Ki(g) +e(g) + Cl(g)

+418

122

A

+89

N

+437

K(g+Cl ]

K(g) +Cl(g)

K(g) +3Cl(g)

K(s) + %Clz(g)

KCI(s)

-349

v kJ mol ™.

\ Tabulka 2.5:

Obr. 2.19: Borntiv—Habertv cyklus
pro KCI pii 298 K. Zmény entalpie jsou

Mtizkova entalpie pri

} 298 K (dalsi hodnoty jsou v Tab. 2.5
‘ v ¢asti Data)

[ Latka

AH; /(kJ mol™")

i NaF

NaBr
MgO
MgS

787
751
3850
3406
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prekonavat silné coulombické interakce. Standardni entalpie pro tento dé&j, AH|,
se nazyva miizkova entalpie. Jeji hodnota je stejna jako (vnitfni) energie mtizky
pii T=0. Za b&znych teplot se tyto dvé veli€iny 1i§i jen o n&kolik kJ mol™, cozZ je
rozdil, ktery lze zanedbat.

Experimentalni hodnoty mtizkové entalpie se ziskévaji Bornovym—Habero-
vym cyklem. Je to uzavieny cyklus pfemeén, ktery zacina i kon¢i ve stejném stavu.
Jeden z jeho kroku je tvorba latky z iontl v plynném stavu (dostate¢né od sebe
vzdalenych).

Nazorny priklad: Na Obr. 2.19 je uveden typicky Borniv—Habertv cyklus
pro chlorid draselny. Sklada se z nasledujicich krokti (vyhodné je zacinat od
prvkd):

AH?/(kJ mol™)
1. sublimace K(s) +89 disociaéni entalpie K(s)
2. disociace ¥ Cly(g) +122 Y5 disociacéni entalpie Cly(g)
3. ionizace K(g) +418 ionizaéni entalpie K(g)
4. pripojeni elektronu k Cl(g) -349 entalpie zisku elektronu CI(g)
5. kondenzace pevné latky — —AH; /(kJ mol™)
z plynu
6. rozklad latky +437 slucovaci entalpie KCI(s)

s opa¢nym znaménkem

Jelikoz cyklus zacina i konc¢i ve stejném stavu latek, celkova zména entalpie
musi byt nulova, tudiz

89 + 122 + 418 — 349 — AH; /(kJ mol™!) +437=0

Z této rovnice pak dostaneme miizkovou entalpii KCI, AH; = +717 kJ mol™.

Nékteré miizkové entalpie jsou pro-ilustraci uvedeny v Tab. 2.5. Vysokou hodno-
tu AH; maji latky, jejichZ ionty jsou relativné malé a nesou pfitom velky naboj.
V takovém ptipadé jsou totiz ionty tésné u sebe a silné se ptitahuji. Kvantitativni
vztahy mezi miizkovou entalpii a strukturou jsou uvedeny v odst. 19.1.2.

2.2.1.2 Entalpie chemickych pfemén

Nyni se budeme zabyvat zménami entalpie, které jsou spojeny s chemickymi pte-
ménami. Pro tyto Gcely se pouziva zapis nazyvany termochemicka rovnice. Je
to kombinace stechiometrické rovnice reakce s vyznaenymi skupenstvimi jed-
notlivych latek a hodnoty standardni reakéni entalpie, ktera odpovida uvedené
stechiometrii a skupenstvi latek v dané chemické pteméné. Prikladem miize byt
spalovani methanu pti 298 K: . '

CH,(g) + 2 O(g) — COx(g) + 2 H,O(l) e =890 kJ

Standardni reakéni entalpie A H® reprezentuje zménu entalpie pro déj, pii kterém
vychozi latky ve svych standardnich stavech reaguji na produkty, také ve svych
standardnich stavech, neboli

Cisté, od sebe oddélené vychozi latky ve svych standardnich stavech —

Cisté, od sebe oddélené produkty ve svych standardnich stavech

Zmény entalpie pti sméSovani a separaci latek jsou (kromé ptipadt iontovych
reakei v roztoku) nevyznamné ve srovnani se zménou entalpie vyvolanou sa-

-motnou reakci. Pro vy$e uvedeny ptiklad spalovani methanu standardni reakéni

entalpie AH® odpovida déji, pfi kterém 1 mol CHy (ve formé ¢istého plynu pii

100 kPa) reaguje s 2 mol O, (ve formé &istého plynu pfi 100 kPa) za vzniku 1 mol
CO, (ve formé &istého plynu pii 100 kPa) a 2 mel H,O (ve formé ¢isté kapaliny
pii 100 kPa).

V obecném piipadé je standardni reakéni entalpie definovana vztahem

o _ - - definice standardni
AH™ = Z Wil Z VHp, reakéni entalpie [2-32]

produkty vych.latky

kde HZ jsou standardni molarni entalpie (pii pozadované teploté) jednotlivych
latek udastnicich se reakce. Tyto entalpie jsou ndsobeny stechiometrickymi ko-
eficienty v, coZ jsou v tomto piipadé bezrozmérna kladna ¢isla. (V nékterych ji-
nych udebnicich jsou termochemické veli¢iny definovany tak, Ze stechiometrické
koeficienty vychozich latek maji zdporné hodnoty. Viz téZ Odst. 2.2.2.1. Pozn.
piekl.). Napiiklad pro reakci obecné zapsanou jako 2 A+ B — 3 C + D je
standardni reak¢ni entalpie ddna vztahem

AH® = [3Hg(C) + Hy(D)] - [2Hy(A) + Hy(B)]

AH® je molarni veli¢ina (vztazena na 1 mol), coz plyne z toho, Ze je vypocita-
na z hodnot molarnich entalpii latek. Hodnota entalpie vztazena ,,na 1 mol* se
v tomto pifpadé interpretuje tak, Ze se mini na ,,1 mol* reakénich premén, tzn. dle
uvedené stechiometrie ,,na 2 mol A“ nebo ,,na 1 mol B nebo ,,na 3 mol C* nebo
,ha 1 mol D*. Hodnota A H® tudiz zavisi na daném zapisu chemické reakce, resp.
na jeji stechiometrii. Z tohoto diivodu se v termochemii pouziva vyse uvedeny
zapis pomoci termochemické rovnice.

