pripadé
vztah & = 20a. [ |

7.1.3 Bilance pomoci jinych veli¢in

Zatim v rovnicich latkové bilance vystupovala pouze latkovd mnozstvi (pocet moli)
jednotlivych latek. V fadé pfipadi je vsSak stav systému charakterizovan jinymi pro-
ménnymi, jako jsou napt. latkova koncentrace (dale jen koncentrace) latek v kapalnych
roztocich nebo parcialni tlaky plynnych latek. Vy se setkate se dvéma pripady:
1. Uvazujme izochoricky dé€j homogenniho systému. Typickym ptikladem je kapalny
roztok, kde pfipadné objemové zmény béhem reakce mizeme zanedbat. Pak
v rovnicich latkové bilance (7.1) lze misto n; uzit ¢;, kde ¢; = n;/V,i=1,2,... k,
je koncentrace i-té latky a V' je celkovy objem systému (tj. objem faze, ve které
jsou vSechny latky uvazovany). Divodem je skutecnost, ze latkova mnozstvi a
koncentrace se v tomto p¥ipadé lisi pouze konstantnim nésobkem 1/V.
2. Jestlize chemicka preména idedlniho plynného systému probiha za konstantni
teploty 1" a celkového objemu V', pak v rovnicich latkové bilance (7.1) lze misto
n; uzit p;, 1« = 1,2,...,k, kde p; je parcialni tlak ¢-té latky. Tato skutecnost
plyne ze vztahu mezi parcidlnim tlakem i-té latky, molarnim zlomkem i-té latky
yi, celkovym tlakem p a koncentraci ¢;

n; nRT RT
o — L. — n. — e R1 )
bi = Yyip n v n; % & (7 3)

Priklad. Uvazujme uzavienou nadobu s pevnymi sténami, ve které za konstantni teploty
500 K probiha reakce
A(g) — 2B(g) +C(g)

kde na pocatku je za tlaku 100 kPa pfitomna pouze latka A. Stanovte rovnovazné hodnoty
moléarnich zlomku a koncentraci, jestlize v rovnovazném stavu byl v niddobé naméren tlak
220 kPa. Predpoklédejte idedlni chovani plynné smési.

Bilanci provedeme v tlacich, a proto i rozsah reakce £ méa rozmér tlaku a tdaje do tabulky
vypliujeme v kPa.

latka pocateéni stav rovnovazny stav

A 100 100 — &

B 0 2

C 0 ¢

P 100 100 4 2¢ = 220

Z posledniho fadku, ktery obsahuje celkovy tlak, vypocteme & = 60 kPa. Z defini¢niho vztahu
pA = yap plyne y4 = pa/p = (100 — 60)/220 = 0,182. Analogicky yp = 0,545 a yo = 0,273.
Hodnoty koncentraci uré¢ime ze vztahu p; = ¢; RT, viz (7.3). u
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7.2 Podminka rovnovahy

Jak jiz bylo feceno v ivodu k této kapitole, vypocet chemické rovnovahy spociva v si-
multannim feSeni rovnovaznych a bilan¢nich podminek. V tomto oddile uvedeme rov-
novaznou podminku pro chemickou reakci probihajici za konstantni teploty 71" a tlaku p
v uzavieném systému, ktery kond nejvyse objemovou praci. V technické praxi probihéa
samozifejmé fada reakci i za jinych nez izotermicky-izobarickych podminek (napf. za
konstantni teploty a objemu nebo za adiabatickych podminek). V zavéru kapitoly uka-
zeme, jak lze rovnovaznou podminku odvozenou pro déj za konstantni teploty a tlaku
vyuzit pro vypocet rovnovahy za konstantni teploty a objemu.

Z 1I. véty termodynamické vyplyva, ze samovolna chemicka preména ve vyse uve-
deném systému je doprovazena klesanim hodnoty celkové Gibbsovy energie G tohoto
systému az do rovnovazného stavu, kdy G nabyva nejmensi mozné hodnoty, které lze
dosédhnout za predpokladu platnosti bilanc¢nich rovnic. Uvazujme systém, ve kterém
probihd pravé jedna chemickd reakce s bilanéni podminkou (7.1). Gibbsova energie sys-
tému je pak funkci pouze rozsahu reakce &, tj. G = G(§), £ € (&min, Emax), kde hodnoty
Emin @ Emax jsou urceny z podminky nezapornosti latkového mnozstvi kazdé latky. V ma-
tematice jste probirali, Ze funkce diferencovatelnd na koneéném uzavieném intervalu®
ma absolutni minimum bud ve stacionarnim nebo krajnim bodé tohoto intervalu (staci-
onarni bod je bod, ve kterém je prvni derivace vySetfované funkce rovna nule). V tomto
uvodnim kurzu se budeme prevazné zabyvat pripady, kdy vSechny uvazované latky jsou
v rovnovazném stavu piitomny (byt i tfeba ve velmi malém mnozZstvi), a tedy rovno-
vazny stav se realizuje ve vnitinim (stacionarnim) bodé intervalu (min, Emax). Druhému
pripadu, kdy béhem pribéhu chemické reakce jedna ¢i vice latek zcela vymizi ze systému
a rovnovazny stav se realizuje bud v bodé £ = &5, nebo v bodé & = £,.«, se budeme
vénovat jen okrajové. Lze ukézat, ze druhy piipad muze nastat jen u heterogenniho
(tedy vicefazového) systému.

7.2.1 Reakéni Gibbsova energie

Jak tedy bylo uvedeno, budeme hledat hodnotu rozsahu reakce &.vn, pro kterou plati
dG/d¢ = 0 v bodé £ = & oy Plipomerime si (viz kap. 5), ze pro Gibbsovu energii
systému G a pro jeji diferencial dG plati (viz (5.25))

k
G = Z i1
1=1
k
dG = —SdT +Vdp+ > pdn;

=1

kde p; je chemicky potencidl i-té latky, ¢ = 1,2,...,k, S je entropie systému a V' je jeho
objem. Protoze uvazujeme systém za konstantni teploty a tlaku, jsou prvni dva c¢leny
na pravé strané druhého vztahu nulové. Z rovnic latkové bilance (7.1) plyne dn; = v; d¢,

3Struéné oznadeni pro funkci spojitou na koneéném uzavieném intervalu, kterd ma derivaci v kazdém
vnitinim bodé tohoto intervalu.
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G AG

Eamin gl &rovn ‘?52 ‘gmax ‘:min gl &rovn ‘?52 ‘gmax

Obr. 7.1: Zavislost Gibbsovy energie G a reakéni Gibbsovy energie A,Gy, na rozsahu reakce
& za konstantni teploty a tlaku

a tedy plati

oG

k k
G (So)ae mo = (5) -
i=1 Tp =1

Vyraz na pravé strané druhého vztahu nazyvame v termodynamice reakéni Gibbso-
vou energii A,G,,. Ta je tedy definovana vztahem

i=1

oG b
Aer = (%)T’p = Z Vi (74)

Z tohoto defini¢niho vztahu je vidét, ze reakéni Gibbsova energie je zédporna (kladnd)
pravé tehdy jestlize Gibbsova energie je klesajici (rostouci) funkei rozsahu reakce. Di-
lezitost hodnoty A,G, lze dobfe pochopit z obr. 7.1, na kterém je vynesena typicka
zavislost Gibbsovy energie GG a reakéni Gibbsovy energie A,G,, systému na rozsahu
reakce &, € € (Emins Emax), 2z konstantni teploty a tlaku.* Rovnovazny stav systému, tj.
stav s nejmensi moznou hodnotou Gibbsovy energie, je charakterizovan rovnovaznou
hodnotou rozsahu reakce & = &, pro kterou plati A.G,, = 0. Je-li stav systému cha-
rakterizovan rozsahem reakce £ = &, pak funkce G = G(§) je klesajici funkei v tomto
bodé, tj. A,G,, < 0, a reakce bude probihat zleva doprava. Je-li naopak stav systému
charakterizovan bodem & = &, pak A,G,, > 0 a chemickd pfeména systému bude
probihat zprava doleva. To je prehledné uvedeno v tab. 7.1.

4Pfesndji feceno se jedna o zéavislost G a A,Gy, na & pro homogenni (napi. plynny) systém. V pii-

vvvvvv

zminime v odd. 7.5.4.
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Tabulka 7.1: Reakéni Gibbsova energie A;Gy, a smér reakce

AGh smér reakce
zaporné —
nula rovnovazny stav
kladné —

7.2.2 Rovnovazna konstanta

Nasim cilem je vyjadfit rovnovaznou podminku

oG
ve =AG,=0 7.5
(ag )T,p ( )

ve tvaru, ktery je vhodny k vypoc¢tu rovnovazného slozeni systému. Chemicky potencial
i-té latky se vyjadiuje ve formé souc¢tu dvou ¢lent (viz rovnice (5.33))

i = s + RTIna; (7.6)

kde prvni je chemickym potencidlem i-té latky ve zvoleném standardnim stavu.

Protoze jednotliveé latky mohou v uvaZované reakci vystupovat v ruznych fdzich
(plynné, kapalné nebo pevné) a v riznych formdch (rozpoustédlo nebo rozpusténd latka),
uZivame symbol ° jako obecné oznaceni standardniho stavu (podrobnéji viz ndsledugici
odd. 7.2.3).

Druhy clen obsahujici aktivitu ¢-té latky a; vyjadiuje rozdil mezi chemickym po-
tencidlem i-té latky v uvazovaném systému a ve standardnim stavu. Ze vztahu (7.4) a
(7.6) plyne®

k k k
A.G = Zui(,uf—i—RTlnai) = Zui,u?—l—RT lnH a;’
i=1

i=1 =1

a tedy nakonec

k
AGn = AG, + RT In H ay’ (7.7)
i=1
kde
k
ArGren = Z Viﬂ? (78)
i=1

je standardni reakéni Gibbsova energie.
Vztahem

AGS = —RT InK (7.9)

5Symbol [] je symbol pro souéin, Hle G = q1q2 - * Gk
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je definovana rovnovazna konstanta K. Z definice vyplyva, Ze rovnovazna konstanta
je bezrozmérna veli¢ina. Spojenim vztaha (7.5), (7.7) a (7.9) obdrzime vyslednou rov-
novaznou podminku ve tvaru

k
K =[] dioum (7.10)
=1

kde a; ovn je aktivita i-té latky v rovnovézném stavu. V dalsich aplikacich jiz nebudeme
index yovn pouzivat. Protoze stechiometrické koeficienty vychozich latek (tj. latek na levé
strané chemické reakce) jsou dle nasi amluvy zépornd ¢isla, je ve skutecnosti na pravé
strané této rovnovazné podminky zlomek, v jehoz citateli vystupuji aktivity produktii
a ve jmenovateli aktivity vychozich latek. Nazev rovnovaznd konstanta je historickym
nazvem a oznaceni konstanta nelze chapat v matematickém slova smyslu. Z defini¢niho
vztahu vyplyva, Zze hodnota rovnovazné konstanty zavisi na volbé standardnich stavii,
nebot na této volbé zavisi konkrétni hodnoty veli¢in 15,7 = 1,2, ..., k. Téz prava strana
rovnovazné podminky je zavisla na volbé standardnich stavii (viz nasledujici odd. 7.2.3).
Rovnovazny stav systému vSak na volbé standardnich stavii nezéavisi (pfiroda nevi,
jak si je volime). Volba standardnich stavu ovliviiuje formu, tj. ,,vzhled* rovnovazné
podminky, avSak nikoliv jeji feSeni (napf. hodnotu &ovn).

Hodnota rovnovazné konstanty zavisi rovnéz na zapisu chemické reakce. Jestlize
vynasobime puvodni chemickou reakci napi. dvéma (tj. stechiometrické koeficienty vy-
nasobime dvéma), pak vznikne reakce, jejiz standardni reakéni Gibbsova energie A,G%,
je dvakrat vétsi nez A,G2 ptvodni reakce podle (7.8). Rovnovazné konstanta ,nové“
reakce je tedy rovna druhé mocniné rovnovazné konstanty puvodni reakce (viz (7.9)).
Vynésobime-li pivodni reakci ¢islem —1 (tj. obratime jeji smér), pak zménime zna-
ménko standardni reakéni Gibbsovy energie a rovnovazna konstanta nové reakce je pte-
vracenou hodnotou rovnovazné konstanty pivodni reakce. Nicméné rovnovazny stav
systému nemitize zaviset na tom, jestli jsme reakci vynasobili néjakym nenulovym ¢is-
lem. Je zfejmé, ze vynasobeni reakce nenulovym ¢islem 3 je ekvivalentni umocnéni levé
i pravé strany rovnovazné podminky (7.10) na (3, a tedy jeji feSeni se nezméni.

Z uvedeného vyplyva, ze pri zadani konkrétni hodnoty rovnovazné konstanty must
byt téZ uvedena volba standardnich stavi a presny zapis chemické reakce. Ptedbéhnéme
ponekud vyklad a konstatujme, Ze pti bézné volbé standardnich stavi je rovnovazna
konstanta jesté funkci teploty. Interpretace rovnovazné podminky (7.10) je tedy nésle-
dujici: Uvazujme uzavieny izotermicky-izobaricky systém konajici nejvyse objemovou
praci. Pak pfi jakémkoliv vstupnim slozeni a jakémkoliv tlaku nabudou rovnovazné hod-
noty aktivit jednotlivych latek takovych hodnot, Ze vyraz na pravé strané vztahu (7.10)
bude mit vzdy stejnou hodnotu K. Hodnotu rovnovazné konstanty K pri dané teploté
lze pak zjistit bud z experimentalnich tidaji pro jeden tlak a jedno vstupni slozeni
nebo vypoctem hodnoty A,Gt, z termochemickych dat a naslednym uzitim defini¢niho
vztahu (7.9). Této problematice se budeme podrobné vénovat v dalsich oddilech této
kapitoly.

7.2.3 Volba standardnich stavti a vyjadreni aktivity

Tento oddil vyuziva a prebira fadu poznatkii z odd. 5.4. Uvedeme bézné uzivané stan-
dardni stavy a s nimi spojené vyrazy pro aktivity jednotlivych latek.
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Pri vyjadrent aktivity budeme vychdzet z aproximace idealniho chovani plynné smési
i roztoki (tj. u plynné smési predpoklddame platnost stavové rovnice idedlniho plynu a
u kapalnych ¢i pevnych roztoku klademe hodnoty aktivitnich koeficienti latek v roztoku
rovny jedné).

I kdyz standardni stav latky lze volit v podstaté libovolnym zptisobem, pridrzu-
jeme se z praktickych divodu ustalené volby standardnich stavi uvedené v predchozi
kapitole. V tomto zékladnim kurzu budeme zanedbavat tlakovou zavislost termodyna-
mickych vlastnosti kondenzovanych latek i jejich smési. S vyjimkou oblasti vysokych
tlaki (p > 10 MPa) se této aproximace pii praktickych vypoctech bézné pouziva. Proto
v pripadech, kdy standardnim stavem je stav kondenzované latky za urc¢itych podminek,
neni mezi témito podminkami uvadéna hodnota tlaku, nebot na ni (dle nasi tmluvy) ne-
zélezi. Ze vztahu (7.6) vyplyva, ze aktivita latky ve standardnim stavu je rovna jedné
(nebot In1 = 0). Pro kazdou latku obsazenou ve studovaném systému budeme vzdy
uzivat jeden ze tfi nasledujicich standardnich stavt a tedy jedno ze tii vyjadieni za-
vislosti aktivity na intenzivnich proménnych charakterizujicich stav systému (teplota,
tlak, slozeni):

Standardni stav ¢. 1 (°)

Standardnim stavem je Cista latka chovajici se jako idealni plyn za teploty systému a
standardniho tlaku p* = 101,325 kPa. Pak za predpokladu platnosti aproximace uve-
dené v zahlavi tohoto oddilu plati (viz (5.34))

a =20 - i (7.11)

pst pst

kde y; resp. p; je molarni zlomek resp. parcialni tlak dané latky v plynné smési.

Standardni stav ¢. 2 (*)

Standardnim stavem je ¢istd kondenzovana latka za teploty systému (zde neuvadime
hodnotu tlaku, protoZe dle nasi tmluvy na hodnoté tlaku nezélezi). Pak za predpokladu
platnosti aproximace uvedené v zahlavi tohoto oddilu plati (viz (5.30))

kde x; je molarni zlomek dané latky v roztoku. Z uvedeného vyplyva, ze je-li kondenzo-
vand faze tvorena pouze jednou ldtkou, pak aktivita této latky je jednotkovd. Standardni
stav ¢. 2 se uziva u kondenzovanych latek, které za dané teploty mohou existovat jako
¢isté kondenzované latky. Studujeme-li napt. kapalnou fazi obsahujici vodu a ethanol
za teploty 20 °C, pak lze jak pro vodu, tak i pro ethanol zvolit tento standardni stav.
Jedna-li se vSak o kapalnou fazi obsahujici pfi stejné teploté vodu a v ni rozpustény
kyslik a dusik, pak standardni stav ¢. 2 lze pouzit pro vodu, avSak neni vhodné jeho
pouziti pro kyslik a dusik, které neexistuji jako kapalné cisté latky pti této teploté
(teplota systému je vétsi nez kritické teploty obou latek).
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Standardni stav & 3 ([9)

S timto standardnim stavem se setkdvame u (velmi) zfedénych roztoki, kdy jedna ¢i
vice latek jsou rozpustény v daném rozpoustédle, pricemz koncentrace rozpusténych la-
tek je vyrazné nizsi nez koncentrace rozpoustédla. Pro rozpoustédlo volime standardni
stav ¢. 2, a tedy jeho aktivitu rovnou jedné, nebot jeho molérni zlomek ve velmi zie-
déném roztoku je prakticky roven jedné, viz (7.12). Pro rozpusténou latku volime jako
standardni stav takovy stav, kdy uvazovana latka je za teploty systému rozpusténa
v roztoku® a jeji koncentrace v roztoku je ¢* = 1moldm—3. Pak za piedpokladu plat-
nosti aproximace uvedené v zahlavi tohoto oddilu plati (viz (5.38))7

A (7.13)

Cst

kde ¢; je koncentrace i-té latky v roztoku. Standardni stav ¢. 3 volime pro latky, které
jsou v ,malém“ mnozstvi rozpustény v rozpoustédle, a které za dané teploty bud ne-
existuji jako ¢isté kondenzované latky ve stejném skupenstvi (napf. kyslik rozpustény
v kapalném Zeleze nebo roztok sacharozy ve vodé) nebo neexistuji jako ¢isté latky viibec
(napt. ion C1~ ve vodném roztoku kyseliny chlorovodikové). Nékdy jej volime i v ptipa-
dech, kdy sice rozpusténa latka existuje za dané teploty jako c¢ista kondenzovana latka,
avsak v rozpoustédle se vzdy vyskytuje jen ve velmi malém mnozstvi. V ptipadé volby
standardniho stavu ¢. 3 hovorime o volbé standardniho stavu nekonecného ziedéni, ne-
bot lze ukézat, ze vztah (7.13) odpovida redlné hodnoté aktivity jen pro ,velmi malé*
hodnoty koncentraci c;.

Z defini¢niho vztahu (7.9) vyplyva, Ze rovnovazna konstanta reakce o dané stechio-
metrii je pro pravé uvedené standardni stavy funkeci teploty ale nikoliv tlaku (standardni
stav ¢. 1 je vztazen k pevné hodnoté atmosférického tlaku, ostatni na tlaku prakticky
nezavisi).

7.3 Urceni rovnovazné konstanty

Chemicky inzenyr stoji v praxi obvykle pfed problémem, kdy ze znalosti rovnovazné
konstanty mé pro dané reakéni podminky urcit rovnovazné slozeni systému. Jak vsak
nejprve stanovime hodnotu rovnovazné konstanty? Jak jiz bylo zminéno v zavéru oddilu
7.2.2, 1ze ji urcit dvéma zakladnimi zpisoby. Prvni moznosti je vypocet z experimental-
nich tidaji a druhou vypocet z tabelovanych termochemickych dat. V prvnim pripadé
dosadime experimentéalni tdaje do pravé strany rovnice (7.10), kde teplotni, tlakova
a koncentracni zavislost aktivity a; je dana volbou standardniho stavu ¢-té latky, viz
vztahy (7.11), (7.12) a (7.13). V druhém piipadé vyjdeme ze vztahu (7.9) a z urceni
hodnoty standardni reakéni Gibbsovy energie pii pozadované teploté.

6V definici tohoto standardniho stavu se pozaduje idealni chovani roztoku. To zde neni zdtiraznéno,
nebot v celé této kapitole uvazujeme jen idedlni roztoky, viz tivodni ¢ast tohoto oddilu.

"V literatuie se obvykle na levé strané vztahu (7.13) pise symbol a; €], aby se zdiraznila volba
standardniho stavu na bazi koncentrace c; a nikoliv na bazi molality m,. V této kapitole budeme
uzivat standardni stav nekone¢ného ziedéni jen pro (velmi) zfedéné vodné roztoky elektrolytii (viz
odd. 7.5.6), kde obé koncentra¢ni proménné maji prakticky stejnou éiselnou hodnotu (proé¢?). Proto
jako koncentra¢ni proménnou budeme uzivat pouze koncentraci.
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7.3.1 Vypocet rovnovazné konstanty z experimentalnich dat

Postup vypoctu rovnovazné konstanty z experimentalnich dat 1ze nejlépe demonstrovat
na konkrétnim prikladé:

Priklad. Vypodététe rovnovaznou konstantu disociace kyseliny mravenéi ve vodném roztoku
pii 25 °C, jestlize jedingm elektrolytem je kyselina mravenci o pocatecni koncentraci ciyso =
0,01 moldm™—3. V rovnovazném stavu byl vodivostnim méfenim uréen stupen disociace o =
0,129.

