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Funkce dvou proménnych | T 03

z=2z(x,y) nebo f(x,y,z)=0 nebo x=x(y,z2) ...

Zapis tecné roviny (diferencialni forma):

0Z
zZ(x+dx,y+dy)=2z(x,y)+ (—) dx + (
X /y

0Z 0Z
oo = (%) s () o
X Jy 3y Jx

z2—21=2(x2,y2)—2(x1,y1)

neboli

Az

(x2,y2)
= J dz (nezavisi na cesté) = %dz =0
(X1,y1)

jinymi matematickymi slovy:

. 3z 9z _ B
Vz = (— —) = gradient potencialu z
ax dy
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Funkce dvou promennych Il 103

0Z 0Z
dz=(—) dx+(—) dy
X Jy 3y Jx

Pro ,,normalni“ funkce* plati (Schwartzova véta):
(a) (az) %z 9%z (a) (az)
ax )y \ay)x  axay ayax ay Jx \ox J,,

dz=M(x,y)dx + N(x, y)dy

0Z 0Z
e(2) (3
X/ 3y Jx

z(x, y) existuje (tj. dz je uplnym diferencialem) prave kdyz

(5)=(5),

*musi mit spojité druhé derivace, protipfiklad: z = xy(x2 — y2)/(x? + y?)

Opacny postup:
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Funkce dvou proménnych Il + 03

Pokud ——

55

pak piseme
dz=M(x, y)dx + N(x, y)dy
a
(x2,y2)
J dz
(x1,¥1)
zavisi na cesté, neboli \
: sin X Cosy d
jﬁ 22 g priklad: dz = S5t dx + =y &

X2 Y2 Y2 X2
J M(x, y1)dx + J N(x2,y)dy # M(x1,y)dy + f N(x, y2)dx
X1 Y1 Y1 X1



Funkce dvou proménnych IV T o3

Jestlize

f dz(x,y) #0

pak (za urCitych podminek) existuje funkce integracni faktor t(x, y) takovy, ze
f t(x, y)dz(x,y) =0

V termodynamice x = empiricka teplota, y =V nebo p

Priklad. Vratny izotermicky dé&j pro idealni plyn, Q # Q(T, V), t = 1/T:

nRT NnRT 1

NnRT

()5,

nRT 1

(2).=(5),
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Klasicka termodynamika (aneb prehled FCH 1) 103
0. zakon 1. zdkon Opakovani je matka moudrosti.
l l Zapominani je otec moudrosti.
id. plyn: pV=nRT, —  pVX=konst (id.,ad.)
1

id. plyn: U =U(T)

~"

k& dQ :
Carnotuv cyklus — — =0 < | 2.zakon
l
. dQ
ArG, K, ... — 1limS=0 « 3S, dS=—
T—0 T

!

3. zadkon
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Druhy zakon termodynamiky - matematicka formulace O
Qan OB do .
+ =0 ,=>" — =0 (vratné cyklické déje)
Tan T8 T
Qa OB dQ .
+ <0 ,=" ¢ — <0 (nevratné cyklické déje)
Tan TB T

= 1/T je integracni faktor a plati:

do . do A
ds = - (vratny dej) dS > - (nevratny dej)

kde S je novy potencial (termodynamicka funkce) zvana entropie

Adiabaticky dej: dS =0 (vratny), dS > 0 (nevratny)
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Statisticka interpretace entropie

@ Entropie je mirou neusporédanosti (po¢tu moznosti, jak realizovat stav)

@ Nevratné déje v izolovaném systému: dS > 0 (entropie roste), coz defi-
nuje smer toku casu, protoze mikroskopické prirodni zakony jsou inva-
riantni vzhledem inverzi Casu (presneji vc. zameny castice/anticastice a
zrcadleni, CPT teorém)




U0 ; ; [pic/entropy.sh] 8/26
Jesté druhy zdakon + Lo03

Uvazujme vratné adiabatické déje (dQ = 0)

Ve vhodnych proménnych (treba T, V, p)
se systém pohybuje po (nad)plose

Pridani tepla vede ke zméné nadplochy 1, ubrani |

Disipace energie (nevratny proces prace — teplo)
vede ke zméné nadplochy 1, nikdy |

Plochy jsou plochami konstantni entropie
Entropie vzrista 1t ve sméru pridani tepla ¢i disipace

V kazdém okoli stavu systému existuji

Carathéodory: . . .. .
Y stavy adiabaticky nedosazitelné.