Neékterd standardni reakéni entalpie maji specidlni vyznam a své vlastni pojme-
novani. Standardni spaln4 entalpie A H°, je standardni reakéni entalpie tiplné
oxidace 1 mol organické latky na plynny CO,, kapalnou vodu, event. i na dalsi
definované produkty spalovani. (Index ,,c* je dle anglického combustion. Pozn.
piekl.) Prikladem muZze byt spalovani glukosy

CsH1206(s) +6 O, — 6 CO,(g) + 6 HyO(l)
Uvedena hodnota reakéniho tepla, totoznd se standardni spalnou entalpii, zna-
mend, Ze pii spaleni 1 mol CgH;,O4(s) (za standardnich podminek pfi 298 K) se
uvolni teplo 2 808 kJ. Standardni spalné entalpie n€kterych dalSich organickych
latek jsou pro ilustraci uvedeny v Tab. 2.6.

AH® = AH® =2 808 kJ mol™!

Tabulka 2.6: Standardni sluovaci (AgH°) a spalné entalpie (A.H®) vybranych organickych
latek pri 298 K (dalsi hodnoty jsou v Tab. 2.6 v ¢asti Data)

Latka A®/ (k] mol™) AH°/ (k] mol™)
benzen, CgHg(1) +49,0 —3 268
ethan, C,Hy(g) -84,7 -1560
glukosa, C4H,04(s) ' —1274 —2 808
methan, CHy(g) —74.,8 -890
methanol, CH;OH(l) -238,7 -726

2.2.1.3 Hesslv zakon

Standardni entalpie jednotlivych reakci mohou byt kombinovany tak, Ze se ziska
standardni entalpie jiné reakce. Tato termodynamicka aplikace se nazyva Hesstiv
zakon.

Standardni entalpie celkové reakce je dana souctem Hessav
standardnich entalpii reakci, na které mize byt rozdélena. zakon,

Dil¢i reakee dokonce nemusi byt prakticky realizovatelné (mohou byt hypotetic-
ké). Termodynamickym principem Hessova zdkona je nezavislost A (jakoz-
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to stavové veli¢iny) na cesté. Latky Gcastnici se reakce mohou byt podrobeny
riznym (i hypotetickym) pfemé&nam, jejichZ kombinaci se ziska uhrnné chemic-
k& reakce, ktera nds zajima. Jeji standardni reakéni entalpie se pak ziska stejnou
kombinaci standardnich entalpii danych dil¢ich reakei. Jediny pfedpoklad je, Ze
viechny reakce musi splitovat latkovou bilanci. Pomoci Hessova zakona Ize zis-
kat termochemické informace i pro takové reakce, pro které by bylo obtizné ¢i
dokonce nemozné tyto informace ziskat pfimo (napf. méfenim).

Priklad 2.5: Pouziti Hessova zakona
Jsou zndmy standardni reakéni entalpie hydrogenace propenu, spalovani propa-
nu a spalovani vodiku.
C3Hg(g) + Ha(g) — C3Hs(g) AH® = —124 k) mol™!
C3H8(g) 43 Oz(g) — 3 C02 +4 Hzo(l) ArHe =-2220KkJ 1'1'10141
Hy(g) + %2 Oa(g) — H0(1) AH®= 286 k] mol™
7 téchto termochemickych dat vypogitejte standardni reakéni entalpii spalovani
propenu.

Postup: K fedeni je potieba mit schopnost sestavit hledanou termochemickou
rovnici z rovnic, které jsou k dispozici. S¢itanim a od¢itanim chemickych rovnic
nebo jejich nasobku je nutno dospét k pozadované reakci. Nasledné pak stejnymi
matematickymi operacemi se standardnimi entalpiemi dil¢ich reakci se ziska hle-
dané standardni reakéni teplo.

Res$eni: Spalovaci reakce, kterou musime zkombinovat z danych termoche-
mickych rovnic, je

C3He(g) +9/2 0x(g) — 3 COx(g) + 3 H,0(1)

Uvedenou reakci ziskame, seéteme-li prvni dvé dané reakce a odecteme tieti.
Ode¢ist reakci znamena ji piicist, ale zapsanou pro zpétnou reakci, tzn.

AH® / (k] mol™)

C3Hg(g) + Hy(g) — CsHg(g) —124
C;Hg(g) +5 0,5(g) — 3 CO, + 4 H,0(1) -2 220
H,0(1) — Hy(g) + 72 Ox(g) +286
C3Hg(g) +9/2 Ox(g) — 3 CO,(g) + 3 H,O() -2 058

Pro zpé&tnou reakei bylo pouzito pravidlo (2.21), tedy Ze jeji standardni entalpie
mé opaéné znaménko nez entalpie reakce piimé.