Nejprve dvé lingvistické poznamky. V elektrochemii uzivime zkracena oznaceni disoci-
acni konstanta pfipadné konstanta kyselosti misto rovnovaznd konstanta disociacni re-
akce a stupen disociace misto stupen premeény disociacni reakce. Z tvaru disocia¢ni reakce
(v odd. 7.5.6 budeme diskutovat o iontech H* a H3O™)

HCOOH — HCOO™ +HT

a ze vztahu (7.10), (7.12) a (7.13) plyne

st
K — 9HC00~ %Ht _ CHooO-  CEt € _ fHcoo- Cut 1
AHCOOH GH,0 cst St cHCOOH cHcooH ¢t

Pro rozpoustédlo (vodu) volime vzdy standardni stav ¢. 2 (°), a tedy am,o = zm,o0 ~ 1.
P¥ipominame té7 definici standardni koncentrace ¢ = 1 moldm™3.
7Z latkové bilance

latka pocateéni stav rovnovazny stav
HCOOH 0,01 0,01 (1 — «)
HCOO~ 0 0,01l

HT 0 0,01

kterou piseme v koncentracich a jednotkdch moldm™3, a z hodnoty o = 0,129 plyne

K — CHooo-¢ur 1 _ 00la-00la 1 _ 0001297 . 0

cacoon ¢ 0,01(1—a) 1 0,00871

7.3.2 Vypocet rovnovazné konstanty z termochemickych dat

Vypocet rovnovazné konstanty z termochemickych dat je zalozen na stanoveni hod-
noty standardni reakéni Gibbsovy energie A,G; a nasledném uziti definicniho vztahu
(7.9). Pfipomenme, Ze hodnota standardni reakéni Gibbsovy energie (viz vztah (7.8))
je rovna zméné Gibbsovy energie systému, kde vstupni a vystupni latky jsou ve svych
standardnich stavech. Pro lep$i porozuméni uvedme ptiklad.

Priklad. Uvazujme reakci
2C0(g) — CO2(g) +C(s)

Pak hodnota A;G%, (800K) je rovna zméné Gibbsovy energie pfi pfechodu systému z poca-
te¢niho stavu do konec¢ného stavu, kde oba stavy jsou charakterizovany takto:
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pocdtecns stav: teplota 800 K, tlak 101,325 kPa, systém obsahuje dva moly CO chovajiciho se
jako ideélni plyn,

konecny stav: teplota 800 K, tlak 101,325 kPa, systém obsahuje jeden mol COs chovajiciho se

jako ideélni plyn a jeden mol pevného uhliku. [ |

Protoze hodnota standardni reakcéni Gibbsovy energie nezavisi na cesté spojujici
pocatecéni a konecny stav, 1ze (analogicky jako pro standardni reakéni entalpii) psat

k
MG =S v ANGE,
=1

kde AyGs,; je standardni slucovaci Gibbsova energie i-té latky. Analogicky téz
plati Hesstiv zakon, kde pouze sliivko entalpie nahradime slivky Gibbsova energie.

Dalsi moznost, jak urcit hodnotu standardni reakéni Gibbsovy energie, vyplyva z de-
finiéniho vztahu G = H — T'S, ze kterého pro konstantni teplotu plyne

AGS = AHS —TAS: [T

Hodnotu standardni reakcéni entropie A,S;, pocitame obvykle z tabelovanych hod-
not standardnich molarnich entropii Sj, ze vztahu

k
ASy = Z vSy
i=1
Vypocet standardni reakéni entalpie A,H}, i jeji teplotni zavislosti byl podrobné dis-
kutovan v odd. 3.5. Pro teplotni zéavislost standardni reak¢ni entropie lze analogickym
zpusobem z rov. (4.39) a (4.40) odvodit
4A.S,  ACH, T AC,(T)

resp. ASH(T) = ASH(TY) +

= dT
dT T Ty T

kde
ACQ Z v;,C pmz

7.3.3 Teplotni zavislost rovnovazné konstanty

Jak jsme jiz uvedli v zavéru oddilu 7.2.3, je rovnovazna konstanta funkeci teploty. Deri-
vaci funkce G/T podle teploty za konstantniho tlaku ziskdme vztah

(270 - (35) - = oo~ -

kde jsme vyuzili rovnici (4.15) a definici (4.10). Zobecnénim tohoto vztahu obdrzime
(vzhledem k tomu, Ze nami uzivané standardni stavy nezavisi na tlaku, neni tfeba uz
uzivat symbol pro parciilni derivaci)

d(AGe/T) _ AH,
dT T2

(7.14)
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Ze vztahu (7.9) pak dostaneme piedpis pro teplotni zavislost rovnovazné konstanty K
ve tvaru

dln K AH
dT  RT?

(7.15)

Ze znalosti hodnoty rovnovazné konstanty pro jednu teplotu a ze znalosti zavislosti
standardni reakcéni entalpie na teploté lze integraci predchoziho vztahu zjistit téz za-
vislost rovnovazné konstanty na teploté. Pokud lze uvazovat, ze v daném teplotnim
intervalu (T3, T») je hodnota standardni reakéni entalpie konstantni, pak integraci levé
i pravé strany vztahu (7.15) v mezich od T} do T, dostaneme

In

K(Tz)  AHy (1 B 1)
KT) R \T\ Ty

Tento vztah umoziuje za uvedeného piedpokladu bud vypocet rovnovazné konstanty
pii teploté Ty, zname-li K(7}) a konstantni hodnotu A,H;,, nebo umoziiuje vypocet
konstantni hodnoty standardni reak¢ni entalpie na daném teplotnim intervalu, zndme-
-li hodnotu rovnovézné konstanty pii obou teplotach T} a 715.8

7.4 Rovnovaziné slozeni a reak¢ni podminky

SloZeni rovnovazné smési opoustéjici reaktor lze ovlivnit zménou reakénich podminek,
tj. zménou teploty, tlaku a vstupniho slozeni. Proberme postupné jednotlivé pripady za
dilezitého predpokladu, ze v systému probihd pouze jedna chemicka reakce.

7.4.1 Vliv teploty

Vliv teploty na stupen pfemény dané reakce odvodime ze vztahu (7.15). UvaZujme
nejprve reakci, ktera je pro danou teplotu endotermni, tj. A HS > 0, a kdy rovno-
vazna konstanta K je rostouci funkci teploty. Z rovnovazné podminky (7.10) vyplyva,
ze rostouci funkei teploty jsou také aktivity (koncentrace) produktii, stupen premény
a rozsah reakce. S rostouci teplotou se tedy rovnovaha posouva doprava, tj. od vy-
chozich latek k produktim. Opac¢ny piipad nastava pro exotermni reakci, A, Hy < 0,
kdy s rostouci teplotou klesa stupen premény a rovnovaha se posouva doleva smérem
k vychozim latkdm. Navrh podminek pribéhu exotermni reakce miize byt v obecném
pripadé komplikovany, nebot z hlediska vytézku by bylo vhodné nechat probihat reakci
pfi nizsich teplotach, avSak z kinetickych davodu (viz kap. 9) by byly vhodnéjsi vyssi
teploty. Jak se takovy pripad miize fesit, ukdzeme v nasledujicim oddile o vlivu tlaku.

7.4.2 Vliv tlaku

Vliv tlaku se mtize projevovat u reakce, které se ticastni plynné latky. Pro zjednodu-
Seni uvah predpokladejme, Ze reakce mize kromé plynnych latek obsahovat nejvyse

8V&imnéme si, ze v teplotnim intervalu, ve kterém lze predpokladat konstantni hodnotu A, HZ, je
logaritmus rovnovazné konstanty linedrni funkeci reciproké teploty. Z definiéniho vztahu (7.9) vyplyva,
Ze v tomtéz intervalu je standardni reakéni Gibbsova energie linedrni funkeci teploty.



158 KAPITOLA 7. CHEMICKA ROVNOVAHA

jednoslozkové kondenzované faze, jejichz aktivita je jednotkova. Bez jmy na obecnosti
sefadme latky tak, Ze nejprve je uvazovano vsech k® plynnych latek. Ze vztaht (7.10)
a (7.11) pak plyne

k k() » v; P v(®) () D v(®) 12
=1 =1 i=1

i1 pStn(g)

kde veli¢ina
k(g)

(&) — Z v
i=1

je ¢iselné rovna zméné latkového mnozstvi plynné faze pii iplném pribéhu uvazované
chemické reakce odleva doprava. Pro nase ivahy je vhodnéjsi prepsat cast predchoziho
vztahu do tvaru

K k(2)
— = || v (7.17)
(p/p*)"" 1;[1

Pak mohou nastat tii varianty:

1. v® < 0, tj. v priabéhu reakce dochazi ke snizovani latkového mnozstvi plynné
faze. Pokud si izotermicky-izobaricky pribéh chemické reakce predstavite jako
déj v systému s dokonale tepelné vodivymi a elastickymi sténami (v prvni apro-
ximaci tuto predstavu splituje nafukovaci balének koupeny na Maté&jské pouti),
pak béhem reakce dochazi ke zmensovani objemu systému (balénku). O¢ekavame
tedy, Ze rostouci tlak zptisobi posun rovnovédhy smérem k produktéim. Ze tomu
tak skutecné je, plyne z nasledujici uvahy: V tomto pfipadé je leva strana rovnice
(7.17) rostouci funkei tlaku a s rostoucim tlakem tedy téz rostou hodnoty molar-
nich zlomki produktt na pravé strané rovnice a roste i stupen premény reakce, tj.
opravdu dochézi k posunu rovnovahy ve sméru od vychozich latek k produktim.
Prikladem mtze byt pramyslové dilezitd Haberova-Boschova syntéza amoniaku

3H, (g) + Na(g) — 2NHz(g) v® =2 (7.18)

Jedna se sice o vyrazné exotermickou reakci (A, H2 = —107kJmol ™! pri 750 K),
avsak z kinetickych divodt je nutné nechat probihat syntézu pii vyssi teploté
(450-500°C). Nizké hodnota rovnovazné konstanty pii vyssi teploté je kompen-
zovana prubéhem reakce za vysokého tlaku (zhruba 30 MPa).

2. 8 = 0, tj. v prabéhu reakce nedochazi ke zméné latkového mnozstvi plynné
faze. Z rovnovazné podminky (7.17) vyplyva, Ze slozeni rovnovazné smeési nezavisi
na tlaku. Jako ptiklad takové reakce mtizeme uvést syntézu vodniho plynu

CO; (g) + Ha(g) — CO(g) + H20(g)

3. v® >0, tj. v pritbéhu chemické reakce se zvysuje latkové mnozstvi plynné faze
a objem vyse zminéného balénku se zvétsuje. S rostoucim tlakem klesa hodnota
stupné premény a rovnovaha systému se posouva smérem k vychozim latkam.
Obvyklym prikladem jsou rtizné disociacni a rozkladné reakce, ale i bézné reakce,
jako je napf. reakce methanu s vodni parou za vzniku oxidu uhelnatého (nebo
uhli¢itého) a vodiku.
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7.4.3 Vliv vstupniho sloZeni

Vysetiujme nyni vliv vstupniho slozeni na polohu rovnovahy. Specidlnim pripadem je
vliv inertni plynné slozky. Inertni slozkou je latka, kterd je sice pfitomna v reagujici
smési, ale sama se reakce neucastni (napf. argon nebo dusik, pokud systém neobsahuje
dusikaté latky). Jeji latkové mnozstvi je v rovnicich latkové bilance obsazeno pouze
v celkovém latkovém mnozstvi plynné faze

k(g)
n(g) = Nipert T+ Z n;

i=1
kde nipert je latkové mnozstvi plynné inertni slozky. Ze vztahu (7.16) vyplyva, ze vliv
plynné inertni slozky je pravé opacny, nez je vliv tlaku. Toho se napt. vyuziva, kdyz
z bezpecnostnich divodi neni v reaktoru mozny pribeh reakce pii tlaku, ktery je nizsi
nez atmosféricky (mohlo by netésnostmi dojit k nasati vzduchu a eventudlnimu vy-
buchu). V tomto pfipadé je mozné nechat probihat reakci pfi vys$sim tlaku a pivodni
hodnotu stupné premény dosdhnout uzitim plynné inertni slozky. Formalné stejna je
zavislost polohy rovnovahy na kapalném inertu u reakci probihajicich v kapalné fazi.

Obecné vysetieni zavislosti sloZeni rovnovazné smési na slozeni dvouslozkové vstupni
smési je obtiznéjsi problém. Zde se pouze seznamime s problémem maximalizace vy-
tézku reakce. Vytézek je latkové mnozstvi produktu (produktt) vzniklého z jednoho
molu vstupni smési, tj. presnéji feceno vytézek je bezrozmérné cislo, které je rovno
podilu, kde v ¢itateli je celkové rovnovazné latkové mnozstvi produktu (¢i produktit)
a ve jmenovateli je celkové pocatecni latkové mnozstvi. Uvazujme pribéh homogenni
reakce v idedlnim systému, af uz v plynné, kapalné nebo pevné fazi. Pak lze dokazat,
ze maximalni vytézek nastava v pripadé stechiometrické vstupni smési, tj. plati-li
n1,0 n

N20 vy

Je vhodné miti na paméti, ze Glohy maximalizace vytézku reakce a maximalizace stupné premény
reakce jsou odlisné. Abychom pochopili vyse uvedeny rozdil, uvedme si jednoduchy pfiklad. UvaZujme reakci
A(g) +B(g) — C(g)+ D(g), pticemz ve vstupni smési (A + B) je vyrazny prebytek latky B. Sami si
ukaZte, Ze chemickd pfeména latky A (kterd je v tomto pfipadé klicovou latkou!) bude téméF stoprocentni,
a tedy stupen premény bude prakticky jednotkovy, tedy maximalni. Vytézek je ale velmi maly, nebot latkové
mnozstvi produktu C nebo D je ,malé" Cislo ve srovnédni s celkovym vstupnim latkovym mnozstvim latek
A + B. Naopak, jak ukazeme dale v textu, namichate-li vstupni latky A a B ve stechiometrickém molarnim
poméru 1:1, bude vytéZzek maximalni, ale stupen premény nebude nabyvat maximalni hodnoty.

Piiklad. Uvazujme syntézu amoniaku (7.18) pfi teploté 700K (K = 8,165-107°) a pfi tlaku
15 MPa. V tabulce je uvedeno rovnovazné latkové mnozstvi amoniaku v zavislosti na vstupnim
slozeni, pficemz celkové pocatecni latkové mnozstvi je konstantni (nm, o + 1,0 = 4mol).
Maximalni vytézek 0,797/4 = 0,199 nastava pii stechiometrickém vstupnim latkovém poméru
vodiku ku dusiku rovném 3:1.

NH,,0/mol 0,5 1 2 2,5 3 3,5
NN, 0/mol 3,5 3 2 1,5 1 0,5
NNHs,rovn/mol | 0,120 0,277 0,600 0,733 0,797 0,663
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Po precteni oddilu 7.4 jste si jisté vSimli, Ze pii zméné nékteré reakéni podminky
(teploty, tlaku nebo vstupniho slozeni) se rovnovaha systému vzdy posune ur¢itym lo-
gickym smérem. Jestlize napt. je priubéeh plynné reakce doprovazen nartistem latkového
mnozstvi (tj. objemu), pak zvySeni tlaku vzdy posune rovnovahu zpét k vychozim 1at-
kam, tj. ptisobi proti zvySovani objemu. Tato chemicka obdoba fyzikalniho zédkona o akci
a reakci se nazyva le Chatelierav princip.

7.5 Aplikaéni cast

V predchozich oddilech jsme probrali obecné teoretické poznatky a nyni se budeme vé-
novat jejich aplikaci pii vypoc¢tu chemické rovnovahy jednotlivych praktickych systémii.
Postup je vlastné velmi jednoduchy. Do rovnovazné podminky (7.10) se (dle volby stan-
dardnich stavi jednotlivych latek castnicich se uvazované reakce) za aktivity dosadi
dle vztahu (7.11) nebo (7.12) nebo (7.13). Aktivita latky, kterd sama tvoii kondenzo-
vanou fazi, je rovna jedné. Poté se latkova mnozstvi jednotlivych latek vyjadii pomoci
rovnic latkové bilance (viz odd. 7.1). Pfipomenime, Ze pokud se objem systému pii che-
mické pfeméné neméni (reakce v nddobé s pevnymi sténami nebo reakce v kapalném
roztoku), pak lze uzit rovnice latkové bilance i pro parcialni tlaky ¢i koncentrace. Tim
ziskdme jednu rovnici pro jednu neznamou (zpravidla je to rozsah reakce), kterou pak

Fesime?.

7.5.1 Smér reakce

V nékterych pripadech neni nasim cilem stanoveni rovnovazného slozeni systému, ale
postaci nam stanovit smér reakce, tj. zda reakce bude probihat ve sméru k vyjchozim
latkam ¢i k produktiim. Tato tloha ma smysl v ptipadé, kdy vstupni smés obsahuje
vSechny latky uvazované v reakci. Podle ptehledu v tab. 7.1 je k ziskani odpovédi nutné
urc¢it znaménko hodnoty A,G,,. Ze vztahi (7.7), (7.8) a (7.9) plyne

Aer

k
BT = —InK +InJ]af (7.19)

=1

kde K je rovnovazna konstanta dané reakce a hodnoty aktivit jsou urceny ze vstupniho
slozeni (nejedna se tudiz o rovnovazné aktivity latek). Postup vypoétu ukdzeme na
prikladu.

Priklad. Oxidace kapalného cinu vodni parou ¢i redukce pevného oxidu cinatého vodikem
probiha dle reakce
Sn (1) + H,O (g) — SnO(s) + Ha (g)

kde obé kondenzované latky tvoii samostatné faze. Pro teplotu 928 K je rovnovazna konstanta
reakce rovna 0,435. Urcete, zda bude probihat oxidacni ¢i redukéni reakce, jestlize nad obéma

9Na seminaiich budete obvykle fesit jen takové tlohy, které vedou na linedrni & kvadratickou rovnici
pro nezndmy rozsah reakce. Jisté si povSimnete, Ze ¢asto jen mald zména zaddni (napf. stechiometricka
vstupni smés je nahrazena nestechiometrickou vstupni smési) vede na rovnici, kterou je jiz t¥eba Fesit
numericky.
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samostatnymi kondenzovanymi fazemi je plynnd smés HoO + Hy obsahujici 65 mol. % vodni
pary.

Kapalny cin i pevny oxid tvori samostatné kondenzované faze, jejich aktivita je tedy
rovna jedné. Podil aktivit plynnych slozek je roven (viz vztah (7.12)) poméru jejich molérnich
zlomku. Ze vztahu (7.19) pak plyne

AGy 0,35

RT — In 0,435 + In 0.65

= 0,213

Protoze hodnota A;Gy, je kladné, bude probihat reakce zprava doleva, tedy redukce SnO (s)
vodikem. Reakce bude probihat tak dlouho, dokud nebude splnéna rovnovazna podminka
A;Gyy = 0. Této podmince vyhovuji hodnoty ym, = 0,303 a ym,0 = 0,697. V tomto piipadé
neni rovnovazny stav (a tedy ani urceni sméru reakce) funkei tlaku, protoze reakce probiha
beze zmény celkového latkového mnozstvi plynné faze, tj. v(8) = 0. [ |

7.5.2 Reakce v plynné fazi

Pod timto nazvem budeme rozumét reakce, které kromé plynnych latek mohou navic
obsahovat jesté jednu ¢i vice jednoslozkovych kondenzovanych fazi, pficemz v plynné
fazi probiha chemicka preména, tj. slozeni plynné faze se méni béhem reakce. Prislusi
sem naprt. reakce

N2 (g) +3Ha(g) — 2NH;(g)
2C0O(g) — CO5(g)+C(s)
FeO (s1) + Ha(g) — Fe(se) + H20(g)

avsak nikoliv tzv. rozkladné reakce. Rozkladnym reakcim bude vénovan pfisti oddil.
Pro plynnou latku volime standardni stav ¢. 1 (°) a pro vyjadieni aktivity i-té plynné
latky (viz vztah (7.11)) volime obvykle tvar
n; P Pi

kde pfipomindme, Ze symbolem n(®) znac¢ime celkové latkové mnozstvi plynné faze. Pro
latku tvorici jednoslozkovou kondenzovanou fazi volime standardni stav ¢isté konden-
zované latky (°) (viz vztah (7.12)) a jeji aktivita je tedy rovna jedné.

Priklad. Uvazujme zajimavy industridlni pi¥ipad, kdy je tfeba zabranit neprichodnosti po-
trubi zpusobenou tvorbou sazi (tj. pevného uhliku). Oxid uhelnaty se vede potrubim, v némz
se udrzuje teplota 1300 K a tlak 202 kPa. Pfitom mize probihat reakce

2C0 (g) — COz(g) +C(s)

Kolik gramt sazi vznikne z 1 molu pfivadéného plynu? Jaké je nejmensi mnozstvi COqy ve
vstupni smési CO2 a 1mol CO, aby nedoslo k tvorbé sazi? Z termochemickych dat byla pro
teplotu 1300 K uréena hodnota A, G2 = 56,93kJ mol .