Matematicky dusledek. Pro jakoukoliv empirickou teplotu t a jakoukoliv latku
popsanou termickou (p = p(V, t)) a kalorickou (U = U(V, t)) stavovou rovnici
existuje funkce B(t) takova, ze BdQ je uplny diferencial; pak T = 1/8 a dS = 8dQ
jsou az na multiplikativni konstantu stejné.

credit: Wikipedia



Dalsi termodynamické potenciadly (funkce)

Vnitrni energie
u(s, v) dU=TdS—pdV

Entalpie
oU

H(S, p)=U+ pV =U—(a—v)v = dH=TdS+ Vdp

Helmholtzova (volnad) energie, volna energie [fyz.]

aU
F(T,V)=U—TS =U—(£)S = dF=—-SdT—pdV

casto se znaci A

Gibbsova (volna) energie, volna energie [chem.], volna entalpie [fyz.]

oH
G(T,p)=H-TS =H—(£)S = dG=-5dT7T + Vdp

oF
Nebo také: G=F+pV=F—(a—V)V

(Gibbsovy) (fundamentalni) rovnice

kona se jen objemova prace

\4

A4

A\l

prirozené promenné jsou cervene

9/26
u03



Poznamky

Vnitrni energie je ,prirozene” funkce objemu: U = U(V), dU = dQ — pdV

Entalpie je ,pfirozené” funkce tlaku: H = H(p), dH = dQ + Vdp

Podstatou prechodu U — H je zména nezdvisle proménné V — p

@ funkce U musi byt konvexni (nebo konkavni), jinak H(p)
nebude funkce (bude mit nekolik hodnot pro stejné p)

@ pak Ize obdobné prejit zpét z H(p) — U(V)

oU oU
p=—(—) H=U+pV=U—(—)V

oV oV

oH oH
V=(—) U=H—pV=H—(—)p

op op

@ nazyva se to Legendreova transformace

10/26

+ 103
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Vypocet G 1%236

Priklad - jeden fazovy prechod. G=H-TS

Ttp T2
deT+ Apr + J deT

H(T2,p) =H(T1, p)+ J
Ttp

T

Tio Cp ApH (T2 Cp
S(T2,p)=5(T1,p)+ —dT + ——+ —dT
T T Tfp Tfp T

o ~15K const T3
nizke T: S(T1,p)= . dT + ---
0

P2
G(T, p1) =G(T,p2) + J Vdp
P1

P2 VvV
H(T,pz)=H(T,p1)+f {V—T(—) ]dp
p1 oT Jp

P2 raV
so=siron- [ (22), o
p1 \9oTJp
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F, G a prace - vratneé deje 103

Helmholtzova energie F=U-TS

dU =TdS + dW

dF ==SdT+dW = dF=dW [T]

Vratné deje: Zméena Helmholtzovy energie
za konstantni teploty je rovna praci

»Za konstantni teploty” = ,ve styku s termostatem tak, ze teplo se prevadi vratne*

Gibbsova energie G=H-TS
dW = —pdV + dWjing nez objemovs
dG = —5dT + Vdp + dWjing nez objemovs

dWijina nez objemova [T, P]

Vratné déje: Zména Gibbsovy energie za
konst. T, p je rovna praci jiné nez objemové