Vyzkousejte se sami 2.6: Pomoci standardni spalné entalpie benzenu
a cyklohexanu vypogitejte standardni reakéni entalpii hydrogenace benzenu na
cyklohexan. [-205 kJ mol™']

Tabulka 2.7: Termochemicka data nékterych paliv

Palivo Spalovaci reakce A H> Meérna Hustota
entalpie entalpie
(kImol™  (kJg")  (kIdm™)
vodik H,(g) + ¥ O,(g) — HyO(l) -286 142 13
methan ~ CHy(g) +2 Oy(g) — CO, +2 H,O(l) -890 55 40
oktan CgH g(g) +25/2 05(g) » 8 CO, + 9 H,O(l) 5471 48 3,8 10*
methanol CH;OH(I) +3/2 O,(g) — CO, + 2 H,0(l) —726 23 1,8 - 10*

Vyuziti v biologii
2.2 Potraviny a zdroje energie

Tennodynamické vlastnosti paliv a potravin jsou obvykle diskutovany pomoci
mérnych entalpif, neboli spalnych entalpii vztazenych na gram latky. Miizeme

' fici, ze mérnd entalpie je A H°/ M, kde A H® znaci standardni spalnou entalpii a M

molarni hmotnost dané latky. Nekteré standardni spalné entalpie paliv jsou pro
nazornost uvedeny v Tab. 2.7.

Typicky mlady muz kolem 20 let denné vyZzaduje energeticky piisun v hodnoté
12 M1, pro zeny stejného véku to je kolem 9 MJ. Kdyby tento energeticky piijem
mél byt pokryt pouze konzumaci glukosy (viz vzorec vpravo), jejiz mérnd entalpie
je 16 kJ g~!, bylo by ji pro muZe na jeden den potieba 750 g a pro zenu 560 g.

- Tuky jsou estery mastnych kyselin s dlouhymi fetézci. Jejich spalnd entalpie
se pohybuje kolem 38 kJ g™!, coZ je mnohem vice neZ pro sacharidy a jen o néco
méné nez pro uhlovodiky pouzivané jako palivo (48 kJ g™). Tuky jsou tudiz vy-
uzivany pro uskladiiovani energie. Spotiebovavaji se pouze tehdy, kdyz ma télo
nedostatek snadnéji stravitelnych sacharidi. U zivocicht zijicich v polarnich
oblastech tukové zasoby zaroven slouzi jako tepelna izolace. Tuk miZe slouZit
i zvifatim Zijicim v oblastech s nedostatkem vody (napt'. velbloudim) jako nepti-
ma zasobarna vody. Voda je totiz jednim z oxidaénich produktd pii odbouravani
tukd.

Télo jako zdroj energie vyuziva také bilkoviny. Jejich souéast, aminokyseliny,
jsou v8ak pro tento ucel prili§ ,,vzacné“. Misto toho se zuzitkovavaji na tvorbu
jinych bilkovin. KdyZ ale dojde k oxidaci bilkovin (na mocovinu, CO(NH,),), je
piislusna entalpie srovnatelnd s entalpii oxidace sacharid.

Teplo uvolnéné oxidaci potravy se vyuZziva k tomu, aby se télo udrzovalo na
teploté 35,6 az 37,8 °C. Ke schopnosti téla reagovat na zménu vnéjsich podminek
ptispivd mnoho aspektl. Rovnomérna teplota se v téle udrzuje prevazné pomoci
krevniho obéhu. Kdyz télo vyzaduje rychlé ochlazeni, krev zacina vice proudit
i do kapilar v ktzi, coz zptsobuje typické z¢ervenani (homeostaza). Dalsim du-
lezitym aspektem udrzovani spravné teploty téla je odpafovani vody z povrchu
kiize. Vyparna entalpie vody je 2,4 kJ g!, takZe pii fyzické ndmaze je mozné

" diky poceni z t&la vypaiit 1-2 dm? vody za hodinu, éemuz odpovida odvod tepla
v hodnotach 2,4 az 5 MJ h™!.

2.2.2 Standardni slu¢ovaci entalpie

Diilezité pojmy:

(a) Standardni slucovaci entalpie jsou definovany pomoci referen¢nich stavil
prvka.

(b) Standardni reakéni entalpie je dana rozdilem standardnich slu¢ovacich en-
talpii produktd a vychozich latek ptislusné chemické reakce.

(¢) Pro odhad standardnich slu¢ovacich entalpii je mozné pouzit vypocetni mo-
delovani.

Standardni slu¢ovaci entalpie AZ7° latky je standardni reakéni teplo reakce, pii
které vznikd 1 mol dané latky z prvki v referenénim stavu (index ,,f* je z angl.
Jormation; pozn. piekl.).

Vewvr

Referenéni stav prvku je jeho nejstabilnéjsi stav
pri dané teploté a tlaku 100 kPa.

vymezeni pojmu
referencni stav

Napiiklad pti 298 K je referen¢ni stav pro dusik plynny dusik, pro rtut’ kapalna
rt,ut’, pro uhlik pevny grafit, pro cin pevny cin v alotropické modifikaci # (bily
¢in). V tomto pravidle v8ak existuji i vyjimky. Napiiklad pro fosfor se za refe-
rencni stav povazuje bily fosfor, prestoZe tato alotropickd modifikace neni nej-
stabilngjsi formou fosforu, je to ale jeho nejrozsitendjsi modifikace. Standardni
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Tabulka 2.8: Standardni slu¢ovaci
entalpie nékterych anorganickych latek
pii 298 K (dalsi hodnoty jsou v Tab. 2.8

v Casti Data)

AH® / (kT mol™")

H,0(1) 285,83
H,0(g) —241,82
NH;(g) 46,11
N,H,(1) +50,63
NO,(g) +33,18
N,O4(g) +9,16
NaCl(s) 411,15
KCl(s) —436,75
4 prvky
K
=
R ; ;
% o Izil;om
5
AH®
Jprodukty |

Struény komentar:

Stechiometricka ¢isla, u kterych

se pouziva kladné i zaporné

znaménko, se oznacuji vy nebo v(J).
Stechiometrické koeficienty, které
jsou vzdy kladné, se oznacuji bez

indexu, tj. v.

sluGovaci entalpie jsou vztazeny na 1 mol latky. Naptiklad u kapalného benzenu
se jedna o slucovaci reakei

6 C(s, grafit) + 3 Hy(g) — CsHq(l)
pro kterou standardni reakéni entalpie, tzn. zaroveil i slu¢ovaci entalpie benzenu,
je +46 kJ mol™!. Standardni slu€ovaci entalpie prvka, které se nachazeji ve svych
referen¢nich stavech, jsou nulové pii vSech teplotach, nebot’ se jedna o reakéni
entalpie ,,nulovych® reakei typu N,(g) — Ny(g). Priklady nékolika slucovacich
entalpii jsou uvedeny v Tab. 2.6 a 2.8.

Vyjadreni standardni slu¢ovaci entalpie iontl v roztoku je ponékud problema-
tické, nebot’ neni mozné piipravit roztok, ktery by obsahoval pouze kationty nebo
pouze anionty. Pro vyfeseni tohoto problému byla pro ionty H" definovana stan-
dardni slucovaci entalpie jako nulova pti vSech teplotach, neboli

Umluva pro
ion v roztoku (2.33)

AH®(H ,aq) =0

Napiiklad pro HBr(aq) byla zjisténa hodnota standardni slucovaci entalpie
—~122 kJ mol™!. Vzhledem k uvedené definici to v8ak znamena, Ze cel4 tato hod-
nota je piisuzovana iontu Br(aq), tzn. A¢H°(Br-,aq) = —122 kJ mol™!. Zname-li
dale napf. sluCovaci entalpii AgBr(aq), mizeme Ad7°(Br~,aq) pouzit pro urceni
AH®(Ag",aq). Tento postup se pak dale rozsituje pro ziskani slucovacich entalpii
ostatnich iontl. Jejich hodnoty jsou tudiz adjustovany diky tomu, Ze pro jeden
ion, H*(aq), byla definovana nulova hodnota A¢H®.

2.2.2.1 Reakéni a slucovaci entalpie

V principu je hypoteticky mozné kazdou chemickou reakci provadét tak, ze se
nejprve vychozi latky rozlozi na prvky, ze kterych se nasledné slouc¢i produkty.
Hodnota standardni reakéni entalpie celkové reakce, A H®, je pak dana souctem
prislusnych ,,rozkladnych® a slu¢ovacich reakci. V uvedeném smyslu je rozklad-
nou reakci minén opaény proces ke slu€ovani latky z prvkd, tzn. jeji entalpie je
rovna sluéovaci entalpii s opaénym znaménkem (viz schéma vlevo). K vypoctu
standardni reakéni entalpie tudiz postacuje znalost slucovacich entalpii

AH® = Y vA(H®— ) VAH®
produkty vych.latky
kde slu¢ovaci entalpie jednotlivych latek ucastnicich se reakce jsou nasobeny pti-
slu§nymi stechiometrickymi koeficienty. V nékterych pripadech se pouziva jiny
zpusob zapisu posledné uvedeného vztahu, a to

AH™ =) viAH(])

postup vypoctu standardni
reakéni entalpie

(2.342)

(2.34b)

kde vy jsou stechiometricka ¢isla, ktera jsou kladna (v; > 0) pro produkty a za-
porna (v; < 0) pro vychozi latky (na rozdil od stechiometrickych koeficienti v,

které jsou vZdy kladné). (Uvedeny zpiisob zapisu je vyhodny zejména pro vypocty
provadéné na pocitaci. Pozn. piekl.)

Nazorny priklad: Za vyuziti vztahu (2.34a) se standardni entalpie reakce
2 NH;(1) + 2 NO(g) — H,0,(1) + 4 N,(g) vypocita takto:

AH® = [AH(Hy0,,1) + 4AH(Np,8)] — [2AH (NH3,1) + 2A:H°(NO,g)] =
=[-187,78 + 4 - 0] kJ mol™' —[2 - 264,0 + 2 - 90,25] kJ mol~' =
=-896,3 kJ mol™!

Pii aplikaci vztahu (2.34b) pouzijeme stechiometrickd ¢isla v(NH3) =2,
v(NO) =-2, v(H,0) =+ 1 a v(N,) = +4 a ziskame vztah

AH® = -2AH°(NH3,1) - 2AH°(NO,g) + AdH°(H,0,,1) + 4A:H*(N,,g)

ktery vede ke stejnému vysledku.

T T T T TR R ————————

2.2.2.2 Slucovaci entalpie a molekulové modelovani

Ukézali jsme, jak ziskat reak&n{ entalpie ze standardnich slu¢ovacich entalpif 14-
tek. Naskytd se otdzka, zda je moZné tyto entalpie ziskat na podkladé znalosti
o chemické struktufe latek. Struéné feceno, dosud neexistuje termodynamicky
exakini zplisob vypoctu AgH® latek, ktery by vyuZival pouze ptispévky jednot-
livych atomii a vazeb v molekule. V minulosti se pouZival aproximativn{ postup
zaloZeny na sti‘edni vazebné entalpii AH(A-B), tj. entalpii doprovazejici rozsts-
peni vazby A-B

A-B(g) > A(g) +B(g)  AH(A-B)

Tento postup se ukézal byt velmi nespolehlivy. Céstedné to bylo diky tomu, Ze
entalpie AH(A-B) byla zprimérovéna z idajti pro vice ptibuznych latek. Pos’tup
také nedovedl rozlisit geometrické izomery latek, ve kterych se vyskytovaly stej-
né vazby A-B. Experimentaln& bylo piitom zjiSténo, Ze u takovych izomerd se
slucovaci entalpie mohou pomérné vyrazné ligit.