Ze vztahu (7.9) plyne hodnota rovnovazné konstanty K = 0,00515. Latkovou bilanci
napiseme v molech:
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latka  pocatecni stav rovnovazny stav poznamka
CO (g) 1 1-2¢
CO2 (g) 0 3
C (s) 0 19 nepfispiva do n(®
n(8) 1 1-¢

Ze vztaht (7.10) a (7.20) plyne

t
aco,ac  p*n®nco,

K p—
aco? pPnco?

kde ac = 1. Z rovnic latkové bilance pak plyne rovnice

1 -9

0,00515 = >
’ 2(1 - 2¢)

kterou lze snadno prevést na kvadratickou rovnici. Ta mé ve fyzikdlnim intervalu 0 < ¢ < 0,5
feseni £ = 0,0107. Odtud vyplyva, Ze z jednoho molu oxidu uhelnatého vznikne 0,0107 mol
C (s), tj. asi 0,12 g sazi. Rovnovazné sloZeni plynné smési je pravé ono optimélni sloZeni smési
CO a COaq, které musi byt vedeno potrubim, aby se zabranilo usazeninam sazi na jeho sténéch.
V rovnovazné smési uz nedochézi k chemické pfeméné (v nasem piipadé) plynné faze, a tedy
ani ke vzniku pevného uhliku. Na jeden mol CO musime tedy ve vstupni plynné smési pridat
¢/(1—2¢£) =0,0107/(1 —2-0,0107) = 0,0109 mol COs. [

7.5.3 Rozkladné reakce pevnych latek

Pti zahtivani fady pevnych latek dochézi k jejich rozkladu za vzniku plynnych produktii.
Pokud je produktem vice nez jedna plynna latka, pak plynna faze sice zvétsuje béhem
prubéhu reakce své latkové mnozstvi, avsak slozeni plynné faze se nemeéni, tj. nedochazi
k chemické pfeméné uvnitt plynné faze. Jako piiklad uvazujme reakce

CaCOs3(s;) — CaO (s9) + CO2 (g) (7.21)

nebo
NH,Cl(s) — NH;s(g) + HCl(g) (7.22)

kde na levé strané vystupuje pouze jedna kondenzovana latka jako jedina vstupni latka.
U prvni rozkladné reakce je v plynné fazi jen jedna latka a v piipadé rozkladu chloridu
amonného jsou hodnoty molarnich zlomki obou plynnych latek béhem celého pribéhu
reakce stejné (v pfipadé, ze plynna faze neobsahuje inertni slozku, napf. vzduch, pak
jsou rovny jedné poloviné).

Uvazujme reakci (7.21), kde CaCO3 a CaO tvoii samostatné pevné faze a jejich
aktivity jsou tedy jednotkové. Ze vztahu (7.10) a (7.11) plyne, Ze rovnovazna podminka
ma tvar

ACca0aCo Pco
K = 07002 aco, = St2 (7.23)
ACaCO3 D

kde K je rovnovazna konstanta reakce (7.21) a pco, je parcialni tlak COy v plynné fazi
(napt. ve vzduchu). Podil tlakl na pravé strané nazyvame relativnim parcidlnim tlakem
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COg. Z vyse uvedeného vztahu (7.19), ktery ma v tomto pfipadé tvar

ArC;m Pco
RT = — ln K + ln thQ

lze snadno odvodit interpretaci této rovnovazné podminky. Uvazujme na pocatku pouze
pevny CaCOs. Je-li relativni parcialni tlak CO, v plynné fazi mensi nez je hodnota rov-
novéazné konstanty K (tj. A,Gy < 0), pak dochazi k rozkladu uhli¢itanu vapenatého (a
tedy ke zvySovani parcialniho tlaku CO,), dokud bud neni dosazeno platnosti vyse uve-
dené rovnovazné podminky, nebo nedojde k tplnému rozkladu uhli¢itanu vapenatého.
V pripadé, ze relativni parcialni tlak COs v plynné fazi je vétsi nez hodnota rovnovazné
konstanty, pak k rozkladu uhli¢itanu vapenatého nedochazi.

Zcela analogické vztahy plati i pro reakei (7.22), kde rovnovazna podminka mé tvar

K =

2
UNH;GHCI _ PNH; PHCL _ <pHCl> (7.24)

(NH,CI pst pst P

nebot parcilni tlaky obou plynnych latek jsou béhem chemické pfemény systému stejné.
Pokud bychom vhodili kousek pevného chloridu amonného do nadoby a uzavteli ji, pak
k jeho rozkladu dochézi tak dlouho, dokud bud neni splnéna rovnovazna podminka
(7.24) (pfedpokladame, Ze na pocatku jsou parcialni tlaky obou plynnych latek nulové),
nebo nedojde k tplnému rozlozeni chloridu amonného.

Diilezitym pojmem je rozkladna teplota ¢i presnéji feceno normalni rozkladna
teplotal®. Je to takova teplota, pii které je tlak vznikajicich plynnjch produktt roven
normalnimu, tj. standardnimu tlaku 101,325 kPa'!. Ze vztaht (7.21) a (7.23) plyne, ze
rozkladnd teplota uhli¢itanu védpenatého je takové teplota, pro kterou je pco, = p™,
a tedy rovnovazna konstanta této rozkladné reakce je rovna jedné, tj. A,GS = 0 (viz
(7.9)). Analogicky ze vztahu (7.22) a (7.24) plyne, Ze pro rozkladnou teplotu chloridu
amonného plati pxu, +puct = p**. Rozkladnou teplotu chloridu amonného mitizeme tedy
urcéit z rovnice K(T) = 0,25 = A,GS, = —RT1n0,25, protoze pii atmosférickém
tlaku jsou parcialni tlaky obou plynnych latek rovny poloviné tohoto tlaku. PTi vypoctu
rozkladné teploty musime znat teplotni zavislost standardni reakéni Gibbsovy energie,
viz odd. 7.3.3.

7.5.4 Reakce bez plynné faze

U kondenzovaného systému zanedbavame vliv tlaku na rovnovazny stav. Zde se omezime
na pripad dulezity napf. v metalurgii, kdy kazda kondenzovana latka, ktera se ticastni
reakce, tvori samostatnou fazi. Jako piiklad uvedme reakci

Fe3Oy (s1) + Fe(s2) — 4FeO (s3) (7.25)

10Normalni rozkladna teplota je obdobou normaélni teploty varu kapaliny, tj. teploty, pii které vie
kapalina za atmosférického tlaku. I v tomto pfipadeé je tlak vznikajicich par roven atmosférickému tlaku
a dochazi k fazové preméné v celém objemu kapalné faze. S rozkladnou teplotou pevné laitky mame
mnohem mensi zivotni zkuSenosti, protoze se jedna obvykle o vysokou hodnotu. Normalni rozkladné
teplota CaCOj (s) je 882°C. Jednou z vyjimek jsou cukraiské kvasnice (NH4)2COj3 s rozkladnou tep-
lotou 58°C.

11V téchto skriptech jsou terminy normdini tlak, standardni tlak a atmosféricky tlak identické. V li-
teratuie se nékdy jako standardni tlak uvazuje 1 bar = 100 kPa.
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Obr. 7.2: Zavislost G na rozsahu reakce u systému tvoreného jednoslozkovymi kondenzova-
nymi fazemi

Aktivita latek je pak jednotkova a z rovnovazné podminky (7.10) vyplyva téz jednotkova
hodnota rovnovazné konstanty. To znamend, Ze teplotu, pfi které jsou v rovnovaze (a
tedy v systému piitomny) vSechny t¥i faze, uréime z rovnice

K(T)=1 coz je ekvivalentni rovnici A,G; (T) =0 (7.26)

Pro tento typ reakci nemé zavislost Gibbsovy energie na rozsahu reakce ryze konvexni
pribéh s bodem minima uvnitt fyzikalni oblasti, jak to bylo znédzornéno na obr. 7.1.
Protoze aktivity jsou jednotkové, ze vztahi (7.5) a (7.7) plyne

oG .
<3€>T = AG2 (7.27)

Protoze standardni reakéni Gibbsova energie A, G?, je pfi zvolené teploté vzdy konstan-
tou, je Gibbsova energie systému linedrni funkci rozsahu reakce £. Situace je znazornéna
na obr. 7.2. Pro zvolenou teplotu mohou nastat tii pripady:

1. T =T, A,G;, > 0. Gibbsova energie je rostouci funkci rozsahu reakce. Rovno-
vazny stav se realizuje v bodé & = &in.

2. T =15, A,G;, = 0. Gibbsova energie je konstantni funkci a jeji hodnota nezavisi
na hodnoté rozsahu reakce. VSechny latky jsou pritomny v rovnovazném stavu.
Zmnalost pouze intenzivnich proménnych neumoznuje v tomto pripadé stanoveni
latkového mnozstvi jednotlivych latek. K tomu by bylo tfeba zadat hodnotu
néjaké velic¢iny, kterd je nekonstantni funkci rozsahu reakce (napf. objem nebo
entalpie).

3. T =1T;, A/GS, < 0. Ze vztahu (7.27) vyplyva, ze Gibbsova energie je klesajici
funkci rozsahu reakce. Rovnovazny stav se realizuje v bodé minima Gibbsovy
energie, tj. v bodé & = &pax.

Vsimnéte si, ze v prvnim a tfetim pfipadé se rovnovaha realizuje v krajnim bodé

defini¢niho intervalu rozsahu reakce, coz je podstatny rozdil oproti situaci na obr. 7.1,
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kde se rovnovazny stav realizuje ve vnitfnim bodé defini¢niho intervalu rozsahu reakce.
Postup vypoctu oziejmime na nasledujicim ptikladu.

Priklad. Vypoctéte, pii jaké teploté mohou spolu koexistovat tfi pevné faze Fe, FeO a FezOy4.
Uréete rovnovazny stav systému, jehoz chemickd pfeména je popsana reakci (7.25), pfi teplo-
tach 800 K a 900 K, jsou-li na pocatku vzdy dva moly FesO4 a tii moly Fe. V termochemickych
tabulkéach jste nalezli idaje uvedené v nasledujici tabulce

laitka  AgG2 (800K)/(kJmol™!)  AyGe (900K)/(kJ mol~t)

Fe (s) 0 0
FeO (s) —211,76 —205,17
Fe;04 (s) 848,54 818,45

Rovnice latkové bilance pro reakci (7.25) maji tvar

latka  pocatecni stav rovnovazny stav

F6304 2 2— 5
Fe 3 3-¢
FeO 0 4¢

kde rozsah reakce ¢ lezi v intervalu (0; 2). Z dat uvedenych v tabulce lze vypocitat standardni
reakéni Gibbsovu energii reakce (7.25) pro obé teploty

AGE (800K) =
AGE(900K) =

4-(—211,76) — (—848,54) = 1,50kJ mol~!

4-(—205,17) — (—818,45) = —2,23 kJ mol !

Z uvedenych hodnot a predchozich avah vyplyva, ze pii teploté 71 = 800K chemicka pie-
ména systému vibec neprobihd, tj. poc¢ateéni stav je zaroveri i stavem rovnovaznym, nebot
rovnovazny stav se realizuje v bodé £ = 0. Naopak pfi teploté T3 = 900K se rovnovazny
stav realizuje v bodé€ £ = 2mol a v rovnovaze je jeden mol Fe a osm molid FeO. Metodou
linearni interpolace 1ze urcit, ze podminka soucasné koexistence (7.26) vSech tii pevnych fazi
je splnéna pro teplotu 75 = 840 K. [ ]

V predchozim prikladu jsme se poprvé setkali s nespojitou zavislosti rovnovazného
stavu na reakcénich podminkach, protoze jakkoliv mald zména teploty miize za urcitych
podminek zptisobit zasadni zménu rovnovazného stavu.

7.5.5 Vypocet rovnovazného stavu za konstantni teploty a
objemu

A7 dosud jsme pii prubéhu reakce predpokladali konstantni teplotu a tlak, pro které
jsme z II. véty termodynamické odvodili rovnovazny vztah (7.10), kde rovnovazna kon-
stanta se ur¢i z rovnice (7.9). Tyto podminky jsou obvykle splnény v pritocnych reakto-
rech. V technologické praxi se vSsak mohou vyskytovat i jiné sady reakénich podminek
(napft. konstantni teplota a objem nebo konstantni tlak a adiabaticky déj). V tomto
oddile se budeme zabyvat vypoctem rovnovazného stavu systému, ve kterém probiha
jedna chemické reakce za konstantni teploty a objemu (reakce v nddobé s pevnymi a
dokonale tepelné vodivymi sténami).
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Budeme uvazovat reakci, ve které vystupuje alesporn jedna plynna latka, nebot
jen v tom piipadé muzeme obdrzet vyznamny rozdil mezi vysledky pro izotermicky-
-izobaricky a izotermicky-izochoricky systém. V rovnovazném stavu je konstantni tep-
lota, tlak, objem i sloZeni systému. Jde tedy o to najit takovou hodnotu tlaku, aby
vypocet za dané konstantni teploty a tohoto tlaku vedl k rovnovaznému stavu, kte-
rému pfislusi pozadovand hodnota objemu. Podle vztahu (7.16) obsahuje rovnovazna
podminka ¢len p/(n'® p*). Ze stavové rovnice idealniho plynu lze za tento ¢len dosa-
dit vyraz RT/(p*V). ReSenim takto vzniklé rovnice ziskdme hodnotu rovnovézného
rozsahu reakce, z ni spo¢teme hodnotu n(® a poté ze stavové rovnice idealniho plynu
vypocteme rovnovaznou hodnotu tlaku. Postup osvétlime nasledujicim prikladem.

Priklad. Vezmeme v laboratofi (20 °C, atmosféricky tlak) nddobu s pevnymi sténami (napf.
autokldv) o objemu 1dm?. Otevieme ji, vlozime do ni jeden gram pevného chloridu amonného
a uzavieme. Poté nadobu vytemperujeme na teplotu 600 K. Jaky bude rovnovazny tlak uvnitf
nadoby? Zbyde néjaké mnozstvi pevného chloridu v nadobé? Rovnovazné konstanta disociace
pevného chloridu amonného (7.22) pii 600K je 0,0836. Zanedbejte objem pevné faze oproti
objemu plynné faze.

Ze stavové rovnice idealniho plynu vypocteme, ze v uzaviené nadobé se nachazi 0,0416 mol
inertniho vzduchu. Jeden gram NH4Cl je 0,0187 mol. Z latkové bilance

latka pocatecni stav rovnovazny stav poznamka
NH,CI (s) 0,0187 0,0187 — ¢ nepiispiva do n(®
NH;3 (g) 0 3
HCI (g) 0 3
vzduch (g) 0,0416 0,0416
n(® 0,0416 0,0416 + 2¢

a vztahu (7.16) plyne rovnovazna podminka

RT\? ,
0,0836 =
’ <pStV> ¢

Resenim této rovnovazné podminky je & = 0,00587 mol. Dosazenim do rovnic latkové bilance
zjistime, Zze v nddobé bude stéle jesté zbyvat 0,0128 mol, tj. 0,69g NH4Cl(s). Z hodnoty
celkového latkového mnozstvi plyni n(8) = 0,05334 mol a ze stavové rovnice idealniho plynu
plyne rovnovaznéa hodnota tlaku p = 0,05334 - 8,314 - 600 / 1 = 266,1 kPa. [ |

7.5.6 Reakce ve zfedénych vodnych roztocich elektrolyti

V nasledujicich oddilech se budeme zabyvat vypoctem chemickych rovnovah ve ztedé-
nych vodnych roztocich, kde rozpusténé latky castecné nebo tplné disociuji na ionty.
Jestlize rozpusténa latka je v roztoku (nezavisle na jeji vstupni koncentraci) pfitomna
pouze ve formé iontl, pak hovorime o silném elektrolytu. Pozadavek uvedeny v za-
vorce zdivodnime pozdéji. Jinymi slovy feceno, latka je silnym elektrolytem, jestlize
v roztoku nejsou pritomny nedisociované molekuly latky. V pripadé c¢astecné disociace,
tj. latka je v roztoku pritomna jak v nedisociované formé, tak i ve formeé iont, hovofime
o slabém elektrolytu. Klasickymi priklady silnych elektrolytt ve vodé jsou kyselina
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chlorovodikova, kyselina sirova, hydroxid sodny, hydroxid draselny, prakticky veskeré
soli (fidkou vyjimkou je napf. HgCly a samoziejmé komplexni slouceniny) apod. I kdyz
nékteré soli jsou velmi maélo rozpustné ve vodé (napf. siran barnaty a fada dalsich),
presto jsou silnymi elektrolyty. Dtlezité je, Ze vodny roztok (napf. siranu barnatého)
neobsahuje nedisociované molekuly téchto latek. Slabymi elektrolyty ve vod€ jsou napft.
organické kyseliny (mravenci, octova, propionova), déale napt. kyselina uhli¢ita, fosfo-
recna, borita, ze zasad pak napft. hydroxid amonny. Slabym elektrolytem je také voda,
ktera castecné disociuje dle reakce

H,0 — H*+ OH- (7.28)

Nyni je nutné ucinit dileZitou imluvu. Vodikovy kation HT je vlastné proton, ktery ne-
muze samostatné existovat v roztoku a je vzdy vazan na nedisociovanou vodu ve formeé
kratkodobé Zijicich iont!? H3OT, H;O, " atd. ProtoZe pro termodynamické tivahy neni
tato skutecnost dulezitd, budeme pouzivat jednoduchy zapis HT védomi si jeho nepres-
nosti.

Ptipomenme, ze ve vSech oddilech pracujeme s aproximaci idealniho roztoku, viz
odd. 7.2.3.

Protoze se jedna o studium chemické premény v kapalné fazi, neuvazujeme vliv
tlaku. Pokud nebude feceno jinak, budeme vidy uvazovat konstantni teplotu 25°C13.

7.5.7 Disociace slabych elektrolyta

Zda dana latka je silnym ¢i slabym elektrolytem, zavisi nejen na latce samé, ale téz
na rozpoustédle. I kdyz se v tomto oddile budeme zabyvat pouze vodnymi roztoky, je
vhodné védét, ze napf. kyselina octova se v roztoku kapalného amoniaku chova jako
silné kyselina (tj. uplné disociuje), Ze anilin v roztoku bezvodé kyseliny octové je silnou
zasadou atp.

Pro vodu volime standardni stav ¢isté kondenzované latky (°, viz standardni stav
¢. 2 a vztah (7.12)) a jeji aktivitu budeme povazovat za rovnu jedné (nebof molarni
zlomek rozpoustédla je prakticky roven jedné). Pro rozpusténé latky (nedisociovany
elektrolyt & ionty) volime standardni stav nekoneéného zfedéni (I, viz standardni stav
¢. 3 a rovnice 7.13). Postup vypoctu si osvétlime na nasledujicim piikladu:

Piiklad. Rovnovazna konstanta disociace (neboli disociaéni konstanta) kyseliny octové

pii 25°C je 1,75-107°. Pro tuto teplotu urcete stupeii piemény (neboli stupen disociace)

kyseliny octové pii vstupnich koncentracich'? kyseliny octové Ckys,0 = 0,001 a 0,01 mol dm™3.
Disociace kyseliny octové probihda dle reakce

CH;COOH — CH3COO~ +HT (7.29)

12H;07" se nazjvé oxoniovy nebo hydroniovy kation.

13Casto se hovofi o tzv. pokojové teploté. Piesnéjsi vymezeni teploty neni nutné, nebot v teplotnim
intervalu cca 20 az 25°C je obvykle teplotni zavislost rovnovaznych konstant elektrolytickych reakci
zanedbatelna.

14Ng&kdy se v literatufe hovoii o analytické koncentraci.
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a tedy rovnice latkové bilance maji tvar

latka pocateéni stav rovnovazny stav
CHgCOOH Ckys,0 Ckys,0 (1 — a) (7.30)
CH3COO~ 0 Ckys, 00
Ht 0 Ckys,0Q0
kde o je stupeti disociace®. Rovnovaznou podminku (7.10) lze pak zapsat jako
2
5 — %cHzc00~ @t _ CoHgcoo~ fut 1 Ckyspo” 1 (7.31)

ACH3;COOH ccH;cooH €t 1—a ¢t

Vynéasobenim levé i pravé strany vyrazem (1 — «) obdrzime kvadratickou rovnici pro nezndmy
stupeii pfemény «. Pro vstupni koncentraci cyyso = 0,001 mol dm™3 vyjde o = 0,124 a pro
Ckys,0 = 0,01 mol dm™3 vyjde a = 0,041. [ |

V praxi se obvykle z divodu jednoduchosti zapisu vynechava v rovnovazné pod-
mince standardni koncentrace ¢ = 1moldm™3. Je ovSem nutno miti na paméti, Ze
za koncentraci je nutné dosazovat v jednotkich moldm=3. Z pedagogickych diivodt se
budeme i nadale drzet korektniho zapisu rovnovazné podminky.

7.5.8 Iontovy soucdin a vypocet pH

Dulezitou soucasti vypoc¢ti vlastnosti ziedénych roztoku elektrolytt je vypocet pH,
které je definovano znamym piredpisem

pH = —log ay+

jenz za predpokladu platnosti aproximace idedlniho roztoku (viz odd. 7.2.3) a vztahu
(7.13) prechézi na

CH+

pH = —log

Cst

Pfipomenime, %e symbolem log znac¢ime dekadicky logaritmus. Déale definujme iontovy
soucin vody K, coz je historicky nazev pro rovnovaznou konstantu disociace vody
(7.28). Tontovy soucin vody K, pro teplotu 25°C je 10~'*. Koncentrace vodikovych a
hydroxylovych iontd ve vodnych roztocich musi tedy pii teploté 25°C vzdy spliiovat
podminku

- 1
1074 = THAoH Cu+Con- 17 (7.32)
aH,0 ()

Protoze v ¢isté vodé plati cy+ = cop-, je koncentrace vodikovych iontt pii 25 °C rovna

cpr = 107" moldm ™3

Hodnota pH pro ¢istou vodu pti teploté 25°C je tedy rovna sedmi. Je-li pH < 7, tj.
koncentrace vodikovych iont je vétsi nez v Cisté vodé, hovorime o kyselém prostiedi,

15Vliv disociace vody zde zanedbavame, blize viz nasledujici oddil.
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v opacném pripadé, tj. koncentrace hydroxylovych iontt je vétsi nez v Cisté vodé, ho-
voiime o zasaditém (alkalickém) prostiedi.

Pti vypoctech pH je vzdy nutnd urcita opatrnost. Ukazme si to na nasledujici tloze.
Polozme si otazku, jaka je hodnota pH vodného roztoku HCI pii 25°C o vstupni kon-
centraci 0,01 mol dm~3? ProtoZe kyselina chlorovodikova je silny elektrolyt, a tedy tiplné
disociuje na ionty, je pH rovno dvéma. Je-li vstupni koncentrace rovna 104 mol dm ™3,
pak pH je rovno ¢tyfem. Je-li v8ak vstupni koncentrace rovna 1072 moldm~3, pak pH
neni devét ale sedm, nebot hlavnim zdrojem HT iont neni v tomto piipadé disociace
kyseliny chlorovodikové ale disociace vody (7.28). Vliv disociace vody lze obvykle za-
nedbat, jestlize se hodnota pH vyrazné lisi od sedmicky. V pripadé, ze ocekavame, ze
hodnota pH zkoumaného systému je ,blizka” sedmi, je nutno uvazovat vliv disociace
vody. V dalsich ivahach budeme implicitné predpokladat, ze vstupni koncentrace elek-
trolytu je natolik vysokd, Ze plati bud pH < 6 nebo pH > 8, tj. Ze miiZzeme zanedbat
vliv disociace vody.