»Za konstantniho tlaku“ = ,ve styku s barostatem tak, Zze objemova préce se provadi vratne“
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Nevratné deje a extenzivni podminky rovnovahy 103
ohrivani: =T 4o disipace energie na teplo trenim:
dQ >0 "‘s, f P = Pout
A
T > Tin e T \m O .z'J uvazujeme jen
do do £ n objemovou praci
= dS~ > 3
Tin T
ochlazovani: dW = pijn(—dV) + dQqis
dQ do
dQ <0, T<Tin = d5= T > vzdy dQgic > 0 (ztrata)
do .
d5>? dS%dodlS>

dU=dQ+ dW < TdS—pdV (nevr.)

dU <0

([S, V], nevr.)

dG < —-SdT + Vdp (nevr.)

dG <0
/

([T, p], nevr.)

Gibbsova energie uzavreného systému pri nerovnovaznych dejich za
konstantni teploty a konstantniho tlaku klesa; v rovnovaze nabyva minima.



Energie vs. entropie

Interpretace ¢lend F=U—-TS nebo G=H—-TS:

@ nizka teplota = vliv energie (entalpie) je vétsi nez entropie

@ vysoka teplota = vliv entropie je vétsi energie (entalpie)

Priklad:

[simolant '|9]14/26
103

Entropie je mirou neusporada-
nosti systému: v izolovaném
systému S = kgIn W, kde W je
pocet mikrostavl, ve kterych
se systém muze nachazet.

@ Za nizké teploty latka krystalizuje — nizkd (zadpornd) energie, nizkéd entropie

@ Kapalina mé vyssi energii i entropii

@ V bodé tani [T, p]:

Niz:S = 5() S( )vrat Qtam _ Atém'H
tani = =

neboli
AtaniG = AtaniH — TtanileaniS =0

tj. zvysSeni entropie je presné kompenzovano
zvysenim entalpie

c.:- 3
i "' ST -iiorﬁ'z:-.

- .
e sPoans B oL AT e e rs s 0002 wones "en AT YL SN e L3P
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Chemicky potencial 103

id. plyn/smes: slozky se neovlivnuji
l
G=H-TS — Asm5m=—RZXl’|nxi, AsmHm =0
i

l

d_ (96 .
M =| =H; + RT InX;

ani)T,P,nj;éi

Chemicky potencial u; slozky i (vzhledem ke standardnimu stavu) = vratna prace potrebna

k preneseni 1 mol latky (ze standardniho stavu) do daného stavu = ,schopnost vykonat tuto
praci” (vzhledem k navratu ke standardnimu stavu)

Piiklad. Kolik energie je minimalné potfeba k ziskani 1 m3 sladké vody z mofské vody (3.5 hm.%

NaCl. 300 K)? | |
acl, 300 K) UMY S8°0 = [IW T'E “(AUol ¢ « |DeN) 1860 = OTHX



Aktivita a chemicky potencial 1%%6

Obecna definice:

,ui=,uie+RT|nCli

@ pro latku i ve standardnim stavu plati a; =1

Prehled standardnich stavu:

a} = %cpz pi— 0 a>=XBp; x; -0
a; = Xiy; xX;i—1

aEX] = xn/l[x] X;i— 0

aEC] = %y%c] ci—0

Cll[m] _ % Em] m;— 0

V dané limité y; =1 (resp. ¢; = 1)
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Jedna reakce a latkova bilance 103

Obecny zapis reakce:
2H>+ 0, — 2H>0

k
0=ZViRi O = —2H>—072+2H>0
(=1

VH, =—2, VO, =—1, VH,0=2
reaktanty: v; < 0, produkty: v; > 0

Bilance v latkovém mnozstvi: na zacatku
/

ni=nio+ Vvi§

pak & = rozsah reakce a rozmeéer [E] = mol
(extent of reaction, extenze reakce, nepresnée reakcni obrat)

Obdobné bilance v koncentracich (pokud V = const), pak rozmér rozsahu reakce je moldm—3
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Chemicka rovnovaha - klicova latka 1103

Necht' interval [Emin, Emax] je nejvétsi interval takovy, ze nj >0, i=1,...,k (k = pocet slozek)

Predpoklad: &yin = 0 Cili nj = 0 pro nejaky produkt

Klicova latka (slozka) j je ten reaktant, ktery prvni vymizi pri prlbéhu reakce zleva doprava, t;.
nj(gmax) = 0. Necht’ j =1.