Zminény postup se nyni ve znaéné miie nahrazuje pocitatovym molekulovym
modellov.ém'm. Komer¢né dostupné vypocetni programy jsou schopné na podkla-
dé principu uveden¢ho v kap. 10 pogitat AgH® pro molekuly, které uZivatel na-
kresli na obrazovku, vypoget mtize byt proveden i pro riizné konformace molekul
Pro methylcyl.dohexan byly napt. vypotitiny rozdily entalpii mezi jednotliV}’/mi
konformacemi od 5,9 do 7,9 kJ mol™!, coz pomérné dobfe odpovida experimental-
ni ho@noté 7,5 kJ mol™!. Uspokojiva shoda mezi vypoctenymi a experimentalnimi
daty je v8ak zatim docela vzdcnd. Vypodetni metody jsou téméf vzdy schopny
urcit, kterd konformace molekuly bude stabilngjsi, ale obvykle nejsou schopny
spravné urcit velikost rozdilu konforma&nich entalpii. Nejspolehliv&jsim zptiso-
bem urcenf slu¢ovacich entalpif zatim stéle zistavéa kalorimetrie vyuzivajici mé-
feni spalnych entalpii. ,

2.2.3 Teplotni zavislost reakéni entalpie

Dilezité pojmy:
Teplotni zavislost reakéni entalpie vyjadiuje Kirchhoffitv zakon.

S’tandardm' entalpie mnoha vyznamnych reakci byly méfeny pri riznych teplo-
tach. 1?01<ud viak tyto informace chybéji, je mozné reakéni entalpie pfi riznych
teplotevlch vypocitat z tepelnych kapacit latek a z reakéni entalpie znamé pii jedné
tepvlote (v1.z Obr. 2.20). Data o tepelnych kapacitéch latek Jjsou obvykle presngjsi
N1€Z experimentalni data A,/7°. Vypodetni postup, ktery bude nyni demonstrovén
e tedy pro urovani A H® pii vyssich teplotéch presng&jsi neZ piimé experimentélj
ni stanoveni této entalpie. '
7 A o v 5 i .

E drr(l):tr; 5(121?)2 r;/lggi};\;a, Ze pokud je latka ohiivana z T na 7, Jjeji entalpie se

H.(T))=H_(T)+ [*
2)=Hy(M)+[ ¢, d7 (2.35)
(Pfitom predpokladame, Ze v teplotnim intervalu od T, | do T, nedochazi k zadné

filzove pfe'ménév latky.) J §1i1<02 vztah plati pro viechny latky Gdastnici se reakce,
Standardni reakén{ entalpie se zménj z hodnoty A,H°(T}) na hodnotu

Kirchhoffliv
zakon

AH (1) =AH*()+ [*AC; dT
1

(2.36a)

k e , 7 L 1r
dgi ArC}fi je rozd}l t.epelnych kapacit latek ve standardnich stavech, pfi¢emz kaz-
epelnd kapacita je nasobena odpovidajicim stechiometrickym koeficientem. *

ArC;: Z VC;— Z VC;

produkty vych.latky

(2.36b)

2.2 TERMOCHEMIE 67

produkty
AH(T)

AHT,

/ latky

entalpie, H

T, T,
teplota, 7’

Obr. 2.20:  Zobrazeni principu
Kirchhoffova zékona. Po zvygeni teploty
entalpie produktii i vychozich latek vzrostla.
Kazda z nich viak v disledku riiznych
tepelnych kapacit latek vzrostla jinak.
Teplotni zména reakéni entalpie pak odrazi
uvedenou skute¢nost
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Obr. 2.21: Vnitin{ energie systému se
méni se zménou teploty a objemu. V grafu
jsou zobrazeny dve cesty — adiabaticka (1)
a neadiabaticka (2). U obou téchto cest

je stejné AU, ale rozdilné hodnoty tepla ¢
a prace w

Rovnice (2.36) se nazyva Kirchhoffiiv zakon. Pro b&zn& pouzivané teplotni in-
tervaly obvykle postacuje tepelné kapacity latek povazovat za teplotné nezavislé.
Vime ale, 7e tepelné kapacity jednotlivych latek na teploté zaviseji. Jejich rozdil,
ktery vystupuje v rovn. (2.36b), viak teplotni zavislost nemiva néjak vyraznou.
V piipadech, ve kterych se vyzaduje vys8i piesnost vypodti, se teplotni zavislost
tepelnych kapacit pouzije napi. ve formé rovn. (2.25).

Piklad 2.6: Pouziti Kirchhoffova zakona

Standardni sluéovaci entalpie H,0(g) pii 298 K je ~241,82 kJ mol:'. Izo-
barické molarni tepelné kapacity H,0(g), Ha(g) a Oy(g) jsou 33,58, 28,82
229,36 7 K~! mol™!. Odhadnéte standardni sludovaci entalpii H,O(g) pti 100 °C.
(Teplotni zavislosti Cpm neuvazujte.)

Postup: Pro teplotn& nezavislé A,Cy je moZné integral v rovn. (2.36a) vyjadfit
jako A, C(T, - T1), a tudiz

AH(Ty) = AH(T)) + AC (T — T )
pro vypolty A,C; je nutno spravné zapsat a vycislit chemickou reakci.
Pegeni: Reakce, kterd nas zajima je Hy(g) + 204(g) — H,0(g). Z jeji stechi-
ometrie plyne

ACo=Coy(H0,8) - [Com(H28) + %2 Com(02,2)] =992 K~! mol™!
Niésledné vy¢islime hledanou reak&ni entalpii

AH?(373 K)=-241 38201 mol™! + (-9,92 J K~! mol)(75 K) =

— _242 564 ] mol™! =-242,6 kJ mol™!