Zatimco stanoveni hodnoty pH vodného roztoku jednosytné silné kyseliny nebo jed-
nosytné silné zasady je jednoduchou zalezitosti, pro vypocet hodnoty pH slabych elekt-
rolytt jsou v literatufe tabelovany tzv. konstanty kyselosti (angl. acidity constants).
Konstanta kyselosti je rovnovaznou konstantou reakce, kterd v pripadé jednosytné ky-
seliny HA maé stejny tvar jako jeji disocia¢ni reakce

HA — A~ +H (7.33)

Jako priklad je mozné uvést disocia¢ni reakci kyseliny octové (7.29). Rovnovéaznou hod-
notu koncentrace vodikového kationtu pak ziskame fesenim rovnovazné podminky (7.31)
s vyuzitim rovnic latkové bilance (7.30). Zatimco kyselina je latka, kterd pfi disociaci
uvolnuje vodikovy kation, zasada ho dle reakce

B+H" — BH' (7.34)

spotfebovava. Jako priklad mizeme uvést roztok etylaminu ve vodé, tj. B = CoH;NH,.
Dle dohody je konstanta kyselosti rovnovaznou konstantou reakce, kde vodikovy kationt
vzdy vystupuje na pravé strané reakce, tj. rovnovaznou konstantou bud reakce (7.33)
nebo rovnovaznou konstantou reakce

BHY — B+HT

ktera je opacné k reakci (7.34). Nékdy se misto pojmu konstanta kyselosti uziva v prv-
nim piipadé (u kyseliny) pojem disocia¢ni konstanta kyseliny a v druhém piipadé
(u zésady) pojem disociaéni konstanta kyseliny konjugované k dané zasadé.

Priklad. Jako ilustracni ptiklad spo¢téme pH vodného roztoku ethylaminu p¥i vstupni kon-
centraci 0,01 moldm—2 a pokojové teploté. Konstanta kyselosti (disociaéni konstanta konju-
gované kyseliny) je rovnovaznou konstantou reakce

CoHsNHY — CoHsNHp + HT (7.35)

a jeji hodnota je rovna 1,6-1071L,

V defini¢ni rovnici konstanty kyselosti (7.35) mame vychozi latku vpravo. Pro odvozeni
bilanénich rovnic si proto predstavime, zZe jsme obé strany rovnice zaménili. Vodikovy kationt
se vSak tcastni i disociace vody (7.28), misto jeho nezndmé koncentrace proto zatim napiseme
jen cp+.
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latka pocatecni stav rovnovazny stav
CoHsNH»o 0,01 0,01 —¢
CoH;NHZ 0 £

HT 0 Crr+

OH~ 0 E+cegt = ¢

V piipadé urceni koncentrace OH™ jsme vyuzili podminku elektroneutrality roztoku

CoH~ = CcousNH; T CHY

Vzhledem k dostatecné vstupni koncentraci ethylaminu lze ocekavat, ze roztok bude zasadity,
a proto koncentraci vodikového kationtu lze v této rovnici zanedbat, cp+ < &, coz ovSem
musime pozdéji oveérit z vysledné hodnoty. Koncentraci ¢+ vSak nelze zanedbat v rovnici pro
rovnovahu. Vypocéteme ji z rovnice (7.32):

10—14 10—14

~
~

(7.36)

CH+ —
€oH~ 3

Nyni jiz mdme vSechny ingredience pro dosazeni do rovnovazné podminky (7.35)

L 6.10-11 — CCaHsNH 1 (0,01—¢)-107H

St 2
CCoHsNH ¢ 3

Resenim této rovnice je ¢ = 2,21-1073. Dosazenim do rovnic latkové bilance a (7.36) ziskame
rovnovazné hodnoty

CCQH5NH§r = 2721.1073 CCyH5NHy = 7779'1073 g+ = 4,53'10712

7 posledni rovnice pak obdrzime pH=11,34. Déle je z uvedenych hodnot ziejmé, zZe zanedbani
koncentrace vodikového kationtu v podmince elektroneutrality bylo korektni. [ |

Problematikou stanoveni pH vicesytnych kyselin ¢i zasad se nebudeme zabyvat. Ob-
vykle totiz popis chemické premény takového systému vyzaduje vice chemickych reakci,
nebot disociace probihd ve vice stupnich. Na rozdil od slabych elektrolytu v pfipadé sil-
nych elektrolyt (napf. HySO4) probiha disociace v prvnim stupni tplné, nebot roztok
neobsahuje nedisociovanou molekulu silného elektrolytu.

Zavérem tohoto oddilu zminime jednu dilezitou vlastnost vétsiny slabych elektro-
lytd. Tou je vyrazné zvyseni hodnoty stupné disociace pii limitné malé vstupni koncen-
traci elektrolytu (tj. ze pfi ,dostateéné” nizké vstupni koncentraci se vétsina slabych
elektrolytt chova jako silny elektrolyt). Bez ijmy na obecnosti uvazujme jednosytnou
slabou kyselinu HA, kterd disociuje dle reakce (7.33) a jejiz vstupni koncentrace cga o
je natolik mald, Ze dominantnim zdrojem HT iontl je disociace vody (7.28). Rovnice
latkové bilance pak maji tvar

latka pocatecni stav rovnovazny stav
HA CHA,0 caao(l — )
HT 1077 1077 + CHA 0O = 10~

A~ 0 CHA,0(
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kde « je stupen disociace. Rovnovazny vztah (7.10) lze pak za této podminky zapsat
jako

K — ag+ap-  CH+CA- . i o 107"« . i
AHA CHA cst 1—a cst
kterou upravime do tvaru
«
K107 ¢ = 1—a pro cruao — 0
—

Pro vétsinu slabych elektrolytt je disocia¢ni konstanta K vétsi nez 107°, tedy na levé
strané této rovnice je ¢islo vétsi nez 100, a proto o > 0,99. Vétsina slabych elektrolyti
se tedy pri dostatecné nizkych vstupnich koncentracich chova témér jako silné elek-
trolyty, tj. roztok prakticky neobsahuje nedisociovanou molekulu elektrolytu.'® Proto
v definici silného elektrolytu pozadujeme tiplnou disociaci na ionty pfi jakékoliv vstupni
koncentraci elektrolytu.

7.5.9 Soucin rozpustnosti

Sil kyseliny a takové zdsady MeOH, kde Me je alkalickym kovem (pfedevsim sodik,
draslik a lithium), je dobfe rozpustné ve vodé (napf. NaCl, KCI, Na,SO,, CH3COONa
atd.). Jakmile opustime sloupec la v periodické tabulce prvki, dostavame se do oblasti
maélo rozpustnych soli, jako napt. BaSO,4, PbSO,4, AgCl nebo Zn3(AsOy,)s. Tyto soli si
ponechavaji vlastnost silného elektrolytu, tj. v roztoku jsou piitomny pouze ve formé
iontl, avsak koncentrace iontti vzniklych rozpusténim soli je velmi mala. Mezi méalo
rozpustné silné elektrolyty patii i fada pevnych hydroxidi kadmia, kobaltu, médi, ze-
leza, manganu, niklu, olova, zinku atd. Systém tedy kromé vodného roztoku obsahuje
téz pevnou nerozpusténou latku. Rozpoustéci reakci mizeme zapsat ve formé

K, A, (s) — vKEOT 4 Al (7.37)

kde K resp. A je symbol pro kationt resp. aniont, K%+ znaéf kationt o 2x kladnych
nabojich, A®*)~ aniont o zx zaporngch nébojich. Symboly vk resp. va znadi stechio-
metrické koeficienty kationtu resp. aniontu. Protoze roztok je navenek elektroneutralni,
plati

VKZK = VAZA

Jako priklad mtzeme uvést disociaci arseni¢nanu zinec¢natého ve vodeé
Zl’lg (ASO4)2 — 3 ZH2+ +2 ASOii

Rovnovazna podminka ma pak tvar

(ak)"™ (ap)"™ ()™ ()™ 1

K = .
ags) (c)

V=1UK +Va (7.38)

kde ax resp. aa je aktivita kationtu resp. aniontu v nasyceném (rovnovazném) roz-
toku. Protoze pro pevnou jednoslozkovou fazi volime standardni stav ¢isté kondenzované

16Jako v témér kazdém pravidle i tady existuji vyjimky. Je to napf. kyselina chlorné, kde K =
5,6-1078, & kyselina kyanovodikova, kde K = 4,8-10710,
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latky, je aktivita a(s) nerozpusténé soli rovna jedné. Rovnovazna konstanta K reakce
(7.37) se z historickych diivodi nazyva souin rozpustnosti, nebot na pravé strané
rovnovazné podminky vystupuje soucin (relativnich) koncentraci kationtu a aniontu
umocnénych na pfislusné stechiometrické koeficienty. Vypocet rozpustnosti budeme de-
monstrovat v nasledujicim prikladu.

Priklad. Stanovte rozpustnost pevného BaSO4 pii 25°C
a) v Cisté vodé,
b) ve vodném roztoku NaCl o koncentraci 0,01 mol dm~3,
¢) ve vodném roztoku H2SO4 o koncentraci 0,01 mol dm~3.

Souéin rozpustnosti siranu barnatého pii této teploté je 1,0-1010.

ad a) Siran barnaty disociuje ve vodném roztoku dle rovnice
BaSO; — Ba’" + 802~

Ze vztahu (7.38) plyne rovnovazna podminka

1

L (7.39)

—10 __
10 = Cpa2+ - Csoi—

Vezméme nejprve jako rozpoustédlo ¢istou vodu. Oznacime-li symbolem ¢ latkové mnozstvi
rozpusténého siranu v jednom litru roztoku, pak plati

=€ g =€
Rovnovazna podminka (7.39) pak ma tvar
10710 = ¢2 — ¢ =10"°moldm—3

Rozpustnost BaSOy v &isté vodé pii 25°C je 1,0-107° moldm ™3, tj. 2,33-1073 gdm 3.

ad b) Jako druhy pfipad uvazujme rozpustnost siranu barnatého ve zfedéném vodném
roztoku NaCl, tj. v roztoku neobsahujicim ionty rozpusténého siranu barnatého. Rovnice 1at-
kové bilance i rovnovazna podminka jsou stejné jako v pfipadé, kdyz byla rozpoustédlem
pouze Cistd voda. Experimentalni zkusenosti nam vsak fikaji, Ze rozpustnost by v tomto pii-
pad€ méla byt asi o 20 az 30 procent vyssi. Vysvétleni naleznete v Zavérecnych pozndmkéch,
odd. 7.6.

ad c) Uvazujme nyni, Ze siran barnaty rozpoustime ve vodném roztoku kyseliny sirové o
koncentraci 0,01 mol dm™3. Protoze kyselina sirova je silny a ve vodé dobie rozpustny elekt-
rolyt, maji rovnice latkové bilance tvar'?

latka  pocatecéni stav rovnovazny stav

H5SO0, 0,01 0
Ba2t 0 £
SO;~ 0 0,01+ ¢

17Disociace do druhého stupné ve skute¢nosti neni Gplna.
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V tomto piipadé ocekavame vyrazné mensi rozpustnost BaSO4, nebot v roztoku je jiz pfitomen
jeden z produktd disociace této latky. Miazeme tedy pséat 0,01 + & ~ 0,01. Z rovnovazné
podminky (7.39)

10710 =0,01¢ (7.40)

plyne £€=1,0-10"8 moldm~3. Rozpustnost siranu barnatého v uvazovaném vodném roztoku
kyseliny sirové je tedy o tfi fady nizsi nez v ¢isté vode. 18 |

7.6 Zavérecné poznamky

Pravé jste docetli kapitolu o vypoctu rovnovazného stavu systému, ve kterém miize
probihat chemickd preména. Vérime, ze vétsiné z vas se zdala srozumitelna a jednodu-
cha. Je vSak treba zdiraznit, Ze se jedna o tvodni text, ve kterém je pouzito mnoho
aproximaci a zjednoduseni, které v technické praxi plati jen v omezené mite. Zminme
se jen velmi strucné o hlavnich z nich.

Predpokladame pribéh jen jedné chemické reakce. V technologické praxi se mo-
hou fesit pripady, kdy chemickou preménu systému charakterizuji stovky nezavislych
chemickych reakci (jedné se o systémy, které obsahuji mnoho latek, nebot pocet neza-
vislych chemickych reakci popisujicich chemickou preménu systému je pfimo tmérny
poctu uvazovanych latek).

Predpokladame idealni chovani plynné faze. P¥i vypoctu rovnovaznych stavi syn-
tézy amoniaku nebo methanolu, které se provadéji za tlakti desitek MPa, by tento
predpoklad zptsobil chybu az 10 procent ve vypoctené hodnoté stupné premény. Pri-
tom jen zvyseni vytézku o desetiny procenta predstavuje u téchto ,megatunovych”
reakci zna¢né mnozstvi vyrobeného produktu.

Predpokladame idedlni chovani kapalnych ¢i pevnych roztok, tj. jednotkové hod-
noty aktivitnich koeficientii v roztocich neelektrolytii i elektrolytt, i kdyz to je pro
mnoho roztoki velmi hruba aproximace.

Vynechali jsme i problematiku reakci ve zfedénych roztocich neelektrolyti (napf.
hlinik a kyslik jsou rozpustény v roztaveném zeleze a dochézi k reakci za vzniku pev-
ného oxidu hlinitého). Zminujeme se sice o zfedénych roztocich elektrolyti, ale zane-
dbavame neidealitu roztoku, ktera je vyznamna, protoze sily iont—iont jsou silné. Praveé
tato aproximace zpusobuje neshodu mezi vypoctem a experimentem, jak bylo zminéno
v poslednim piikladé b) pfedchoziho odd. 7.5.9.

Pokud byste se chtéli vice o téchto vécech dozvédét, pokracujte v magisterském
kurzu Fyzikdlni chemie.

......

rovnovahu smérem k vychozim latkdm, plati pouze v pfipadé, Ze rozpoustéci reakce (7.37) je domi-
nantni reakci. Napt. rozpustnost AgCl je , prekvapivé“ rostouci funkci koncentrace HCI ve vodé, nebot
prebytek chléru umoziiuje vznik stabilnich iontd typu AgCly, AgClgf.



174 KAPITOLA 7. CHEMICKA ROVNOVAHA



Kapitola 8

Elektrochemie

Soustavy obsahujici kromé nenabitych ¢astic téz Castice elektricky nabité maji nékteré
vlastnosti zcela analogické soustavam tvorenym vyhradné nenabitymi casticemi, ale
maji téz fadu zvlastnosti. Studiem takovych soustav se zabyva elektrochemie. Pod timto
pojmem se rozumi

1. studium roztoku elektrolyt, popt. jejich tavenin

(a) v rovnovazném stavu, jimz se zabyva nauka o elektrolytické disociaci; vzhle-
dem k jeji dtilezitosti pro vSechny chemické obory a izké souvislosti s che-
mickymi rovnovahami byla tato oblast zarazena do predchozi kap. 7 o che-
mickych rovnovahach,

(b) pfi priichodu elektrického proudu — této problematice bude vénovana kapi-
tola o elektrolytické vodivosti v magisterském kurzu,

2. elektrické a energetické aspekty jevii probihajicich na sty¢né plose mezi tuhou a
kapalnou fazi, které budou predmétem této kapitoly.

O rozvoj elektrochemie se vyznamneé zaslouzil Michael Faraday. Roku 1813 nastoupil
Faraday ve svych 22 letech (do té doby knihafsky ucer) jako laborant do Kralovského
institutu a v nasledujicich letech provedl fadu vyzkumii, které polozily zaklady elektro-
chemie a nauky o elektromagnetismu. Pti studiu rozkladu roztokt soli, kyselin a zasad
elektrickym proudem vytvoril elegantni, dosud pouzivané nazvoslovi.

8.1 Zakladni pojmy

Schopnost vedeni elektrického proudu je omezena pouze na latky, které Faraday nazval
vodice a podle zptisobu vedeni proudu je rozdélil do dvou skupin:

1. Vodi¢e prvni t¥idy (vodice elektronové), jejichz schopnost vést elektricky
proud je dana existenci volné pohyblivych elektronii uvnitt kovové mrizky, tvo-
fené kationty. Vodice prvni tfidy se priichodem proudu neméni a jejich elektricky
odpor zpravidla stoupé se vzristajici teplotou. Patii sem predevsim kovy, uhlik,
nékteré oxidy a sulfidy kovi. Zvlastni skupinu elektronovych vodic¢t tvori polo-
vodice, které maji valenc¢ni elektrony sice chemicky vazané, ale dodanim energie
zvnéjsku (napf. osvétlenim) je mozno tyto elektrony excitovat do energeticky
vyssiho tzv. vodivostniho pasu.
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2. Vodic¢e druhé tridy (vodice iontové), v nichz pfenos elektfiny zprostiedkuji
kladné a zaporné nabité hmotné castice, které se v elektrickém poli pohybuji
ve vzajemné protichfidnych smérech, pro néz Faraday zavedl oznacdeni ionty?!
(kladné nabité kationty a zaporné nabité anionty). Vodic¢e druhé t¥idy jsou
tedy elektrolyty (roztoky kyselin, zdsad a soli, resp. jejich taveniny), v nichz
prichod proudu vyvolava zmény ve slozeni. Dale se budeme zabyvat pouze vod-
nymi roztoky, coz budeme v nékterych pfipadech zduraziiovat symbolem (aq).

Dnes se jesté uvazuje plazma jako vodié¢ tieti tFidy, v némz je proud veden jak ionty,
tak volnymi elektrony.

8.1.1 Oxidac¢né redukéni déje

Za oxida¢né redukéni (redox) déj lze oznacit kazdou reakcei, pfi niz dochézi k prevodu
elektront od jejich donoru (redukéniho ¢inidla) k akceptoru (oxida¢nimu ¢inidlu). Cel-
kovym efektem redox reakce je zména oxidacniho ¢isla. Napt. pfi reakci

Cu** (aq) +Zn(s) — Cu(s) + Zn>* (aq) (8.1)

jsou ionty Cu?* oxida¢nim ¢inidlem (pfi reakci se méni oxidacni ¢islo z hodnoty z = +2
na z = 0) a kovovy zinek je ¢inidlem redukénim (jeho oxidacni éislo se méni ze z = 0
na z = +2).

Kazda redox reakce muize byt zapsana jako soucet dvou dil¢ich reakci, které ukazuji
odniméni elektront (oxidace) a pfijeti elektroni (redukce). Napf.

Cu** (aq) +2e~ — Cu(s) (redukce), (8.2)
Zn(s) — Zn*"(aq)+2e” (oxidace). (8.3)

Oba déje je tedy mozno vyjadrit schématem (z je pocet prevadénych elektront)

+ z e~ (redukce)

oxidovana forma/| (snizenioxidacniho Cisla) |redukovana forma

(Ox) -z e”(oxidace) (Red)

(zvySeni oxidacniho Cisla)
Podle zavedené konvence je zvykem psat obé dil¢i reakce redukéné,

Cu** (aq) +2e~ — Cu(s) (8.4)
Zn*" (aq) +2e~ — Zn(s) (8.5)

takze vysledna redox reakce (8.1) je pak rozdilem obou dil¢ich dé&ju.

Oxidacni a redukéni ¢inidla v diléich reakcich se vzdy vyskytuji v parech, pro které
je pouzivano oznaceni Ox/Red; kazdé oxidac¢ni ¢inidlo, kdyZ reaguje, se tedy stava
potencialnim redukénim cinidlem a naopak.

P1i oxida¢né redukénich déjich dochazi tedy k prevodu elektronti z oxidované latky
na redukovanou. Protoze pohyb elektront predstavuje elektricky proud, je mozno pri

1Jednotné &slo miize byt ion i iont.
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vhodném usporadani pomoci elektrického proudu vyvolat oxida¢né redukéni zmény
nebo naopak produkovat elektricky proud v dtsledku chemickych nebo koncentracnich
zmén, ke kterym v systému spontanné dochazi. Dil¢i reakce jsou zde realizovany oddeé-
lené, na dvou ruznych mistech zarizeni — elektrodach. Na jedné elektrodé — anodé —

dochéazi k oxidaci,
Red; — Oxy +ze” (8.6)

na druhé elektrodé — katodé — probiha redukce,
Oxy +2ze~ — Redy (8.7)

Soustava tvofend dvéma elektrodami v prostiedi elektrolytu miize tedy mit dvoji

funkeci:

1. Pojmem elektrolyticky ¢lanek je oznacovana soustava, které je z okoli doda-
vana energie proto, aby se uskutecnily zadané chemické premény; katoda je zde
zapornou elektrodou — je zdrojem elektronti, které je nutno dodat, aby mohla
probéhnout redukce. Anoda je kladnou elektrodou.

2. Pod pojmem galvanicky ¢lanek rozumime soustavu bud rovnovaznou nebo ta-
kovou, ktera predava elektrickou praci svému okoli. Na katodé probihajici spon-
tanni redukce odebird z elektrody elektrony; ta tim ziskava kladny naboj. Vy-
sledkem soucasné probihajici spontanni oxidace na anodé je prenos elektront na
elektrodu, ktera se tim stava zapornou.

8.2 Elektrolyza

8.2.1 Faradayovy zakony

Studiem elektrolyzy — rozkladu roztokii elektrolyti elektrickym proudem — se zaby-
val Michael Faraday také po kvantitativni strance (1833). Své vysledky publikoval ve
formé dvou zakont, dnes spojovanych v jednu rovnici, ke které mizeme dojit nasledujici
uvahou:

Prochéazi-li elektrolyzérem konstantni proud I po dobu 7, projde naboj

Q=1Ir (8.8)

K elektrodové pfeméné jedné ¢astice o mocenstvi z je zapotfebi ndboje ze (e je naboj
elektronu). K elektrodové preméné jednoho molu ¢astic o mocenstvi z je pak zapotiebi
naboje ze - Na. Soucéin e Ny — naboj jednoho molu elektronii — se nazyva Faradayova
konstanta:

F =eNx = 96485 Cmol !