Stupen premeny (konverze/disociace; degree of conversion/dissociation):

n,o—nm  vig §

a= =——

ni,o ni,o B Emax
prevadi interval & € [Emin, Emax] na interval a € [0, 1]

@ stechiometrickd smés = reaktanty v poméru v;
pii 100% prubéhu reakce reaktanty vymizi zaroven
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Rovnovaha za konstantni teploty a tlaku a Gibbsova energie 103
Pro [T, p] hledame minimum funkce =0
S
G(n1,...,nk)=Zniui, dG =—-5dT + Vdp + Zuidni
= i=1

kde (jedna reakce)

ny1=ni0+Vvis§, ..., Nk =nk o+ V§

na intervalu § € [Emin, Emax] dale ukdzeme, ze v homogenni smési ne-
muUze minimum nastat na kraji intervalu

(aa)pT ngul_o

Z vyrazu pro dG:

Souvislost: spocteme primo derivaci G (pozor, u; zavisi na slozeni): = 0 (Gibbs-Duhem)
/
3G K ran; K oy S
0§ p, T =1 08 p.T i=1 0§ p.T :

(Ve skutecnosti jsme takto Gibbsovu-Duhemovu rovnic odvodili)
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Reakcni Gibbsova energie 103

Pro jednu reakci

k
0= Z ViR
(=1

se reakcni Gibbsova energie A;Gm definuje takto:

9G K
ArGm = (E) = Z Vil
p, T

i=1
Znaménko AGm pro dané T, p a slozeni reakCni smési urCuje smeér reakce:

ArGmy smeér reakce nazev reakce
<0 — exergonicka
=0 rovhovaha isoergonicka
>0 — endergonicka

maxi-

Reakcni Gibbsova energie je prikladem exergie (exergy, availability, available energy)
malni prace, kterou muze systém vykonat (prechodem do rovnovéahy).
(Zde pouzivdme znaménkovou konvenci zaporna exergie = systém muze konat praci.)



Priklad G(&) 103
N>+ 3H>, — 2NH3 (T=600K,p=10MPa)
—284 . _
l n;o(&) n;[mol]
nn,,0 = 1 mol, nH,,0 = 3mol, NnNH;,0 = 0 Mol [ N> 1 1—&
—286 .
H> 3 3—3E
G(E) = NNH3HNHs + NHyMH, + NNLHN, NH 0 26
3
= 2EUNH-, T+ (3—3 H, + (1 — N = —288 -
SHNHs + S, + (1= SN, 2, celkem 4 4—2EF
aproximace: plyny jsou idealni (¢; = 1) 5 [
G 290 i
o p 3—3§
HH, = Hp +RTIn T
—292 .
p 1—5)
= Uy +RTIn .
IJNZ IJNZ (pst 4 . 2& o9l |
o p 28 ' ' ' ' ' ' ' ' '
HUNH; = “NH3+RT'”(pst°4_2£) 0 0.5 1