Vyzkous$ejte se sami 2.7: Odhadnéte slu¢ovaci entalpii cyklohexanu CsHia(1)
pii 400 K. Pouzijte data z Tab. 2.6. [-163 kJ mol™]

23  Stavové funkce a totalni diferencial

V odst. 2.1.2 bylo uvedeno, Ze hodnota stavové funkce (veli¢iny) zavisi pouze na
daném stavu systému a nezavisi na jeho historii (tzn. na cest&, kterou se do daného
stavu dostal). Stavové funkce jsou vnitini energie a entalpie. Veli¢iny, které na
cesté systému mezi dvéma stavy zaviseji, jsou nestavove (procesové) veliciny.
Mezi nestavové veliginy patii zejména teplo a prace. O systému nelze hovofit tak,
e v daném stavu ma uréitou hodnotu tepla a prace. Tyto veliginy totiz zaviseji na
cestg, kterou systém prochéazel z vychoziho stavu.

Jednou z cennych schopnosti termodynamiky je vyuziti matematickych vlast-
nosti totalnich diferencialf pro ziskani vztahu mezi riznymi fyzikalnimi veli€ina-
mi. V nékterych pifpadech tyto vztahy mohou mit velmi rozséhlé dasledky, kter¢
nakonec vedou k neotekavanym zavérim. Tato schopnost termodynamiky ma
praktické disledky spo&ivajici v tom, Ze pro ziskani n&jaké (napt. neméfitelné)
veli¢iny miizeme kombinovat rizné jiné experimentalng stanovitelné veliciny.

231 Totalni a neuplny diferencial

Dulezité pojmy:
Diferencial vniténi energie dU je totalni (Gplny); diferencial prace dw a diferen-
cial tepla dg jsou neuplné.

2.3 STAVOVE FUNKCE A TOTALNi DIFERENCIAL

(cqsta 1) vykonal praci w a dostal se do konecného stavu s vnitini energii Up.
Viimnéte si, ze i ze slovniho vyjadieni vyplyva, ze U je vlastnost stavu a w je
vlastnost cesty. Uvazujme jesté dalsi dgj, ktery probiha po cesté 2. Vychozi i ko-
neény stav je shodny jako v piedchazejicim piipadé cesty 1, ale tentokrat expanze
neprobih4 adiabaticky. ProtoZe U je stavova veli¢ina, jsou jeji hodnoty ve vy-
chozim a kone&ném stavu cesty 1 stejné jako pfi cesté 2, do systému v8ak navic
vstupuje teplo ¢ a také konané prace w’ nenf stejné jako prace po cesté 1.

Jestlize systém prochézi n&jakou cestou (napf. tim, Ze je zahtivan), jeho vnitini
energie se méni z U; na Uy a celkova zména U je ddna sumou (integralem) vSech
infinitezimalnich zmé&n U podél dané cesty

f
AU = J: dU (2.37)

Hodnota AU zavisi na po¢ate¢nim i koncovém stavu systému, ale nezavisi na ces-
&, ktera je spojuje. Tato nezdvislost integralu na cesté se oznacuje slovy ,,dU je
otalni diferencial®. Obecné feéeno totalni diferencidl (téZ uplny i exaktni dife-
rencial) je infinitezimalni veli€ina, ktera po integraci poskytne vysledek nezavisly
1a cesté mezi pocateénim a koncovym stavem.

Pfi zahtivéni systému je energie dodana jako teplo rovna také souctu vSech
siispévkl podél dané cesty.

f
g= | dg (2.38)

i,cesta

V&imnéte si rozdilu mezi touto rovnici a rovn. (2.37). V tomto piipadé se nepiSe
\g, ale jen ¢, nebot teplo neni stavova funkce a dodané teplo nemize byt vyjad-
eno jako gy — g;.

Dale u integralu musi byt uvedena aktualni cesta, na které ¢ zavisi (napi. pfi
diabatické cest& ¢ = 0, zatimco pfi neadiabatické cesté g # 0). Tato zavislost
reli¢iny na cesté se vyjadiuje slovy ,,dg je netiplny diferencial®. Reéeno obecné
ietiplny diferencial je infinitezimalni veli¢ina, ktera po integraci dava vysledek
4visly na cesté mezi po¢ateénim a koncovym stavem. Pro zddraznéni toho, Ze
e jedna o netiplny diferencial vyZadujici integracni cestu, se dg n€kdy zapisuje
ako dg.

Prace, kterou systém vyméni s okolim, také zavisi na cesté mezi vychozim
| konetnym stavem a tudiz dw je (stejné jako dg) netiplny diferencidl, ktery se
8kdy zapisuje jako dw.

“fiklad 2.7: Vypo&et prace, tepla a zmény vnitfni energie

Jvazujme idedlni plyn ve valcové nadobé uzaviené pistem. Ve vychozim sta-
u je teplota T a objem V;, v kone¢ném stavu T a V. Zména stavu mize byt
rovedena mnoha zptisoby. Vybereme dvé nejjednodussi cesty: cesta 1 bude
olné expanze proti nulovému vnéj§imu tlaku; cesta 2 bude vratnd izotermicka
xpanze. Pro oba tyto déje vypocitejte w, g a AU.

dostup: V termodynamice se obvykle hleda zpiisob, jak pozadované veli¢iny
yjadfit pomoci jinych vlastnosti tak, aby se pocitaly co nejjednodussim zpiso-
em. V odst. 2.1.2.1 jsme ukézali, Ze vnitini energie idelniho plynu zavisi pouze
a teploté a nezavisi na objemu. Zaroveii vime, Ze U je stavova veliCina, takze
-1 teplota systému s idedlnim plynem na po¢atku i na konci stejnd, plati AU=0.
Yale vime, e AU = g + w. Z toho tedy vyplyvé, Ze pro vypocet postacuje zjistit
raci w pro piislusné cesty.