Nabojem @ lze tedy vyloucit latkové mnozstvi

m IT
n=—=

- oF (8.9)

Faradayovy pokusy se tykaly elektrodovych déjt, pfi nichz se latky na elektrodach
vylucovaly a bylo je mozno primo vazit, tj. napf.

Agt(aq) +e= — Ag(s) (8.10)
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nebo
Cr’*(aq) +3e~ — Cr(s)
Faradayovy zakony vsSak plati i pti elektrodovych dé&jich, kdy latka po elektrodové
premeéné zlistava v roztoku; z je pak rovno poctu elektronti, které jedna castice dané
latky pfi této premeéneé ziskava Ci ztraci, tj.

M**(aq) + (21 — 22) e — M™% (aq) (2 =21 — 29) (8.11)
napfr.
Fe’t(aq) +e- — Fe’'(aq) (z=3-2=1)
Sn't(aq) +2e~ — Sn*T(aq) (z=4-2=2)

Vyuziti Faradayova zakona

Faradaytv zakon dovoluje presné zjisténi velikosti ndboje na zékladé meéreni rozsahu
chemické reakce zptisobené timto nabojem v zaiizeni nazyvaném coulometr. Casto
jsou pouzivany:

1. Coulometr na st¥ibro, tvoreny platinovym kelimkem s roztokem dusi¢nanu
stiibrného o koncentraci 10-20 hm. % (katoda) a anodou ve tvaru st¥ibrné ty-
¢inky ponotené do roztoku. Velikost naboje proslého za ur¢itou dobu je dana
hmotnosti st¥ibra, vylouceného reakci (8.10) na katodeé:

mAgF
Mpg

2. Coulometr na mé&d’ byva tvofen médénymi deskovymi anodami, mezi nimiZ je
v okyseleném roztoku siranu médnatého s piidavkem ethanolu? umisténa médéna
deskova katoda. Velikost naboje, ktery projde coulometrem za urcity cas, se
vypoCita z hmotnosti médi vyloucené podle reakce (8.2) na katodé:

Q=1Ir=

mCuF
MCu

3. Coulometr na traskavy plyn, v némz se elektrickym proudem rozklada oky-
selena voda. Déje probihajici pti prichodu proudu mohou byt popsany rovnicemi

H,O(1) — H' (aq) + OH™ (aq)
H' (aq) +e” — 5H(g)
OH™ (aq) — 3H0()+10,(g)+e

Q=Ir=2

%HZO 1 - %Hz (g) + % 02 (g)

Priichodem naboje 1 F' se tedy rozlozi % molu vody a vznikne % molu plynné

smési vodiku s kyslikem. Pro naboj @), kterym se za ¢as 7 v coulometru uvolni
latkové mnozstvi plynu n zaujimajici pti teploté T a tlaku p objem V' (obr. 8.1),
plati

n pV
= Jr=—F=—_F
@=1Ir 075" 0,75 RT

2Ethanol zabrafiuje oxidaci vyloudené médi.
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vyrovnavaci
nadobka
V
kalibrovana
trubice
(méfeni
objemu
plynu)

elektrod

okyselena
voda

Obr. 8.1: Coulometr na traskavy plyn

V analytické chemii se Faradayova zakona vyuziva ke kvantitativnimu stanoveni
riznych latek coulometrii a coulometrickou titraci. Vzhledem k tomu, ze Faradayuv
zakon plati velmi pfesné, byl ve starsich soustavach jednotek zakladem pro definici
jednotky elektrického proudu.

8.2.2 Technické vyuziti elektrolyzy

Elektrolyza je vyuzivana v chemickém primyslu k vyrobé riznych, nejcastéji anorga-
nickych latek jako napf. hydroxidu sodného, chloru, chlore¢nanti, chloristant, vodiku
nebo peroxidu vodiku. Velmi vyznamna je vyroba hliniku elektrolyzou oxidu hlinitého
rozpusténého v roztaveném kryolitu.

Pii galvanickém pokovovani se uslechtily kov (napf. Ni, Cr, Ag, Au) elektrochemicky
vylucuje z roztoku na povrchu méné uslechtilého kovu (Zeleza, mosazi), pfipadné jiného
vodivého podkladu. Vrstvicka vylouceného kovu slouzi jako ochrana proti korozi, ke
zlepseni vzhledu aj.

Elektrolyza se uplatiuje i pfi ochrané zivotniho prostfedi pfi likvidaci riiznych od-
padil, napf. pii odstrafiovani kovti (Cu, Pb, Zn, Hg) z odpadnich vod v metalurgickém
prumyslu nebo pfi elektrooxidaci kyanida z galvanickych lazni.

Nefiltrovatelné castice suspendované v odpadnich vodach mlékarenského, masného
a papirenského priimyslu mohou byt odstranovany tzv. elektroflotaci: znecisténa voda
prochazi reaktorem, v jehoz spodni Casti je elektrolyticky vyrabén vodik nebo kyslik.
Bublinky vynéaseji suspendované ¢astice na povrch, odkud jsou mechanicky odstrano-
vany.
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H,S04

Obr. 8.2: Schematické znazornéni Voltova sloupu

8.3 (alvanické ¢lanky

Pti avahach o heterogennich iontovych rovnovahach, odd. 6.6, byly diskutovany sys-
témy, v nichz pres fazové rozhrani mohly prechézet (tj. rozpoustét se) jak kationty,
tak anionty. Pfechod naboje urcitého znaménka z faze do faze je vzdy doprovazen
prechodem stejného mnozstvi naboje opacného znaménka. Pii takovém déji nedochézi
k porusSeni podminky elektroneutrality v nékteré z fazi ani k prichodu proudu, ani
nevznika rozdil elektrickych potenciali mezi obéma fazemi.

Je-li jedna z fazi vodi¢ prvni t¥idy (kov), druha vodi¢ druhé tiidy (elektrolyt), pak
prejde-li nepatrné mnozstvi iontt kovu z povrchu pevné faze do roztoku elektrolytu,
vzniké v kovu pfebytek zaporného naboje — kov se viici roztoku nabije zaporné. Jsou-li
do roztoku elektrolytu ponofeny dva rizné kovy, nabiji se proti roztoku do rizné miry a
je mezi nimi mozno namérit elektrické napéti. Soustava miize ve svém okoli — ve vnéjsim
proudovém okruhu — konat elektrickou praci.

Pfeména chemické energie na energii elektrickou je znama prinejmensim od dob
Luigiho Galvaniho (1791), Alessandra Volty (1800) a Humphry Davyho (1802). Prv-
nim podnétem byly znamé Galvaniho pokusy (v preparovanych zabich svalech dochazi
k zachvévim, jestlize se soucasné dotknou kovové médi a zeleza, které jsou vné svali
pfimo spojeny). Velmi vyznamnym objevem byl tzv. Voltiv sloup. Mezi desticky z rtz-
nych materialtt umistil Volta plst naséklou kyselinou sirovou, jak schematicky ukazuje
obr. 8.2. Napéti, které bylo mozno odebirat z tohoto zdroje, bylo tim vétsi, ¢im veétsi
pocet dvojic navrstvil. Sestrojil tak prvni zdroj stejnosmérného napéti, ze kterého bylo
mozno po urcitou dobu odebirat elektricky proud (do té doby byla k dispozici pouze
Htreci elektiina, poskytujici proud jen kratkodobé).

Volta zjistil, ze napéti jeho zdroje nezavisi na velikosti desti¢ek ani na velikosti sty-
kové plochy, zavisi vSak na povaze pouzitych kovii. Sestavil kovy do fady, kterou nazval
Fada napéti (souhlasi s dnesni Ffadou elektrochemickych potenciali — viz tab. 8.1),
v niz je napéti mezi dvojici kovt tim vétsi, ¢im vétsi je jejich vzdalenost v této rade:

Au, Ag, Hg, Cu, Sb, Sn, Cd, Zn (8.12)

Souvislost mezi produkei elektrické energie a déjem, pfi kterém se tato energie uvol-
nuje, byla vsak objasnéna mnohem pozdéji.
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Tabulka 8.1: Piiklady hodnot standardnich elektrodovych potencidli (srovnej s Voltovou
fadou napéti (8.12))

Elektroda E°/V Elektroda FE°/V Elektroda E°/V

Audt |Au +1,498 Pb**|Pb —0,126
Agt |Ag 40,799 Fe?* |Fe —0,441
Hg?* |Hg +0,854 H* | H, 0 Zn**|Zn  —0,763
Hga*|Hg +0,799 Na*|Na —2,714
Cu®*|Cu 40,337 Lit|Li  —3,045

Zartizeni, které miize konat elektrickou praci na tkor energie systému pii chemickych
nebo koncentracnich zménach, které v ném probihaji, se nazyva galvanicky ¢lanek.
Elektricka energie je zde produkovana v diisledku vymény elektronti mezi latkami, které
se zucastnuji daného de€je. Jak bylo ukédzano na zacatku této kapitoly, sklada se kazda
takova reakce elektronti v ¢lanku ze dvou déjt:

oxidace: latka elektrony uvoliiuje (tim se sama oxiduje),
redukce: jina latka tyto uvolnéné elektrony piijima.

Tyto dva d€je probihaji v galvanickém ¢lanku na dvou rtiznych navzajem oddélenych
mistech — elektrodach (poloclancich) — a tim se elektrochemicka redukce a oxidace
lisi od béznych chemickych reakci tohoto typu. Elektrony uvolnéné pri oxidaci nejsou
v ¢lanku predavany piimo, ale prostrednictvim vnéjsiho elektrického obvodu. Tento pri-
chod elektronu predstavuje elektricky proud, ktery miize byt vyuzit ke konani uzitecné
prace.

Oba poloc¢lanky jsou vzajemné propojeny (viz dale), takze ionty mohou pfechazet
z jednoho roztoku do druhého. Nemaji-li spole¢ny roztok elektrolytu, jsou jejich roztoky
vodivé spojeny bud pies porovitou piepazku, kterd umoziuje elektrické spojeni obou
roztoku, ale zabrafiuje jejich nadmérnému miSeni (toto kapalinové rozhrani je pak pii-
¢inou nevratnosti ¢lanku), nebo prostfednictvim tzv. solného mustku (viz obr. 8.3),
ktery potlacuje vliv jevii na kapalinovém rozhrani. Je to trubice naplnéné koncentro-
vanym roztokem soli, kterd nereaguje s roztoky v polo¢lancich (obvykle KCl, KNO;
nebo NH4NO3). Pfevod proudu je pak z nejvétsi ¢asti obstaravan ionty této soli, které
se pohybuji témeér stejnymi rychlostmi. V mistech, kde se solny miistek styka s obéma
roztoky, existuji sice jesté urcité nevratné jevy, ale ty je mozno povazovat za zanedba-
telné.

Pokles Gibbsovy energie (AG < 0), ktery jakozto hnaci sila podminuje funkci
¢lankt, mize mit pivod nejen v chemické reakci, ale i ve fyzikalni zméné (napf. zméné
koncentrace, k niz miize dochazet jak v elektrolytu, tak v elektrodach).

Pti zapisu elektrochemickych ¢lankt se pouziva nasledujici symbolika:

© zaporna elektroda (anoda) @ kladné elektroda (katoda)
|  fazové rozhrani : kapalinové rozhrani (pérovita prepazka)

|| solny mustek :: polopropustnd membrana
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o Zn|zn?t:cu?t|Cu @ © Zn|Zn?" || CuZ|Cu @
solny mistek

©

Zmn Zn Cu

ZnSQOy4 ZnSQy

@

Obr. 8.3: Schéma Daniellova ¢élanku: a) s kapalinovym rozhranim, b) se solnym mustkem

(b)

Podle konvence (ktera ale neni nékterymi autory dodrzovana) je v zépisu ¢lanku zdporna
elektroda (anoda, na niz dochézi k oxidaci) vzdy vlevo a kladna elektroda (katoda, na
niz dochézi k redukci) vzdy vpravo.

Obecné je tedy mozno fici, ze kazdy galvanicky c¢lanek se sklada alespon ze dvou
elektrod a kazda z elektrod alespon ze dvou vodic¢ii, jednoho kovového a jednoho elekt-
rolytického, které se vzajemné stykaji.

Historicky nejzajimavéjsim prikladem c¢lanku s riznymsi elektrolyty je ¢lanek Daniel-
lav (obr. 8.3). Jednu elektrodu tvoii kovova méd v roztoku siranu médnatého, druhou
elektrodu kovovy zinek v roztoku siranu zine¢natého. Spojime-li obé kovové elektrody
Daniellova ¢lanku vodi¢em, dochézi na médéné elektrodé k redukei (8.2),

Cu*" (aq) +2e~ — Cu(s)
na zinkové elektrodé k oxidaci (8.3),
Zn(s) — Zn*"(aq) +2e”

a systémem prochézi proud. V usporadani podle obr. 8.3a, kde se oba roztoky stykaji
prostfednictvim prilin¢ité prepéazky, je ¢lanek nevratny (srov. odd. 8.3.3). Chceme-
-li d&je v ¢lanku popsat pomoci klasické termodynamiky (viz rov. (8.25)), je tieba
zvolit takové usporadani, které omezuje nevratné déje na minimum (napf. usporadani
se solnym mistkem, schematicky znazornéné na obr. 8.3b).

8.3.1 Rovnovaziné napéti ¢lanku a elektrodové potencialy

Na fazovém rozhrani mezi kovovym a elektrolytickym vodi¢em vznika urcity potencialni
rozdil, zvany elektrodovy potencial. Pfimému méfeni je pristupny pouze algebraicky
soucet vSech potencialti uvniti galvanického c¢lanku, ktery se projevi jako potencialni
rozdil na jeho svorkdch. Hodnota tohoto potencialniho rozdilu zavisi na chemickém slo-
zeni elektrod, na koncentraci elektrolytii, na teploté, tlaku a v nemalé mifre na tom, zda
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-]

—J

TEA
lE nasyceny rtut
2| 1l roztok KC1 (vodivé spojeni)
Pt plisek \"ZO f Oo
pOkryt}” \0‘ o kl’ystaly KCl1 Hg2C12(S)
Pt-Cerni |

U Pt elektroda : rtut

Obr. 8.4: Schéma polo¢lanku tvofeného elektrodou vodikovou (vlevo) a kalomelovou (vpravo)

je ¢lanek pii méfeni zatizen ¢i zda je potencidl méfen v bezproudovém stavu. V bez-
proudovém stavu (proud prochézejici ¢lankem limituje k nule) je potencialni rozdil na
svorkach nejvétsi a nazyva se rovnovazné napéti ¢lanku E (v fadé ucebnic najdete
starsi termin elektromotorické napéti).

Stejné jako lze vyjadrit thrnnou reakci v ¢lanku jako rozdil obou dil¢ich reduke-
nich reakci (odd. 8.1.1), je mozno i jeho rovnovazné napéti napsat jako rozdil dvou
¢lent. Podle mezinarodné piijaté konvence odec¢itdme od redukéniho potencialu pravé
elektrody redukéni potencial levé elektrody?:

E = Epavg — Blevs (8.13)

Absolutni hodnoty elektrodovych potenciali nejsou sice pfimo pristupné méreni, mu-
zeme ale mérit rovnovazné napéti ¢lanktd, v nichz jedna z elektrod — tzv. elektroda
referenc¢ni — bude vzdy taz. Naméfené hodnoty E pak budou udéavat relativni hodnoty
potencialii od téhoz spole¢ného zakladu, jimz je potencial zvolené referencni elektrody
(podobné jako je tomu u nadmoiské vysky).

8.3.2 Standardni redukc¢ni potencialy
Definice standardniho redukéniho potencialu

Za referencni elektrodu byla zvolena vodikova elektroda
Pt | Hy (pu,) | H™ (aq) (8.14)

Na vodikové elektrodé (obr. 8.4) se ustavuje rovnovaha mezi vodikem a vodikovymi
ionty v roztoku,

H* +e — 1H,(g) (8.15)

3Tento vztah ovsem plati jen tehdy, kdyz se v daném é&lanku nevyskytuji nevratné jevy na kapali-
novém rozhrani (viz odd. 8.3.3). Vice se tomuto problému budeme vénovat v magisterském kurzu.
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zprostfedkovana platinovou elektrodou (dratek nebo plisek), povle¢enou platinovou
¢erni. Okolo pligku je pod uréitym tlakem probubldvan plynny vodik. Platinové éerti
ma dvoji ulohu: jednak katalyzuje reakci mezi atomarnim a molekuldrnim vodikem,
jednak svym velkym specifickym povrchem zarucuje pritomnost dostatecného mnozstvi
vodiku v elektrodé.

U standardni vodikové elektrody je vodik ve stavu idedlniho plynu za tlaku
101,325 kPa a roztok obsahuje vodikové ionty za takovych podminek, kdy jejich aktivita
(st¥edni) je rovna jedné, tj. pH = 0 (odpovidé pfiblizné 1,2 mol dm~3 HCI). Standardni
vodikové elektrodé byla konvenci pfisouzena hodnota E° = 0 pii vSech teplotach.

Potencial vodikové elektrody ve vodikové stupnici je roven rovnovaznému napéti
¢lanku (viz Nernstova rovnice (8.24)) sestaveného z uvazované vodikové elektrody (pm,,
ag+) a standardni vodikové elektrody (pm, = 101,325kPa, ay+ = 1), jejiz potencial je
podle konvence roven nule:

RT ln (CLH2)1/2

E = —
F ag+
RT . pu, RT RT  pn, RT
~ —ﬁln pStZ +?1HO/H+ (z —ﬁln pstz —?~pH-ln10 (8.16)

Pro plynny vodik byl zvolen standardni stav idedlni plyn pii standardnim tlaku (°).
Pro jeho aktivitu plati apg, = pn,/p**. Pro vodikové ionty je aplikovan standardni stav
nekone¢ného zfedéni na bazi ¢ = Imoldm™ (1) a povazujeme-li aktivitni koeficient
za jednotkovy, je ag+ = cg+ /.

Spojime-li jakoukoliv elektrodu X, jejiz vSechny reakéni komponenty jsou ve svych
standardnich stavech, se standardni vodikovou elektrodou v ¢lanek, pak namérené rov-
novazné napéti tohoto ¢lanku udava potencial elektrody X relativné k potencialu stan-
dardni vodikové elektrody — standardni elektrodovy potencial elektrody X. Podle
Stockholmské konvence z r. 1953 se pod timto pojmem rozumi vzdy pouze redukéni
potencial.

Vodikové elektroda je citliva na pfitomnost nékterych latek v roztoku (silné oxidacéni
¢inidla, sirné slouceniny, povrchové aktivni latky, ... ), a proto je obvykle nahrazovéna
ve funkci referencni elektrody jinymi elektrodami.

Velmi ¢asté je pouziti kalomelové elektrody pro jeji snadnou pripravu a dokonalou
reprodukovatelnost. V nadobce vhodného tvaru je na dné rtuf, do niz zasahuje Pt
kontakt, na ni je vrstva pasty z kalomelu rozetieného s kapkou rtuti a kapkou roztoku
KCI. Nad pastou je roztok KCI o koncentraci 0,1 moldm~2, 1 moldm~3 nebo nasyceny
roztok (obr. 8.4). Na kalomelové elektrodé probihé reakce

Hg,Cly (s) +2e- — 2Hg (1) +2CI-
a jeji potencial je dan vztahem (viz Nernstova rovnice (8.24))

2 2
E _ Ee - RT ln aHg aCl— ~ Ee . RT n 0017
— ““Hg,Clz|Hg|Cl™ oF ~ ~Hg,Clz|Hg|C1™ F

AHg,Cly cst

47iska, se elektrolytickym vyloudenim platiny z kyselého roztoku chloridu platicitého.
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Obr. 8.5: Rozhrani dvou ruznych elektrolyti

Vyuziti standardnich redukénich potenciala k tabelaci dat

Pti tabelaci elektrochemickych dat lze s vyhodou vyuzit skutecnosti, ze standardni po-
tencidly patii mezi stavové funkce. Stejné jako neni nutno tabelovat nejriznéjsi reakéni
entalpie a tabeluji se pouze entalpie slucovaci, neni nutna ani tabelace vsech hodnot
E° pro ohromny pocet dosud promeétfenych c¢lankt a tabeluji se standardni redukéni

potencialy (tab. 8.1), z nichZ je mozno vypocitat E° jakéhokoliv ¢lanku jako

Ee: o ©

pravy ~ Hlevy

8.3.3 Vratné c¢lanky

(8.17)

Studium galvanickych ¢lankt mtize byt zdrojem cennych termodynamickych dat. Za
timto tcelem je tfeba zvolit takové usporadani experimentu, aby déj v ¢lanku probihal

za vratnych podminek:

1. V ¢lanku nesméji probihat zadné déje, které nejsou spojeny s prichodem proudu
(ani v otevieném ¢lanku, jehoz elektrody nejsou vodivé spojeny) jako napf.

(a) rozpousténi kovu v kyseliné (napt. Zn v HySO4 ve Voltové ¢lanku),
(b) rozpousténi plynt v roztoku elektrolytu,

(c) difuze — v koncentracnim ¢lanku, kde se stykaji dva stejné elektrolyty o
riznych koncentracich, mtze dojit k vyrovnavani koncentraci i bez priichodu

proudu pouze difuzi.

2. Je-li do vnéjsi ¢asti okruhu ¢lanku zapojeno vnéjsi napéti, namifené proti napéti

¢lanku, musi probihat chemicky dé&j podle stejné rovnice bud smérem k produk-
tiim nebo smérem k vychozim latkdm podle toho, je-li vnéjsi napéti mensi nebo
vetsi nez rovnovazné napéti ¢lanku.