@ Clen tvaru EInE resp. (1—&)In(1—E&) zplsobi, Ze minimum (pro rovnovdhu v homogenni smési)
je vzdy uvnitr intervalu [ Emin, Emax], ne v krajnim bodu.
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Priklad Aer(E) 103
N>+ 3Hy — 2NH3 (600K, 10 MPa L —
2 2 3 ( ) 100 |-| ni,0(§) n;[mol]
NN,,0 = 1 mol, ny, 0 = 3mol, nyH,,0 = 0 Mol - | N2 1 1-¢§
ol H2 3 3-3§ |
ArGm(E) = VNH3MNH3 + VHoHH, + VNLUN, T | NH3 0 28
= 2UNH; — 3MH, — HN;, _% celkem 4 4—28
aproximace: plyny jsou idealni (¢; = 1) 5
E
p 3—3& Q
— (° : <
HH, ,uH2+RTIn(pSt 4—25) 1
p 1-§ )
= Uy +RTIn -
N2 = Hns (pSt 4-28 ~100 | .
. p 28 —_
UNH; = “NH3+RT|n(pst°4—2g) 0 0.5 1
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Rovnhovazna konstanta a podminka rovnovahy 1103

Ui = /Jf+RTInai

2, Vil = Z ViH; + Z ViRT Ina;
(=1
AGrn = ArG +RTIn l_[ Vi v rovnovaze
(=1
kde Aran = standardni reakcni Gibbsova energie

0

Rovnice pro rovnovahu (ArG = standardni reakcni Gibbsova energie)

exp( ArGe) l—[avl

Aran) To se podezfele podobéd Boltz-

Definice rovnovazné konstanty: K = exp (—

RT mannove pravdépodobnosti
o ) £ produkty s .
= rovnovazna podminka: K= l_[ai‘ vetsi K: vice produktu (—)
i=1 reaktanty men&i K: vice reaktantl («—)
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Rovnovazna konstanta 103

Takto definovana ,standardni“ nebo ,termodynamicka“ rovnovazna konstanta je bezrozmerna.
Pozor, existuji i jiné definice/zvyklosti.

Rovnovazna konstanta zavisi na

@ zvolenych standardnich stavech

@ zapisu reakce (stechiometrickych koeficientech)

@ teploté

@ pro kondenzované faze i na tlaku, pro bézné tlaky je vliv maly (zde nebudeme uvazovat)
Vypocet rovnovazné konstanty

@ z experimentalnich rovnovaznych dat

@ z termochemickych dat

& pomoci statistické termodynamiky (ze spektroskopickych dat a/nebo kvantovych vypoctd)

K cemu je dobra

@ k vypoctu rovnovazného slozeni

@ ke stanoveni sméru reakce

@ soucast mixu veli¢in k vytvoreni Uplného termodynamického popisu
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Smer reakce Nos
ArGm smeér reakce nazev reakce
k . 12
. <0 — exergonicka
AGm =ArG +RTIn| [a” , . .
r=m " m g ‘ =0 rovnovaha isoergonicka
>0 — endergonicka

Priklad. Rovnovazna konstanta reakce

Sn(l)+ H>O(g) — SnO(s)+ H>(g)

jepriT =928K rovna 0.435. UrCete, zda bude probihat oxidace Ci redukce cinu, jestlize nad obéma
samostatnymi kondenzovanymi fazemi je plynna smeés H>O + Hy obsahujici 65 mol. % vodni pary.

asno(s)@Ha(g)  1*YHy(@)P/P™"  YHyg)  0.35

asn()aH,0(g)  1*YH,0(0)P/P%  YH,0(g) 0.65

ArGm 0.35
=—InK+In =0.213>0 «— = redukce
RT 5
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Zavislost K na teploté 103
(a(G/T)) H d(ArG/T) ArHT
—_—_—— = — —
T Jp T2 dT T2
= (van 't Hoff)
dinK _ ArHﬁ]
dT RT?
ArHZ pro vyssi T se K rovnhovaha se posune
zaporné zmensi —
kladné zvetsi —

Le Chatelieruv(-Braunuv) princip:

Soustava ve (stabilni termodynamické) rovnovaze se snazi kompenzovat
ucCinky vychyleni z rovnovahy.

(Stav se zméni tak, Zze kdyby se zménil stejnym zplsobem bez predchoziho
vychyleni, zpUsobil by odchylku od rovnovahy opa¢ného sméru.)

credit: (La Chatelier, Braun) wikipedia