Yeseni: Jeli.koi AU =g +w =0, pro obg& cesty plati ¢ =-w. Pro cestu 1, tj. pro
olnou expanzi, plati w = 0 (viz odst. 2.1.3.2), a tudiz také ¢ = 0. Pro cestu 2, tj.

Uvazujme systém, ktery progel zménami znazornénymi na Obr. 2.21. Ve svém ro vratnou izotermickou expanzi, plati vztah (2.10), neboli w = —nRT In(V¢/ V).

pocateénim stavu i ma systém vnitini energii U;. Béhem své expanze po adiabaté

lasledné pak pro teplo vyplyvéa g = nRT In(Vy/ V5).
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Obr. 2.21:  Vnitini energie systému se
meni se zménou teploty a objemu. V grafu
jsou zobrazeny dvé cesty — adiabaticka (1)
a neadiabatické (2). U obou t&chto cest

je stejné AU, ale rozdilné hodnoty tepla ¢
a prace w

Rovnice (2.36) se nazyvéa Kirchhoffiiv zékon. Pro b&zne pouzivané teplotni in-
tervaly obvykle postacuje tepelné kapacity latek povazovat za teplotné nezavislé.
Vime ale, Ze tepelné kapacity jednotlivych latek na teploté zaviseji. Jejich rozdil,
ktery vystupuje v rovn. (2.36b), viak teplotni zavislost nemivé néjak vyraznou.
V piipadech, ve kterych se vyzaduje vyssi presnost vypocti, se teplotni zavislost
tepelnych kapacit pouZije napt. ve formé rovn. (2.25).

Priklad 2.6: Pouziti Kirchhoffova zakona

Standardni slucovaci entalpie H,O(g) pfi 298 K je 241,82 kJ mol™*. Izo-
barické molarni tepelné kapacity HO(g), Ha(g) a Oy(g) jsou 33,58, 28,82
229,36 J.K™! mol™!. Odhadnéte standardni sluovaci entalpii H,O(g) p#i 100 °C.
(Teplotni zavislosti C,m neuvazujte.)

Postup: Pro teplotné nezavislé A.Cy je mozné integral v rovn. (2.36a) vyjadrit
Jjako A,C3(T, — T), a tudiz

AHNTy) = AHTy) + ACH(T, - T))
pro vypocty A.Cg je nutno spravné zapsat a vy&islit chemickou reakei.

Reseni: Reakce, ktera nds zajimé je Hy(g) + Y40,(g) — H,0(g). Z jeji stechi-
ometrie plyne

A = Gm(H20,8) = [Com(Ha,g) + Y5 Cy(02,8)] = 9,92 T K~ mol !
Nasledn€ vyc¢islime hledanou reakéni entalpii
AH*(373 K) =241 820 J mol™" + (9,92 J K- mol)(75 K) =
=242 564 J mol™! =-242,6 kJ mol!

VyzkouSejte se sami2.7: Odhadnéteslucovaci entalpii cyklohexanu C4H (1)
pii 400 K. PouZijte data z Tab. 2.6. [-163 kJ mol™]

2.3 Stavové funkce a totalni diferencial

V odst. 2.1.2 bylo uvedeno, Ze hodnota stavové funkce (veli¢iny) zavisi pouze na
daném stavu systému a nezavisi na jeho historii (tzn. na cesté, kterou se do daného
stavu dostal). Stavové funkce jsou vnitini energie a entalpie. Veli¢iny, které na
cesté systému mezi dvéma stavy z4viseji, jsou nestavoveé (procesové) veli¢iny.
Mezi nestavové veli¢iny pati{ zejména teplo a prace. O systému nelze hovorit tak,
ze v daném stavu m4 uréitou hodnotu tepla a prace. Tyto veliiny totiz z4viseji na
cesté, kterou systém prochdzel z vychoziho stavu.

Jednou z cennych schopnosti termodynamiky je vyuziti matematickych vlast-
nosti totalnich diferenciald pro ziskani vztahu mezi riiznymi fyzikalnimi veli¢ina-
mi. V nékterych piipadech tyto vztahy mohou mit velmi rozsahlé disledky, které
nakonec vedou k neotekdvanym zavérim..Tato schopnost termodynamiky mé
praktické disledky spocivajici v tom, ze pro ziskani n&jaké (napf. neméfitelné)
veli¢iny miiZzeme kombinovat rfizné jiné experimentdlné stanovitelné veliginy.

2.3.1 Totalni a neuplny diferencial

Diilezité pojmy:
Diferenciél vnitini energie dU je totalni (Uplny); diferencial prace dw a diferen-
cidl tepla dg jsou neuplné.

Uvazujme systém, ktery prosel zménami znédzornénymi na Obr. 2.21. Ve svém
pocatecnim stavu i ma systém vnitini energii U;. Béhem své expanze po adiabaté

(cesta 1) vykonal praci w a dostal se do kone&ného stavu f s vnitini energii Ur.
Vsimnéte si, ze i ze slovniho vyjadieni vyplyva, Ze U je vlastnost stavu a w je
vlastnost cesty. Uvazujme jesté dalsi déj, ktery probiha po cesté 2. Vychozi i ko-
necny stav je shodny jako v predchazejicim piipadé cesty 1, ale tentokrat expanze
neprobihd adiabaticky. Protoze U je stavova veli¢ina, jsou jeji hodnoty ve vy-
chozim a kone¢ném stavu cesty 1 stejné jako pii cest& 2, do systému vSak navic
vstupuje teplo ¢” a také konand prace w’ neni stejnd jako prace po cesté 1.