. Je-li pribéhem reakce v ¢lanku ziskana urcita prace, musi byt dodanim stejné
prace vratnému c¢lanku uskutecnéna tato reakce v opacném sméru ve stejném
rozsahu.

. Mezi elektrolyty obou poloclankt se nesmi vyskytovat kapalinové rozhrani nebo
musi byt jeho vliv vhodnym zptisobem eliminovan.

Napf. v Daniellové ¢lanku (viz obr. 8.3a) na rozhrani mezi roztoky siranu zine¢natého a médnatého
o stejné koncentraci je tato situace. Nechame-li ¢lankem prochizet maly proud zleva doprava
(obr. 8.5a), je pres rozhrani pfendsen ionty Zn?t a 5027; protéka-li ¢lankem maly proud v opacném
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sméru (obr. 8.5b), je pfes toto rozhrani pfendsen zprava doleva ionty Cut a SOi_. Clanek s timto
kapalinovym rozhranim je tedy jiz svou podstatou nevratny.

Ve vratném c¢lanku se pak celd zména Gibbsovy energie reakce probihajici v ¢lanku
projevi jako elektricka prace, u nevratnych ¢lankd bude prace mensi nebo zadna. Pro
popis vratnych ¢lankt je mozno pouzit bézné vratné termodynamiky.

8.3.4 Termodynamika vratného ¢lanku

Z termodynamického hlediska lze na ¢lanek pohlizet jako na soustavu, ktera je schopna
produkovat vratnou elektrickou praci. Uvazujme galvanicky c¢lanek, v némz probiha
reakce

vgB+1vcC — ypL+vyM (8.18)

Za konstantni teploty a tlaku je elektrickd prace Wy (zde jedind jina préace neZ obje-
movéa) rovna zméné Gibbsovy energie spojené s reakei probihajici v ¢lanku (viz 4.23),

Aer = Wel [T,p] (819)

Z tyziky vime, 7e elektricka prace je dana souc¢inem napéti a naboje. Pracuje-li ¢lanek
vratné, je jeho rovnovazné napéti £ kompenzovano vnéjsim napétim jen infinitezimélné
mensim nez F. Uskutecni-li se jeden reakcni obrat, pficemz ¢lankem projde naboj ) =
2F, je elektrickd prace Wg = —zFE (znaménko je minus, nebot systém kond praci) a
plati

AGy = —2FE (8.20)

kde z je pocet elektrontt vyménénych pfi reakci. Rovnovazné napéti je tedy rovno po-
klesu Gibbsovy energie, k némuz dojde pii reakci probihajici v ¢lanku, délenému elek-
trickym nabojem, ktery byl pritom clankem pfeveden. Vzhledem k tomu, ze F je podle
konvence vzdy kladné, mtize byt jako zdroj elektrické energie vyuzit pouze takovy cla-
nek, v némz probihd samovolny déj (tj. takovy, pro ktery je A,G,, < 0). Na levé
elektrodé pak probiha oxidace, kladné ionty migruji ¢lankem zleva doprava. Elektrony
proudi vnéjsim obvodem rovnéz zleva doprava.

Zména Gibbsovy energie reagujici soustavy je nejen funkci teploty a tlaku, ale také
slozeni soustavy. V kapitole o chemickych rovnovahach byla tato zavislost vyjadiena
vztahem

AGy = AGy + RT In[]af [T, p| (8.21)

kde a; jsou aktivity jednotlivych vychozich latek (i = B,C) a produktt (i = L, M)
v okamzitém stavu, v; stechiometrické koeficienty (pfipomerime si, ze podle konvence
jsou stechiometrické koeficienty vychozich slozek v anulované chemické rovnici zaporné,
produktt kladné), A,G2 je standardni reakéni Gibbsova energie, pro niz plati

AGy, =—RT In[[aign=—RT InK (8.22)

7,rovn
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kde a; youn jsou aktivity jednotlivych slozek v rovnovazném stavu, a K je rovnovazna
konstanta. Délenim rovnice (8.21) vyrazem (—zF') a spojenim s rovnici (8.20)

AI«G AI‘G; RT 13
(C2F) ~ (—2F) + (—oF) lnl;ai (8.23)
N—— ——

E E°

dostaneme Nernstovu rovnici®,

RT
E=F°— —F lnl?[a;” (8.24)

Pro Danielliiv ¢lanek v usporadani se solnym mtstkem méa Nernstova rovnice tvar:

RT Acy RT a7Zn
E=FE, .+— Feyw = EZ- —— - In— — | E - —-1
pravy levy Cu?* | Cu oF naCu2+ ( Zn?* | Zn oF naZn2+>
° o RT CZn2+
~ (ECu2+|Cu - EZn2+|Zn) - ﬁ -In Cont (825)
EG

Pro pevné latky (Cu a Zn) byl zvolen standardni stav ¢istd pevnda latka za teploty a
tlaku soustavy. Aktivita ¢istych pevnych latek je proto rovna jedné. Pro slozky v roz-
toku volime standardni stav nekone¢ného zfedéni. V druhém fadku déle predpokladame
idealni roztok, takze aktivity slozek v roztoku, a;, lze nahradit jejich relativnimi kon-
centracemi, ¢;/c* (viz 7.13).

Dospéje-li reakece (8.18) do rovnovahy, je A.Gy, a tedy také E nulové — fikdme, Ze
¢lanek je vybity. Aktivity jednotlivych slozek pak nabudou svych rovnovaznych hodnot
a plati

AG, —RTIhK RT
~ —2F  —2F  zF

kde E° je standardni rovnovazné (pfip. elektromotorické) napéti élanku, pro které
z Nernstovy rovnice (8.24) plyne, Ze je to rovnovazné napéti takového ¢lanku, v némz
jsou vSechny slozky ve svych standardnich stavech (a; = 1, E = E®).

E° In K (8.26)

8.4 (Galvanické ¢lanky jako zdroj energie

V predchozim textu jsme se dovédéli, ze uskutecnénim reakce v elektrochemickém
clanku lze ziskat elektrickou energii. Ne vSechny c¢lanky jsou vSak vyuzitelné jako zdroj
energie v praxi. Dilezitym pozadavkem je, aby mély dostate¢nou energetickou kapacitu.
Podle povahy elektroaktivnich latek jsou rozdélovany do tii skupin.

8.4.1 Clanky primarni

Jsou to ¢lanky na jedno pouziti, jejichz ¢innosti se elektroaktivni latky spotiebuji.

5Rovnice ptivodné odvozend Nernstem obsahovala koncentrace, nikoliv aktivity.
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V minulosti byl nejrozsitenéjsi suchy ¢lanek Leclanchétv o napéti 1,5V, ktery
je dodnes casto pouzivan.

6 Zn|(NH4Cl+ ZnCly) [MnO, |C @

Na katodé probiha redukce MnO, na Mn,Os, na anodé oxidace Zn na Zn2T.
Z novéjsich si jako priklad uvedeme ¢lanky lithiové. Zapornou elektrodu tvoii
lithium, kladnou napt. uhlik, v némz je pohlcen oxid sific¢ity:

Jinymi pfiklady mohou byt ¢lanky Li-SO5Cly, Li-MnOs nebo Li—CF,.

8.4.2 Clanky sekundarni (akumulatory)

U akumulétort lze elektroaktivni latky elektrolyzou regenerovat (obnovit vychozi stav).

Galvanické ¢lanky jsou schopny produkovat elektrickou energii na tikor zmény Gib-
bsovy energie spojené s reakci, ktera v ¢lanku probiha. V nékterych pripadech je mozno
obratit smeér reakce v c¢lanku tim, ze je mu z okoli elektrickd energie dodavana, pak
v ném probihé elektrolyza, a ¢lanek tedy muize byt pouzit jako ,konzerva“ elektrické
energie — akumulator. Principidlné mtze byt akumulatorem kazdy vratny clanek, ale
praxe klade na vlastnosti akumulatoru fadu naroc¢nych pozadavki, hlavné:

a) co nejvétsi svorkové napéti,

b) co nejvétsi kapacita,

c) schopnost poskytovat alespori v narazech co nejvétsi proudy,

d) co nejvétsi zivotnost (tj. pocet cyklit nabiti-vybiti).

Vzhledem ke schopnosti davat silné proudy se v automobilech pouZivid olovény
akumulator,

& Pb|PbSO, (5) | H2S04 (20-30 hm. %) | PbOa(s) [Pb - &

v némz probiha reakce:

vybijeni
Pb + PbO, + 2H,SO, =  2PbSO, + 2H,0

nabijeni
Dtive se ¢asto pouzival levny Edisontv (Ni-Fe) akumulator:
& Fe|KOH (20%) | Ni(OH)3 |Ni &

v némz na kladné elektrodé probiha redukce Ni**T na Ni?* na zaporné elektrodé reakce
Fe na Fe(OH), a tedy celkem
. vybijeni .
Fe + 2 Nl(OH)g : Fe(OH)2 —+ 2 NI(OH)Q
nabijeni

Jeho modernéjsi varianta méa zelezo nahrazeno kadmiem. V dnesni dobé se vSak od
téchto akumulator ustupuje, i kdyz jejich cena je nizka, protoze maji velkou hmot-
nost, nizkou kapacitu a u Ni-Cd akumuldtorti je nezanedbatelnym faktorem i ekolo-
gickd narocnost. Podobné vlastnosti maji akumulatory niklmetalhydridové, které
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jsou Setrnéjsi k zivotnimu prostfedi; misto kovu se zde na anodé oxiduje vodik, pohlceny
ve vhodné slitiné.

V modernich pfistrojich se stéle vice pouzivaji lithium-iontové a lithium-
-polymerové akumulétory, které maji ve srovnani s predchozimi typy velkou kapacitu
pii malém objemu i pii nizké hmotnosti. Vyraznému rozsiteni vsak brani jejich vysoka
cenab. Jako ptiklad uvedeme ¢lanek

© Li (v C)|LiBF4 nebo polymer |Lip 5CoOy &

ve kterém se lithium pohlcené v grafitové anodé pfi vybijeni oxiduje na Li™,

vybijeni
0,5 Li + Li075COOQ : LICOOQ

nabijeni

8.4.3 Palivové clanky

Palivové clanky jsou elektrochemickéd zarizeni, kterd umoznuji piimou preménu che-
mické energie obsazené v palivu na elektrickou bez mezistupné mechanické prace a tedy
s vyrazné vyssi uc¢innosti (az pres 60 %). Pracuji na podobném principu jako galvanické
clanky, avsak diky plynulému dodavani paliva k anodé a okyslicovadla ke katodeé vyvijeji
energii nepfetrzité. Palivo byva plynné (vodik, oxid uhelnaty, uhlovodiky), méné ¢asto
kapalné (alkoholy, elektrolyty rozpusténé v kapalindch) a velmi vzécné pevné (uhlik).
Je oxidovano na anodé, oxida¢ni ¢inidlo (nejéastéji kyslik nebo vzduch) je redukovano
na katodé. Dulezita je volba vhodnych elektrod, které snizuji aktivacni energii elektro-
dovych reakci. Byvaji pouzivany uhlikové, niklové, Zelezné nebo platinové elektrody.

6Tento typ uvedla na svét firma Sony, ktera je také majitelem pfislusnych patenti a od ostatnich
vyrobcil prirozené vyzaduje patficné licen¢ni poplatky.
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Kapitola 9

Chemicka kinetika

Chemicka kinetika se v zasadé zabyva dvéma tematickymi okruhy. Predmétem jejiho
zdjmu jsou jednak rychlosti chemickych reakei (a jejich zéavislost na vnéjsich podmin-
kéch jako jsou teplota, koncentrace reaktantii, druh katalyzatoru atd.), jednak reakéni
mechanismy (posloupnosti reakénich krokt vedoucich k zddané preméné).

9.1 Zakladni pojmy a vztahy

9.1.1 Rychlost chemické reakce

Zabyvejme se nejprve pojmem rychlosti reakce. Rychlost urc¢itého procesu se obvykle
vyjadiuje zménou veli¢iny charakteristické pro dany proces, ke které dojde za jednotku
¢asu. Rychlost pohybu tak vyjadfujeme zménou polohy bodu (urazenou vzdélenosti)
napi. v kilometrech za hodinu, pritok vody v fece v kubickych metrech za sekundu
atp. V chemické kinetice se budeme zabyvat rychlostmi chemickych premén. Bude nas
zajimat, kolik vychozi latky zbyde nebo kolik produktu vznikne za urcity cas, resp. za
jak dlouho zreaguje vychozi latka treba z osmdesati procent. Jak tedy definovat rychlost
chemické reakce? Nabizi se, ze by to mohlo byt mnozstvi vzniklého produktu za jednotku
¢asu nebo presnéji, derivace latkového mnozstvi produktu podle ¢asu. Takova definice
by byla nesikovnd, nebot by rychlost zavisela na tom, zda reakci provadime s jednim
gramem nebo s tunou vychozi latky, jinymi slovy, byla by extenzivni veli¢inou. Tento
nedostatek lze odstranit, vztahneme-li rychlost napiiklad na 1 kilogram nebo 1 mol
nékteré z vychozich latek. Z tradi¢nich diivodd neni rychlost reakce definovana takto,
ale vztahuje se na jednotku objemu.
Drfive nez zavedeme formalni definici rychlosti reakce, uvazujme nasledujici reakci

A+2B — 3C (9.1)

Rychlosti ubytku vychozi latky A, r4, ubytku vychozi latky B, rg, a pfiristku pro-
duktu C, r¢, jsou definovany takto:

poo_tdna o ldng  ldnc
AT TV ar B=Tviar CTViar

kde n; je latkové mnozstvi slozky 2, V' objem systému a 7 je Cas.
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Zamyslete se nad tim, proc¢ je v prvnich dvou vztazich znaménko minus a ve tfetim
neni. Odpovéd je jednoduchd. Chceme, aby rychlost byla kladna. U vychozich latek
klesaji latkova mnozZstvi s ¢asem (derivace podle ¢asu jsou zaporné), u produktu latkové
mnozstvi s ¢asem roste (derivace rostouci funkce je kladna).

Ze stechiometrie reakce (9.1) je zfejmé, Ze pii zreagovani urcitého poctu molekul
(nebo poc¢tu moli) latky A zreaguje dvojnasobny pocet molekul B a vznikne trojnasobny
pocet molekul C. Plati tedy

TR = 2ra re = 3ra

V této kapitole budeme pfedpokladat, ze se objem systému v pribéhu reakce neméni.
V takovych pfipadech zapiSeme rychlost tbytku vychozi slozky i ve tvaru

1 dnz . dCZ’

Vdr  dr

i =

kde ¢; = n;/V je koncentrace latky i. Analogicky pro rychlost pfirtstku produktu j
plati
B de
= dr
Rychlost ibytku nebo priristku zavisi na zvolené slozce. Abychom ziskali rychlost
reakce nezavislou na volbé slozky, definujeme rychlost reakce r vztahem

. ldcz

r =

v; dr

kde v; je stechiometricky koeficient (zaporny u vychozich latek, kladny u produkti, viz
rov. (3.34)). Ur¢itou nevyhodou této definice je, ze zavisi na zépisu chemické reakce.
Naprtiklad rychlost reakce zapsané takto

1 3

je polovi¢ni nez rychlost reakce zapsané ve tvaru (9.1). (Jedné se o situaci analogickou
se specifikaci rovnovazné konstanty reakce; iidaj o rychlosti reakce bez jejiho stechi-
ometrického zapisu nema prakticky vyznam). Rychlosti ubytku a rychlosti pfirtstku
latkovych mnozstvi jednotlivych reakénich komponent vSak na zapisu chemické reakce
nezaviseji.

Z metodickych divodi budeme nekdy pouzivat rychlost reakce, castéji vsak rychlost
ubytku nebo prirtstku koncentrace konkrétni latky ticastnici se reakce.

9.1.2 Kineticka rovnice, jednoducha reakce, polocas

Kineticka (nebo téZ rychlostni) rovnice vyjadiuje zavislost reakéni rychlosti na re-
akcénich podminkach. Obecné plati, ze rychlost reakce je funkci koncentraci vsech latek
vystupujicich v reakci (pfipadné i katalyzatoru) a teploty. Totéz samoziejmé plati pro
rychlosti ibytku nebo pfirtstku slozek. Naptiklad pro reakei (9.1) plati

dea(7)

L flea(r),es(7), cc(r),T) (9.2)
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Reakce, které jsou dany jednou rovnici (jako napf. (9.1)) a jejichz rychlost lze vyjadfit
jednou kinetickou rovnici tvaru (9.2), budeme nazyvat jednoduchymi.
V inzenyrské kinetice se rychlostni rovnice vyjadiuje zpravidla ve tvaru

ra=——=k(T)Sch. .. (9.3)

kde na pravé strané vystupuji mocniny koncentraci vychozich latek a tzv. rychlostni
konstanta k, kterd v sobé skryva teplotni zavislost reakéni rychlosti. Exponenty «,
B, ... se nazyvaji diléimi Fady reakce vzhledem ke slozkam A, B, ... a stanovuji se
na zékladé experimentu. Casto to jsou (ale zdaleka ne vzdy!) celd ¢isla. Soucet téchto
exponentl

n=auo-+ @ + ...

se nazyva celkovy rad reakce, stru¢néji jen rad reakce.

Uvédomme si, ze v kinetické rovnici

d
—% = ]{ZCACB

jsou oba dil&i Fady rovny 1, i kdyZz se jedni¢ka jako mocnina obvykle nepise. Celkovy rad je zde n = 2.

Rychlostni konstanta k pfedstavuje ve vztahu (9.3) nasobny faktor, a tudiz ¢im je
rychlostni konstanta (pii stejnych koncentracich vychozich slozek) vétsi, tim rychleji
reakce probihé. Jeji rozmér v jednotkdch SI, (molm~—2)'""s™! plyne z rovnice (9.3).
Castéji se viak koncentrace uvadéji v jednotkach mol dm~3. Potom m4 rychlostni kon-
stanta u reakce prvniho fadu rozmér s=!, u reakce druhého fadu rozmér dm? mol=!s™?
atd. Komplikace se slozitym rozmérem rychlostni konstanty u reakci s necelistvymi rady
1ze obejit zavedenim bezrozmérnych koncentraci (tj. vztazenych na standardni jednot-
kovou koncentraci), potom mé rychlostni konstanta pro libovolny fad reakce rozmér
cas™!.

Polocas reakce je doba, za kterou klesne koncentrace vychozi latky na polovinu.
Budeme jej znacit symbolem 7 /5. Je-li vychozich latek vice a jsou ve stechiometrickém
poméru, nezavisi poloc¢as na volbé vychozi latky. Nejsou-li ve stechiometrickém pomeéru,
pojem polocas se zpravidla vztahuje k latce, kterd nejdiive zreaguje (k tzv. klicové
slozce).

Podobné jako rychlostni konstanta je i polocas reakce mirou jeji rychlosti. Cim je
polocas kratsi, tim je reakce rychlejsi.

V pfipadech, kdy reagujicimi latkami jsou plyny a kdy podminky reakce (nizky tlak, vysoka teplota)
dovoluji pouzit aproximaci idedlniho plynu, mizeme zapsat kinetickou rovnici pomoci parcidlnich tlakd. Ze
stavové rovnice idedlniho plynu je zfejmé, Ze za konstantni teploty je parcialni tlak pfimo imérny koncentraci

s
pi = VZRT = CiRT
Umite tuto rovnici dokdzat? Jestlize ano, pak jisté také dokdZete, Ze vztah (9.3) lze pfepsat do tvaru

dpa
4 kp DX P - - -

a také snadno naleznete prepolet mezi k), a k.
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9.1.3 Elementarni reakce

Muize byt néco jednodussiho nez jednoducha reakce? Ano, je to reakce elementarni. Ele-
mentarni reakce je takova jednoduché reakce, kde stechiometricky zapis reakce presné
vystihuje jeji mechanismus. Jestlize k reakci dojde rozpadem jedné molekuly, nazyva
se reakci monomolekularni. Typickymi monomolekularnimi reakcemi jsou vSechny
radioaktivni rozpady, dalsimi pfiklady jsou tepelné rozklady mnoha latek, izomerace
atd.

Bimolekularni reakce jsou ty, pfi nichz spolu reaguji dvé molekuly (atomy). Mo-
hou to byt molekuly (atomy) stejné latky, napfiklad

H + H — H2
nebo molekuly (atomy) riznych latek, naptiklad
H+Br — HBr

Vétsina elementarnich reakei jsou reakce bimolekularni.

Trimolekularni reakce jsou takové, pfi kterych reaguji na stejném misté ve stej-
ném case tfi molekuly. Mohou to byt tii molekuly stejné latky, nebo dvé molekuly jedné
a jedna molekula druhé latky, nebo nakonec molekuly tii riznych latek. Takové reakce
jsou velmi vzacné.

U elementarnich reakci jsou diléi fady rovny stechiometrickym koeficienttim. Celkovy
rad reakce je u elementarnich reakci totozny s tzv. molekularitou. Molekularita udava
pocet molekul, jejichz soucasna interakce vede k chemické premeéne.

Vsechny monomolekularni reakce jsou prvniho fadu, bimolekularni druhého a trimo-
lekularni tfetiho. Obréacené to vsak neplati. Reakce prvniho fadu neni nutné elementarni
a proto nemusi byt monomolekularni, druhého fadu nemusi byt bimolekularni atd.

9.1.4 Latkova bilance

Uvazujme opét jako piiklad reakci (9.1). Predpokladejme déle, Ze reakce je prvniho
radu vudi slozce A a druhého vicdi slozce B. Kinetickou rovnici pak miZzeme psat ve

tvaru

d
g kcach (9.4)
dr

Z matematického hlediska je to obycejna diferencialni rovnice prvniho rfadu. Nezavisle
proménnou je ¢as. Zavisle proménné (neznamé funkce ¢asu) jsou ale dvé: ca(7) a cg(7).
Jedna diferencidlni rovnice pro dvé neznamé vsSak neposkytuje jednoznacné feseni. Pro
vyjadreni koncentraci cy a cg pomoci jediné proménné proto pouzijeme latkovou bilanci
uvedenou v tabulce

latka pocatek (7 =0) cas T
A CA = CAp cao — x(7)
B CB = CRo CBo — 2.217(7')

C 0 3x(T)
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Tabulka vyzaduje kratky komentar. Dolnim indexem nula budeme znacit poc¢atecni kon-
centrace; napiiklad cpg je koncentrace latky A v okamziku, kdy zac¢ne probihat reakce.
Veli¢ina z je obdobou rozsahu reakce &, zavedeného v kapitole o chemické rovnovaze.
Lisi se od ného tim, Ze zreagované latkové mnozstvi je vztazeno na jednotku objemu a
ma tudiz rozmér koncentrace, a tim, zZe x je mnozstvi pfeménéné v jednotce objemu za
urcity cas 7, nikoliv pfi dosazeni rovnovahy.

Z tabulky plyne cy = cap— a cg = cgp — 2x. Odtud dostaneme dcy /dT = —dx/dT.
Dosadime tyto vztahy do (9.4) a dostaneme

jﬁ = k(cao — x)(co — 27)°
Méame jedinou zavisle proménnou = misto dvou (ca a c¢g) a rovnice se da jednoznaéné
fesit.

Jsou-li reagujici latky ideadlnimi plyny, mtizeme stejnou bilanci provadét v parcialnich
tlacich. To ma vyhodu v piipadech, kdy reakce probiha za konstantniho objemu a méni
se tlak. Prubéh reakce lze pak sledovat pomoci zmény tlaku reagujici smeési s Casem.
Reakce (9.1) neni vhodnym piikladem pro demonstraci tohoto postupu, protoZe v jejim
pribéhu se neméni celkové latkové mnozstvi a tedy ani tlak. Zvolme proto jako piiklad
jinou reakci

A(g)+2B(g) — 3C(g)

kde symbolem (g) jsme vyznadili, ze latky acastnici se reakce jsou v plynném stavu.
Pii reakci klesd celkové latkové mnozstvi (zreaguje-li 1 mol latky A a 2 moly latky
B, vznikne 1/2 molu latky C). Pfi konstantnim objemu a konstantni teploté plyne ze
stavové rovnice, ze klesa i celkovy tlak. Bilance v parcialnich tlacich reagujicich latek
je provedena v tabulce

latka pocatek cas T

A Pao Pao — @
B PBo PBo — 27
C 0 x/2

Je potfeba si uvédomit, ze parametr x v této tabulce tentokrat predstavuje ubytek
parcialniho tlaku vychozi slozky A v urc¢itém okamziku reakce. Je tedy funkci ¢asu, coz
pro zestru¢néni zapisu neni v tabulce uvadéno. Celkovy tlak v ¢ase 7 je podle Daltonova
zékona roven

2
p:pA+pB+pC:pA0+pBO_g$ = x = £(pao + peo — p)

Parcialni tlaky reagujicich latek nyni mtzeme vyjadrit pomoci celkového tlaku a poca-
tecnich tlak® vychozich latek:

2 4 1
pa =pao — 5(Pao +PBo —P) P =pBo— 5(Pao+Peo—P) Pc=5(pao+pro—p)
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9.2 Jednoduché reakce

V tomto oddile se budeme zabyvat reakcemi, jejichZ kinetické rovnice maji tvar (9.3).
Budeme uvazovat jedinou reakci a pro jednoduchost budeme predpokladat, Ze na po-
¢atku reakce jsou jen vychozi latky a ze reakce probihaji tiplné, tj. v rovnovaze jsou
prakticky pritomny pouze produkty reakce.

9.2.1 Reakce prvniho radu

Pod pojmem reakce prvniho fadu zpravidla rozumime chemické reakce s jednou vychozi
latkou
A — B

V praxi je reakci, které se chovaji podle modelu reakce prvniho radu, cela rada. Rzné
rozklady (napi. oxidu dusi¢itého na oxid dusnaty a kyslik), izomerace (napf. butanu
na izobutan), radioaktivni rozpady. Je proto uzite¢né védét, jak se méni koncentrace
vychozich latek nebo produkt v zavislosti na case. Pro reakce tohoto typu ma kineticka
rovnice tvar

—_—— = k’CA (95)

T

ktery rika, ze rychlost reakce je pfimo imérna koncentraci vychozi latky. Tato rychlost
je velkd na zacatku reakce, kdy je vychozi latky velké mnozstvi. S ¢asem klesa, jak
vychozi latky ubyva. Obvykle nas ale nezajima okamzita rychlost reakce, ale doba,
za kterou je dosazeno pozadované premeény. Tento cas ziskdme TeSenim dané kinetické
rovnice po separaci proménnych. Proménné separujeme takto

d
L S R

CA

a integrujeme v mezich s pocateéni podminkou ca(7 = 0) = cpo. Pro integrovany
tvar kinetické rovnice tak dostdvame vztah

—Incy +1Incpg = k7 (9.6)

a odtud po malé tpraveé ziskame explicitni vyraz popisujici pokles koncentrace vychozi
latky v zavislosti na case

ca(T) = caoexp(—kT) (9.7)

Z rovnice (9.7) je zfejmé, Ze u reakce prvniho Fadu klesa koncentrace vychozi latky
s Casem exponencialné.

Vyraz (9.6) vyuzijeme k ziskani vztahu pro polocas reakce. Dosadime cpy = cpp/2 a
po jednoduché tpravé dojdeme ke vzorci

In2
T2 =T (9.8)

Ten tiké, ze u reakci prvniho fadu nezavisi polocas na pocatecni koncentraci, ale jen na
hodnoté rychlostni konstanty. Cim je tato vyssi, tim je polocas kratsi.
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Jak jiz bylo uvedeno, jsou radioaktivni rozpady specidlnimi pripady reakci prvniho
fadu. Nejsou to v pravém smyslu chemické reakce, nebot k pfeménam dochézi v jadrech
atomil. Jinak ale pro né plati stejné vztahy jako pro chemické reakce prvniho radu.

Shriime si charakteristické znaky reakci prvniho fadu: polocas reakce je nezavisly
na pocatecni koncentraci, logaritmus koncentrace vychozi latky klesa linearné s casem.

9.2.2 Reakce druhého fadu

Budeme se zabyvat dvéma pripady:

1. Vychozi slozka je jedna.
2. Vychozi slozky jsou dvé, pricemz oba dil¢i fady reakce jsou rovny jedné.
Jedna vychozi slozka

Uvazujeme chemickou reakci
A — produkty

Kineticka rovnice je

_dCA

Integrovany tvar dostaneme fesenim této diferencidlni rovnice (nebo prostym dosazenim
n = 2 do obecného vztahu (9.14) pro reakci n-tého fadu, ktery bude uveden déle):

1 1
— =+ kT (9.10)
CA CA0

Pro polocas reakce druhého fadu pak plati

1
kcao

Ti/2 =

V tomto pfipadé, stejné jako ve vsech pfipadech kromé reakci prvniho fadu, zavisi
polocas nejen na hodnoté rychlostni konstanty, ale také na pocate¢ni koncentraci.

Porovnejme pro zajimavost ¢asovy prubéh koncentrace vychozi latky A pro reakci
prvnfho a druhého ¥adu. Uvazujme stejnou pocdateéni koncentraci cpg = 5moldm™3
a hodnotu rychlostni konstanty & = 0,0845min~! pro reakci prvniho fadu, resp. k =
0,0845 mol~! dm?® min~! pro reakci druhého fadu. Vysledky dosazeni do vztahii (9.7) a
(9.10) jsou prezentovany na obr. 9.1. Z obrazku je patrné, ze pii vyssich koncentracich
ubyva vychozi latka u reakci druhého radu vyznamné rychleji nez u reakci prvniho radu,
ale pro vysoky stupen premény vychozi latky je naopak potfebny delsi reakéni cas u
reakce druhého radu.

Dvé vychozi slozky

Budeme uvazovat chemickou reakci

A+ B — produkty (9.11)
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80 7/ min

Obr. 9.1: Porovnani ¢asové zmény koncentrace vychozi latky pro reakci prvniho a druhého
radu

Kineticka rovnice ma tvar
dCA
—E == k’CACB (912)
Jestlize jsou vychozi latky ve stechiometrickém pomeéru, tj. plati-li cgg = cag, pak také
plati cg = ca a kinetickd rovnice pfejde na tvar (9.9).
Nejsou-li A a B ve stechiometrickém poméru, prepiseme (9.12) na

dj
dr

a vysledkem integrace (metodou rozkladu na parcidlni zlomky) je vztah

= k(cao — ) (cgo — )

1 CAO<CBO — ZL’)

In

CBo — CA0Q CBO(CAO - x)

=kt

Reakce pseudoprvniho fadu

Vratme se k reakci (9.11). Nékdy byva nékterd z vychozich latek, dejme tomu latka
B, na zacatku reakce ve velkém prebytku (cgg > cag). V Case 7 bude koncentrace
latky A rovna cy = cag — x, kdezto koncentrace latky B zustane prakticky nezmeénéna,
¢ = Cpyg — T =~ cpp. Kinetickd rovnice (9.12) se zjednodusi na
_dea = keacg = K'ea
dr

kde k' = kcgg. Formélné jsme dostali stejnou kinetickou rovnici jako v pfipadé reakce
prvniho Fadu, viz (9.5). Proto se reakcim s pfebytkem jedné vychozi slozky fika re-
akce pseudoprvniho fadu. Casto, ale nespravné, se nazyvaji pseudomonomolekuldrnimi
reakcemi (monomolekularni reakce — viz 9.1.3).
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9.2.3 Reakce n-tého radu s jednou vychozi latkou

Méjme reakci typu
A — produkty

jejiz kineticka rovnice je

dCA n

a pocatecni koncentrace latky A je cap.
Z matematického hlediska je rovnice (9.13) obycejnou diferencialni rovnici prvniho
fadu. Resi se, jako vSechny rovnice jednoduchych reakci, metodou separace proménnjrch.

Proménné separujeme takto

d
~ S kadr

Ve
Ca

Rovnici integrujeme v mezich respektujicich poc¢ateéni podminku ca (7 = 0) = cag
CA dCA T
CAOQ CA 0

Pro n # 1 dostaneme po integraci a tpravé (zkuste sami) integrovany tvar kinetické
rovnice

1
1= a1+ (n—1k7 (9.14)
CaA Cao

zatimco pro n = 1 integraci dostanu znamy vztah (9.6).
Snadno odvodime vztah pro polocas reakce (viz 9.1.2), uvédomime-li si, ze pro 7 =

. 1 .
T1/2 J€ CA = 5 CAQ:

|

[ —y Cho” = ke (9.15)

9.3 Zavislost rychlosti reakce na teploté

Jak je vyznaceno v kinetické rovnici (9.2), rychlost reakce je funkci teploty. Arrhenius
navrhl pro vystizeni této zavislosti vztah

k = Aexp (— I§T> (9.16)

ktery se podle svého autora nazyva Arrheniovou rovnici. V tomto vztahu predstavuje
E* tzv. aktivacni energii a parametr A se nazyva predexponencialni faktor, nékdy
také faktor frekvencni.

Teplota mé na rychlost reakce zdsadni vliv. Vztah (9.16) indikuje, Ze reakce s velkou
aktivac¢ni energii jsou velmi citlivé na zmény teploty, naopak reakce s malou aktivacni
energii jsou teplotné relativné necitlivé. Z obr. 9.2, ktery ilustruje pribéh reakce roz-
kladu oxidu dusi¢ného pti dvou riiznych teplotach, je patrné, ze vhodna volba reakéni
teploty mtze vyznamneé snizit dobu potiebnou ke zreagovani vychozi latky. U elemen-
tarnich reakci je hodnota aktivacni energie vzdy kladna. Lze si ji predstavit jako energii,
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Obr. 9.2: Porovnani rychlosti ubytku vychozi latky pfi dvou rtznych teplotach

kterou je nutné dodat reagujicim molekulam ke vzbuzeni valenc¢nich elektront. Vyznam
aktivacni energie z pohledu energetického stavu reagujicich latek je schematicky zna-
zornén na obr. 9.3.

Reakéni koordinata reprezentuje cestu priblizovani a oddalovani reagujicich mo-
lekul. Tzv. aktivovany komplex znazornény v maximu energie reagujiciho systému si
miizeme predstavit jako nestabilni meziprodukt, vznikajici pfi preméné vychozich latek
na produkty.

Protoze vzdy E* > 0, plyne z Arrheniovy rovnice, ze rychlostni konstanta roste
s teplotou. Chemici v praxi pouzivali jako hruby odhad poucku, zZe pfi zvySeni teploty
0 10°C se reakéni rychlost zdvojnasobi. Zkuste si spocitat, jakou hodnotu musi mit
aktivacni energie reakce, aby toto pravidlo platilo presné pii vzristu teploty reakce
z 20 na 30°C!

Uvédomme si zdsadni rozdil mezi rychlostni konstantou a rovnovdznou konstantou reakce. Rovnovazna
konstanta poskytuje informace o sloZeni rovnovazné smési, nikoliv o rychlosti reakce. S teplotou bud roste
(u endotermickych reakci), nebo klesd (u exotermickych reakci).

Kvantitativni vliv teploty na rychlostni konstantu je demonstrovan v tab. 9.1, kde
jsou uvedeny experimentalné stanovené hodnoty rychlostnich konstant reakce rozkladu
oxidu dusi¢ného (reakce prvniho fadu) a odpovidajicich hodnot polocast této reakce
pro nékolik rtznych teplot.

Hodnotu aktivac¢ni energie dané reakce mtizeme z téchto idaji urcit napt. pomoci
zlogaritmovaného vztahu (9.16), kdyZ vyuzijeme libovolné dva pary experimentélnich

dat:
L ks —E*(l 1)
n2_ = (- _ =
k1 R \T, Ty

Pfesnéji (zahrnutim vSech experimentélnich bodw) lze uréit hodnotu aktiva¢ni ener-
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Aktivovany komplex

Energie

Vychozi latky

Produkty

Reakéni koordinata

Obr. 9.3: Schematické znazornéni energetického pribéhu reakce

Tabulka 9.1: Zavislost poloc¢asu rozkladu oxidu dusi¢ného na teploté

t/°C k-105/s71 T1/2
0 0,0787 10,9 dne
25 3,14 6,14 hodiny
45 49,8 25,2 minuty
65 487,0 2,49 minuty

gie a predexponencialniho faktoru A metodou nejmensich ¢tvercid, kde lze s vyho-
dou vyuzit skutecnosti, ze zavislost In k na reciproké hodnoté absolutni teploty je li-
nearni. Timto zptsobem byla pro danou reakci stanovena hodnota aktivacni energie
E* = 99800 Jmol ! a piedexponencialniho faktoru A = 4-10*®s~! — viz grafick4 inter-
pretace vysledku na obr. 9.4. Na rozdil od chemickych reakei jsou rychlostni konstanty
radioaktivnich rozpadi na teploté nezavislé (jaka jim tedy pfislusi hodnota aktivaéni
energie?).

9.4 Meéreni a vyhodnocovani dat v chemické
kinetice

Bezprosttedni postup, jak ziskat informace o ¢asovém priitbéhu reakce, spociva v ode-
birani vzorku ve zvolenych intervalech a v jeho analyze. Vhodnéjsimi experimentalnimi
technikami jsou tzv. metody in situ, latinsky pfiblizné ,na ptvodnim misté“. Vzorek
se zde neodebira, ale méfi se vhodna veli¢ina pfimo v reagujici soustave. O jedné ta-
kové metodé jsme jiz psali v odd. 9.1.4. Je to meéreni tlaku v uzaviené nadobé, v niz
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Obr. 9.4: Zavislost logaritmu rychlostni konstanty rozkladu oxidu dusi¢ného na reciproké
hodnoté absolutni teploty

dochazi k reakci. Tato metoda je vSak pouzitelna jen tehdy, jsou-li reagujici latky plyny,
jejichz celkové latkové mnozstvi se v pribéhu reakce méni. Vedle tabulky hodnot cas—
~koncentrace, at jiz ziskané klasicky nebo nékterou z metod in situ, mtzeme pfi vhod-
ném reakénim uspotradani méfit primo rychlost reakce. Tato data vyuziva tzv. diferen-
cialni metoda urcovani fadu reakce (viz 9.4.3).

9.4.1 Integralni metoda urcovani radu reakce

Pro jednoduchost uvazujme reakci s jednou vychozi slozkou. Méjme k dispozici tabulku
hodnot ¢y = ca(7). Tradi¢ni pouziti této metody spocivéa v hledani fadu reakce zkusmo.
Zkusime, neni-li to reakce prvniho fadu. Z rovnice (9.7) vyjadiime explicitné rychlostni

konstantu
1 CAQ

k=—In—
T CA
a pro kazdy bod tabulky vypocteme hodnotu k. Jestlize hodnoty rychlostni konstanty
kolisaji kolem néjaké stredni hodnoty, uhodli jsme. Je to reakce prvniho radu; zaroven
jsme urcili hodnotu rychlostni konstanty. Modernéjsi realizace metody vychazi z obec-
ného vztahu (9.14). Metodou nejmensich ¢tverci vypocteme n a k. Vyhodou je, ze
dostaneme bez jakéhokoliv zkouseni i necelistvé n. Nevyhodou je nutnost pouziti poci-
tace, protoze musime Tesit soustavu dvou nelinearnich rovnic. Pti souc¢asné dostupnosti
vypocetni techniky to neni nevyhoda tak velka.

9.4.2 Metoda polocasii

Pro jednoduchost ukazeme princip metody opét na ptikladu reakce s jednou vychozi
latkou. Metoda predpokladd, Ze bylo provedeno nékolik sad méfeni (nejméné dvé) za-
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vislosti koncentrace vychozi latky na c¢ase pro rtizné hodnoty pocatecni koncentrace cpg.
Z téchto méreni byly vypocteny polocasy reakce 7/, v zavislosti na pocatec¢ni koncen-
traci. Nasim vstupem je tedy tabulka hodnot cag, 71/2.

Predpokladejme nejprve, Ze tabulka ma jen dva fadky. V prvnim je cao1 a 71721 a ve
druhém cag2 a 712 2. PouZijeme vztah (9.15) pro polocas reakce n-tého fadu, do kterého
dosadime hodnoty v prvnim a druhém fadku tabulky. Dostaneme soustavu dvou rovnic

2n—1 . 1 n

Tije1 = 7(71_ 1)kcAO’1 (9.17)
nt—1,

T1/22 = WC}AO’Q (9.18)

pro dvé neznamé n a k. Nejpohodln€ji se soustava fesi tak, ze se obé rovnice podéli,
jejich podil zlogaritmuje a osamostatni se n; i kdyz (9.17) a (9.18) nejsou definované
pro n = 1, lze ukazat, ze vysledny vztah

_ In(7iy2,1/71/22)

ln(CAO,l/CAO,Z)
plati pro vSechna n. Potom se vypocte k napiiklad z prvni rovnice; pokud vyslon =1,
musime misto ni pouzit rov. (9.8).

Je-li k dispozici vice experimentalnich idaji o poloc¢asu reakce v zavislosti na po-
¢atecni koncentraci, je vhodné pouzit vztah (9.15) v logaritmickém tvaru

In7ip =Ink"+ (1 —n) Incag (9.19)

n=1

a urcit Tad reakce n a konstantu &’ a tim i rychlostni konstantu & metodou nejmensich
ctverci.

9.4.3 Diferencialni metoda

Diferencialni metoda vyuziva tidaji o rychlosti reakce v zavislosti na koncentraci vy-
chozi latky (predpokladame, Ze je jen jedna). K urceni fadu reakce, stejné jako u metody
polocasti, nam staci jedna dvojice idaju: rychlost r; pii koncentraci ca; a rychlost ry
pii koncentraci caz. Dosadime je do kinetické rovnice (9.13) pro reakci n-tého fadu a
dostaneme soustavu dvou rovnic pro dvé neznamé n a k

ry =kciy ry = kcly (9.20)
Podélime je, zlogaritmujeme a osamostatnime n (provedte). Dostaneme
111(7’1/7"2)
n—=-—————
IH(CAl/CAQ)
Rychlostni konstantu ur¢ime napt. z prvni rovnice:
k=r1/ck

Presnéji lze stanovit kinetické parametry z vice experimentalnich tidaji o rychlosti
reakce v zavislosti na koncentraci. V tomto pripadé pak aplikujeme metodu nejmensich
¢tvercl na zlogaritmovany tvar rovnice (9.20),

Inr =Ink+nlnca (9.21)
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9.4.4 Izola¢éni metoda

Tato metoda se lisi od tfech predchazejicich. Nejde o postup vypoctu radu reakce, ale
o metodu vedeni experimentu k jeho urceni. Mame nékolik vychozich latek a cilem je
urcit dil¢i fady reakce. Princip pfedvedeme na reakci se tfemi vychozimi slozkami

aA+bB+cC — produkty

které odpovida kineticka rovnice

—(if: = kS eh . (9.22)
Chceme urcit exponenty a, § a . Zvolime pocatecni koncentrace takové, ze latky B
a C' budou ve velkém prebytku. Jejich koncentrace se budou v pribéhu reakce ménit
jen velmi malo, takze je muzeme bez velké chyby aproximovat poc¢atecnimi koncentra-
cemi cg & Cpg, Co & Cco (stejnou aproximaci jsme jiz zminovali v odd. 9.2.2 u reakci
pseudoprvniho fadu). Rovnice (9.22) se zjednodusi na

dCA o
ar M

kde k' = kcpocco. S takto zvolenym pocateénim slozenim provedeme kineticky expe-
riment. K urceni dil¢iho fadu « pouzijeme nékterou z vysSe popsanych metod. Pak
provedeme kineticky experiment s prebytkem latek A a C a uréime (3. Nakonec pfi
experimentu zvolime pfebytek A a B a urc¢ime ~.

9.5 Katalyza

Jeden ze zakladatelt fyzikalni chemie, Wilhelm Ostwald, definoval katalyzator jako
latku, ktera méni rychlost chemické reakce, aniz se sama objevuje v jejim sumarnim
zapisu. Katalyzator méni rychlost reakce, ale neméni polohu chemické rovnovahy. Lze
tedy konstatovat, ze urychluje stejné pfimou i zpétnou reakci. Moderni chemicky pru-
mysl je prakticky zalozen na katalytickych procesech. Vice nez polovina zakladnich
prumyslovych procesii je katalyticka, nové budované procesy jsou katalytické z vice nez
90%.

Co je pric¢inou katalytického efektu? Vratme se k aktivacni energii reakce. Pokud
ma reakce vysokou aktivacni energii, je pouze mala ¢ast molekul reakéni smési energe-
ticky natolik bohata, aby byla schopna chemické pfemény. Schematicky je tato situace
naznacena na obr. 9.5a, kde je znazornén energeticky stav reagujiciho systému A — R
v pribéhu nekatalyzované reakce. Funkce katalyzatoru spociva v podstaté v tom, ze
vysledné premény se dosahuje jinym, energeticky méné naroénym mechanismem nez
u puvodni nekatalyzované reakce. Tuto situaci si lze predstavit tak, ze katalyzator K
tvofl meziprodukt AK s vychozi reakéni slozkou A, tj. probiha reakce A+ K — AK .
Dalsi reakce tohoto meziproduktu vede na regeneraci katalyzatoru K a vznik produktu
R, tj. AK — K+ R. Oba tyto kroky pfitom maji nizsi hodnotu aktivacni energie nez
puvodni nekatalyzovana reakce. Tato nova situace je zndzornéna na obr. 9.5b.
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Obr. 9.5: Schematické znazornéni katalytického efektu

Pro nazornou predstavu o efektivnosti snizeni hodnoty aktivac¢ni energie ti¢inkem
katalyzy si uvedeme nasledujici piiklad. Rozklad peroxidu vodiku v nepfitomnosti kata-
lyzatoru ma aktiva¢ni energii 76 kJ mol~! a probiha za pokojové teploty velmi pomalu.
Pti ptidani malého mnozstvi jodidu se stechiometricky pribéh reakce nezmeéni, ale zdan-
liva aktiva¢ni energie se snizi na hodnotu 57kJ mol~!. TudiZ pii pokojové teploté, kdy
hodnota sou¢inu RT = 2,5kJmol™!, je pomér rychlostnich konstant katalyzované a

nekatalyzované reakce
K (katal.) /k(nekatal.) = 2000

Snizeni aktivacni energie reakce vede v daném ptipadé k urychleni reakce o tii rady.

Katalyza se zpravidla déli na homogenni, heterogenni a enzymovou. P¥i homogenni
katalyze jsou vSechny latky ucastnici se reakce ve stejné fazi, zpravidla v plynné nebo
v kapalné. Pii heterogenni katalyze jsou vychozi latky a produkty zpravidla v plyn-
ném nebo kapalném stavu, kdezto katalyzator v pevném stavu. Enzymova katalyza,
jak napovida nazev, se uplatnuje pti biochemickych reakcich.
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Seznam symbolu a zkratek

Latinka
aktivita
plocha
A,b, B, ... konstanty

(latkova) koncentrace

tepelna kapacita; pocet vaznych podminek
diferencidl; totalni (aplny) diferencial

neuplny diferencial

Eulerovo ¢islo (zaklad pfirozenych logaritmu), e = 2,718 2818. ..
elementarni naboj, e = 1,602 1765-1071 C
elektron

energie

exponencidla, exp(x) = e®

pocet fazi v soustave

Helmholtzova energie; sila

Faradayova konstanta, F = 96 485, 341 Cmol~*
Gibbsova energie

~—

plynné skupenstvi

TE QWIS GEO 0 S Aeq0 8 RS
e

entalpie

oznaceni ¢-té latky nebo slozky smési
elektricky proud

pocet latek (slozek soustavy)
rovnovazna konstanta

o o=

<

rovnovazna konstanta disociace vody

~—~
—_
~—~—

kapalné skupenstvi
délka

prirozeny logaritmus, Inz = log,

o B
S F

dekadicky logaritmus, log z = log,,
hmotnost

molalita

molarni hmotnost

S 28 3

latkové mnozstvi
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SEZNAM SYMBOLU A ZKRATEK

Avogadrova konstanta, Ny = 6,022 142-10% mol !
tlak

elektricky naboj

teplo vyménéné mezi systémem a okolim
univerzalni plynova konstanta, R = 8,314 472 J K~ mol ™!
pevné skupenstvi

entropie

teplota ve stupnich Celsia

absolutni teplota

Boyleova teplota

inverzni teplota

vnitini energie

pocet stupni volnosti

objem systému

hmotnostni zlomek

prace vyménéna mezi systémem a okolim

molarni zlomek

libovolna extenzivni veli¢ina

molarni zlomek (v plynné fazi)

kompresibilitni faktor; mocenstvi nebo nabojové ¢islo
globalni molarni zlomek

Recka abeceda

«

R

T 3 MR T

>

m

\]

©-

alfa

béta
gamma

stupen premeny

koeficient izobarické roztaznosti
koeficient izochorické rozpinavosti
aktivitni koeficient

velké delta rozdil: AY =Y, — Y] = Y(konecny stav) — Y (pocatecni stav)

éta
kappa

my
ny
ksi
pi
réd

tau
fi

ucéinnost

Poissonova konstanta

koeficient izotermické stlacitelnosti
chemicky potencial

stechiometricky koeficient

rozsah reakce

Ludolfovo ¢islo, m = 3,14159265. ..
mérné hustota (p = m/V)

hustota latkového mnozstvi, p,, = n/V =¢
cas

relativni vlhkost; objemovy zlomek
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Horni indexy

[c]
E
(8)
(@)
0
[m]
M
(s)
st
[z]

Do

inv

NBT
NBV

rovn

standardni stav nekone¢ného ziedéni vzhledem k idealnimu roztoku o koncentraci ¢t

dodatkova veli¢ina

plynné skupenstvi

oznaceni i-té faze

kapalné skupenstvi

standardni stav nekone¢ného ziedéni vzhledem k idedlnimu roztoku o molalité m*t
smeésovaci veli¢ina

nasycena para

pevné skupenstvi

standardni (napf. tlak, koncentrace)

standardni stav nekonecného ziedéni vzhledem k molarnimu zlomku 2% = 1
standardni stav ¢istd slozka ve stavu idealniho plynu za teploty soustavy a tlaku p®
standardni stav ¢ista slozka v daném skupenstvi za teploty a tlaku soustavy
obecny standardni stav (dosadi se vhodny podle latky a podminek)

smés idealnich plyni

aktivacni (energie)

nekonecné zredéni

Ini indexy

pocatecni (na zacatku reakce)

Boyle (15 = Boyleova teplota)

kriticky bod

oznaceni i-té latky nebo slozky smési

inverzni (7i,, = inverzni teplota)

molarni veli¢ina; p, = hustota latkového mnozstvi
normalni bod tani

normalni bod varu

koeficient ¢i parcialni derivace za konstantniho tlaku
redukovana veli¢ina (délend kritickou veli¢inou)
rovnovaha

mérné (specifickd) veli¢ina (na jednotku hmotnosti)
koeficient ¢i parcidlni derivace za konstantni teploty
trojny bod

voda (K, = iontovy soucin vody)

koeficient ¢i parcidlni derivace za konstantniho objemu
zména veli¢iny pri fazovém prechodu

reakéni (zména veli¢iny pii reakei)

Ayoyp rozpoustéci (zmeéna velidiny pii rozpousténi)
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Ay slucovaci (zména veli¢iny pii slucovani z prvki)
Agpar spalny (zména veli¢iny pii spalovani)

Agup1 sublimaéni (zména veli¢iny pii sublimaci)

Atsni tani (zména veli¢iny pfi tani)

Ayyp vyparny (zmeéna veliciny pii vypafovani)

Ostatni symboly

operator parcialni derivace
soucet (sumace)
soucin (produkt)

integral

H%EMQ}

z toho plyne
chemické reakce

!

vztah plati pfesné pro X limitné se blizici nule

zpétna reakce

T =1

obousmeérna reakce

pfiblizné (po zaokrouhleni)

zhruba (aproximace)

), (1;2) uzavieny interval

S| o
~—

, (1;2) otevfeny interval

je prvkem
molalita

parcialni molarni veli¢ina

B<IE Mz

konjugované kapalné faze

Kl

Galvanické ¢lanky

© zaporna elektroda
@ kladna elektroda
| fazové rozhrani
kapalinové rozhrani (pérovitd prepazka)
|| solny mustek
::  polopropustnd membréina



Rejstrik

akceptor 176

aktivita 96-97

— idealni plynné slozky 97, 153
—, ptehled 99, 153
akumulator 188

— Edisontv 188

— lithium-iontovy 189
— lithium-polymerovy 189
alotropie 111

Amagat E. H. 31

ampér 16

analyza

— termicka 142

anoda 177, 181

Antoine C. 109
Arrhenius S. 199
atmosféra

— (jednotka) 18
Avogadro A. 16, 25
azeotrop 122

— heterogenni 133-134

bar 18

bilance

— latkova 145, 194
binar 19, 113-135
binodala 130, 137

bod

— azeotropicky 122
— eutekticky 141

— kriticky 36, 138
— — rozpoustéci 130
— rosny 21, 114, 132-134
— tani 106

— trojny 105, 111

— — vody 16, 106
— varu

— — normalni 105
— — smési 113

Boyle R. 24-26

Carnot S. 61, 63
Celsius A. 16
Clapeyron B. 25, 106
Clausius R. 63, 64, 108
coulometr 178
coulometrie 179

cyklus Carnotiv 61-63

Cas 16

cerpadlo tepelné 63
¢lanek

— Danielliav 182

— elektrolyticky 177
— galvanicky 177
— Leclanchéiv suchy 188
— lithiovy 188

— palivovy 189

— priméarni 187

— sekundarni 188

Dalton J. 31

Daniell J. F. 182

Davy H. 180

Debye P. 82

déj 14

— adiabaticky 56

— — vratny 47

— endotermicky 12

— exotermicky 12

— kruhovy (cyklicky) 15

— nevratny (nerovnovazny) 15, 79
— vratny (rovnovazny) 15

— za konstantni veli¢iny 15
délka 16

destilace 122, 134

— s vodni parou 135

diagram fazovy 105-106, 113-144



212

— dvouslozkového systému
— — kapalina—kapalina 128-130
— — kapalina—kapalina—para 133

— — kapalina—para 115, 116, 121, 123

— — kapalina—tuha faze 141, 144

— jednoslozkového systému 24, 105-106,

112
— siry 112

— tiislozkového systému (trojihelnikovy)

136-139
— vody 106
diferencial
— neuplny 39
— Uplny (totélni, exaktni) 39
disociace 167171
donor 176

ebuliometr 109

ebulioskopie 124

Edison T. A. 188

efekt

— Peltiéruv 88

— vysolovaci a vsolovaci 127
elektroda 177, 181

— kalomelova 184

— referenéni 183

— vodikova 183

— — standardni 184
elektroflotace 179

elektrolyt 166, 176

— silny 166

— slaby 166, 167
elektrolyza 177-179

energie 18

— aktivacéni 199

— Gibbsova 66

— —, podminka rovnovahy 80
— — reakéni 149-150

— — smésovaci 78

— — standardni reakéni 151
— — standardni slucovaci 156
— —, zavislost na p 75

— —, zména pii fazovém prechodu 76

— Helmholtzova 66
— — sméSovacl 78
— —, zavislost na V' 75
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— vnitfni 41
— — standardni reakéni 51
— —, zavislost na T, V' 73

— —, zména pii fazovém prechodu 76

— volné viz energie Helmholtzova
entalpie 43

— dodatkova 87

— molarni 43

— standardni

— — reakéni 50

— — slucovaci 51

— — spalna 52

— sublimac¢ni 110

— tani 110

— volna viz energie Gibbsova

— vyparna 108-109

—, zavislost na T', p 74

—, zmeéna pii fazovém prechodu 76
entropie 64-65

— absolutni 81

— idealniho plynu 72, 73

— smeésovaci 78

— van der Waalsova plynu 72

—, zavislost na T', V', p 71-73

—, zmeéna pifi fazovém piechodu 76
Euler L. 91

eutektikum 141

expanze adiabaticka

— vratna 47

extrakce 135

Fahrenheit D. G. 16
faktor
— kompresibilitni 33

— predexponencialni (frekvenéni) 199

Faraday M. 175, 177
faze 12
taze konjugované 129

Galvani L. 180
Gay-Lussac J. 25, 26
Gibbs J. W. 104

Henry W. 125, 126
Hess G. H. 53, 156
hmotnost 15

— molarni 17
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hospodarnost 62
hustota 17
hydrofobie 130
hydronium 167

chladnicka 63
inert 110, 159

jev viz efekt
joule 18

kapacita

— tepelna 18, 43

— — izobaricka 44

— — izochoricka 44

— — molarni 44

kapalina nasycenda 35
katalyzator 204

kation oxoniovy (hydroniovy) 167
katoda 177, 181

kelvin 16

Kelvin viz Thomson W. (lord Kelvin)
kilogram 15

kinetika

— chemicka 191-205
Kirchhoff G. R. 55

Knudsen M. 110

koeficient

— aktivitni 96-99, 122

— izobarické roztaznosti 23
— izgochorické rozpinavosti 23
— izotermické stlacitelnosti 23
— stechiometricky 49, 146
komplex aktivovany 200
koncentrace 20

— analyticka 167
kondenzace 34

konoda 138

konstanta

— Avogadrova 16

— disociacni 155

— ebulioskopicka 125

— Faradayova 177

— Henryho 126

— kryoskopicka 143

— kyselosti 155, 169
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— plynova 29

— Poissonova 48

— rovnovazna 151-152

— —, teplotni zavislost 156
— —, urceni 154

— rychlostni 193

kontrakce objemova 87
konvence

— Stockholmska 184

— znaménkova 12, 38, 41
koordinata reakéni 200
kritérium rovnovahy

— extenzivni 101

— intenzivni 101-104
kryoskopie 143

krystal ide4lni 82

kiivka

— binodalni 130, 137

— bodi tuhnuti 140

— chladnuti 142

— liquidu 140, 144

— rozpustnostni viz kiivka binodalni
— solidu 144

— sublimacni 105
kvaternar 19

kyselina konjugovana k zasadé 169

latka

— hydrofobni 130
— klicova 147

le Chatelier H. L. 160
lednicka 63

Lewis G. N. 81
liquidus 140, 144

Maxwell J. C. 69

Mayer J. R. 46

membrana polopropustnd (semipermea-
bilni) 181

metoda

— ebuliometricka 109

— efuzni 110

— in situ 201

— Knudsenova 110

— saturacni 110

— staticka 110

— urceni raddu reakce
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— — diferencialni 203
— — integralni 202

— — izola¢ni 204

— — polocast 202

— tuseku 93

metr 16

— normalni kubicky 17
misitelnost

— omezena a neomezena 128
miseni 77

— idealnich plynt 77-79
mnozstvi latkové 16
modifikace 111

mol 16

molalita 21

molarita 20

molekularita reakce 194
mustek

— solny 181

napeéti clanku

— rovnovazné (elektromotorické) 183

— — standardni 187
Nernst W. 81, 187
nula absolutni 81

objem 17

— dodatkovy 86

— mérny 17

— molarni 17

— parcialni 31

— — molarni 31, 90
— specificky 17
obrat reakcni 50
okoli 11

Ostwald W. 204

oxonium 167

para nasycena 35

pas vodivostni 175
pascal 18

perpetuum mobile

— druhého druhu 65
— prvniho druhu 42
pH 168-171

Planck M. 81

plazma 176
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plyn

— idealni 25

— permanentni 36

— realny 32

podminka

— rovnovahy

— — extenzivni 79, 101

— — intenzivni 101-104

podminka vazna 104

podminky normalni 17, 28

Poisson M. D. 47, 48

pokovovani 179

polocas reakce 193, 199

— druhého tadu 197

— prvniho fadu 196

poloclanek 181

polymorfie 111

potencial

— elektrodovy 182

— — standardni 184

— chemicky 94-99

— reduk¢ni standardni 183

ppb 19

ppm 19

prace 11, 37

— nevratna 39

— objemova 38

— —, vypocet 39

— proti konstantnimu vnéjsimu tlaku 39

— vratna 39

—, znaménkova konvence 12, 38

pravidlo

— Gibbsovo fazové viz zékon Gibbstv fa-
ZOVy

— pakové 117

princip

— Clausitv 63

— le Chateliertiv 160

— Thomsontv 63

procento molarni 19

proces stacionarni 14

proménnd prirozena 67

proud

— elektricky 16, 175, 177

prehanéni s vodni parou 135

prechod fazovy 76, 101-144
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primka spojovaci 118, 138

Randall M. 81

Rankine W. J. M. 16

Raoult F. M. 119

reakce

— bez plynné faze 163

— bimolekularni 194

— druhého fadu 197

— elementarni 194

— endotermicka 50

— exotermicka 50

— jednoduchéa 193

—, molekularita 194

— monomolekularni 194

— n-tého radu 199

— oxidacné redukéni 176
— prvniho fadu 196

— pseudoprvniho fadu 198
— rozkladné 162

— slucovaci 51

—, smér 160

— spalné 52

— trimolekularni 194

— v plynné fazi 161

— v roztoku elektrolytu 166
—, zapis 49

redox reakce 176

relace viz vztah

rovnice

— Antoineova 109

— Arrheniova 199

— Clapeyronova 106-107
— Clausiova-Clapeyronova 108
— kalorimetricka 43

— kineticka (rychlostni) 192
— —, integrovany tvar 196, 199
— Nernstova 187

— stavova 23

— — idealniho plynu 25

— — van der Waalsova 32
rovnice

— Gibbsovy 66-67

— Poissonovy 47
rovnovéha 14

— extenzivni kritérium 79, 101
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— intenzivni kritérium 101-104

— kapalina—kapalina 128-139

— kapalina—kapalina—péra 132-135
— kapalina—péara 105-110, 113-123
— — idealnich smési 119

— — neidealnich smési 120

— kapalina—tuhéa faze 110, 140

— termodynamicka 79

— tuhéa faze—para 110

rozpinavost 23

rozpustnost

— plynu v kapaliné 125

— soli ve vodé 171

rozsah reakce 146

roztaznost 23

roztok 18

— elektrolytu 166

— idealni 84

rychlost reakce 191-192

rad reakce 193
—, urcovani 202-204
fada napéti kovi 180

sekunda 16

sila mezimolekularni 25
skupenstvi 12

sloup Voltav 180

slozeni rovnovazné

—, vliv teploty 157

—, vliv tlaku 157

slozka

— inertni 159

— klicova 147, 193

smeér reakce 160

smeés 18, 83

— binarni 19, 113-135
— idealni 84

— idealnich plynu 30, 83
— kondenzovana (kapalné nebo tuha) 84
— kvaternarni 19

— plynna 83

— ternarni 19, 135-139
—, vyjadrovani slozeni 19
solidus 144

soucin

— iontovy vody 168
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— rozpustnosti 171
soustava viz systém

stav

— skupensky 12

— standardni 50, 97, 151
— — C(isté slozky 84

— — idealniho plynu 83
— — nekonecného ziedéni 97
— —, prehled 99, 153-154
— systému 14
stlacitelnost 23

stroj

— Carnottuv 61-63

— tepelny 59-62

stupen

— disociace 155

— premény 147

— volnosti 104

stupnice teplotni 16
sublimace 110

systém 11

— adiabaticky 12

— heterogenni 12

— homogenni 12

— izolovany 11

— jednoduchy 66

— otevfeny 11

— stacionarni 14

— uzavieny 11

sytost relativni 21

tah 18
tani 110, 144
tekutina 12

tenze par viz tlak nasycenych par

teorém

— Carnotuv 63

— tepelny 81

teplo (viz téZ entalpie), 11, 41
— reakéni 49

— — izobarické 51
— — standardni 51
— slucovaci 51

— spalné 52

— vyparné 108-109
—, vypocet 44

—, znaménkova konvence 12,

teplota 16, 37

— Boyleova 26

— kriticka 36

— — rozpoustéci dolni 130
— — rozpoustéci horni 130
— modifika¢ni 111

— plamene teoretickd 57

— reakce adiabaticka 56-58
— rosného bodu 21, 114

— rozkladna 163

— tani 111

— —, snizeni u roztoku 143
— tuhnuti 110

— varu

— — smeési 113

— —, zvySeni u roztoku 125
termochemie 49

ternar 19, 135-139

Thomson W. (lord Kelvin) 16,

titrace

— coulometricka 179

tlak 18

— bodu varu 114

— nasycenych par 35, 109
— —, snizeni u roztoku 123
— normalni 17, 105

— parcialni 31

— rosny 114

— sublimac¢ni 110

tok

— ustaleny 11, 14
tuhnuti 110

acinnost

— Carnotova stroje 61
— tepelného stroje 60
usecka spojovaci 118

var 108

veli¢ina

— dodatkova 85

— extenzivni 13, 89

— fyzikalné-chemicka 13
— intenzivni 13

— mérné (specifickd) 13
— molarni 13
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— parcialni molarni 89

— smeésovaci 85

véta termodynamicka

— druhé 63-65

— nulta 37

— prvni 41-42

— treti 8082

vodic

— elektronovy (prvni t¥idy) 175
— iontovy (druhé tfidy) 176
— treti tridy 176

Volta A. 180

vyhtrevnost 52

vypafovani 108

vytézek

— reakce 159

vztah

— Eulertiv 91

— Mayertv 46

vztahy Maxwellovy 69

Waals J. D. van der 25, 32

zabarveni reakce tepelné 51
zakon

— Amagativ 31

— Boyletv 24, 26

— Daltontv 31

— Faradaytv 177

— Gibbstv fazovy 104-105, 113
— Henryho 125

— Hesstuv 53-54, 156

— Kirchhofftv 55-56

— — v diferencialni formé 56
— — v integralni formé 56

— Mariottiv viz zakon Boyletv
— Nernstiv rozdélovaci 138

— Raoultav 119, 123

zlomek

— hmotnostni 19

— molarni 19

— — globalni 113

— objemovy 20

217