JestliZe systém prochazi n&jakou cestou (napf. tim, Ze je zah¥fvan), jeho vnitini
energie se méni z U; na Uy a celkova zména U Je dna sumou (integrélem) vech
infiniteziméalnich zm&n U podél dané cesty

£
Rl = j dU (2.37)

Hodnota AU zavisi na po¢ateénim i koncovém stavy systému, ale nez4visi na ces-
té, ktera je spojuje. Tato nezavislost integralu na cesté se oznacuje slovy ,,dU je
totalni diferencidl”. Obecné fedeno totalni diferenci4l (t€z Gplny ¢i exaktni dife-
rencidl) je infinitezimaln{ veli¢ina, ktera po integraci poskytne vysledek nezavisly
na cest¢ mezi po¢atecnim a koncovym stavem.

Pii zahfivan{ systému je energic dodan4 jako teplo rovna také soudtu viech
prispévkii podél dané cesty.

f
g= [ dg (2.38)

i,cesta

Vsimnéte si rozdilu mezi touto rovnici a rovn. (2.37). V tomto piipads se nepise
Ag, ale jen g, nebot teplo nenf stavové funkce a dodané teplo nemiize byt vyjad-
feno jako gy — g;.

Dale u integralu musi byt uvedena aktualni cesta, na které ¢ zavisi (napf. pii
adiabatické cesté g = 0, zatimco pfi neadiabatické cesté g # 0). Tato zavislost
veliCiny na cesté se vyjadiuje slovy ,,dg je netplny diferencial®. Redeno obecnd
neuplny diferencial je infinitezimalni veli¢ina, kterd po integraci dava vysledek
zdvisly na cest& mezi poSatednim a koncovym stavem. Pro zdfiraznéni toho, Ze
se jedna o netplny diferencial vyZadujici integraéni cestu, se dg nékdy zapisuje
jako dgq.

Préce, kterou systém vyméni s okolim, také zavisi na cesté mezi vychozim
a kone¢nym stavem a tudiz dw je (stejn& jako dg) netiplny diferencial, ktery se
n€kdy zapisuje jako dw.

Priklad 2.7: \/ypoget prace, tepla a zmény vnitini energie

Uvazujme idedlni plyn ve valcové nadobé& uzaviené pistem. Ve vychozim sta-
Vu je teplota 7' a objem ¥, v kone&ném stavu T a Vy. Zména stavu miize byt
provedena mnoha zpiisoby. Vybereme dvé nejjednodussi cesty: cesta 1 bude
volné expanze proti nulovému vngjSimu tlaku; cesta 2 bude vratna izotermicka
€Xpanze. Pro oba tyto déje vypocitejte w, g a AU.

qutup: V termodynamice se obvykle hleda zpiisob, jak pozadované velitiny
Vyjadrit pomoci jinych vlastnosti tak, aby se pocitaly co nejjednodussim zpiso-
bem. V odst. 2.1.2.1 Jsme ukézali, Ze vnitini energie idedlniho plynu zavisi pouze
Na teploté a nezdvisi na objemu. Zarovet vime, Ze U je stavova velitina, takze
Je-li teplota systému s idedlnim plynem na poc&atku i na konci stejna, plati AU = 0.
De'}lg vime, Ze AU = ¢ + w. Z toho tedy vyplyvé, Ze pro vypodet postacuje zjistit
Pract w pro piislugné cesty.

Reseni:  Jeliko AU=g+w=0, pro obé cesty plati ¢ =—w. Pro cestu 1, tj. pro

Volnou expanzi, plati w =0 (viz odst. 2.1.3.2), a tudiz také g = 0. Pro cestu 2, 4.

Pro vratnou izotermickou expanzi, plati vztah (2.10), neboli w = —nRT In(Ve/ 7).

Nasledng pak pro teplo vyplyva g = nRT In(V,/ V).

2.3 STAVOVE FUNKCE A TOTALNI DIFERENCIAL
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vnitini energie, U

Obr. 2.22: Celkova zména U, ktera je

oznacena dU, je zplisobena zménou V a T.

‘ Zanedbaji-li se infinitezimalni zmény

‘ ‘ druhého tadu, je celkova zména U dana
souétem dvou separatnich prispévk, které

| odpovidaji zméné T (za konstantniho )

| a zméné V (za konstantni 7).

vnitini energie, U

teplota, 7'

Obr. 2.23:  Vnitini tlak ny je smérnice
te¢ny k zavislosti U na V' za konstantni 7'

Vyzkousejte se sami 2.8: Vypocitejte g, w, AU pro nevratnou izotermic-
kou expanzi idedlnfho plynu proti konstantnimu nenulovému vnéj$imu tlaku.
[q :pexAV W= 4pexAV; AU = 0]

2.3.2 Zmény vnitini energie

DilezZité pojmy:

(a) Zména vnitini energie mize byt vyjadiena pomoci zmén teploty a objemu.

(b) Vnitini tlak Ize urdit ze zavislosti vnitini energie na objemu za konstantni
teploty.

(c) Jouletiv experiment prokazal, Ze vnitini tlak idedlniho plynu je nulovy.

(d) Zména vnitini energie s objemem a teplotou, kterou lze vyjadiit pomoci
vnitiniho tlaku a tepelné kapacity, vede k obecnému vztahu mezi tepelnymi
kapacitami.

Nyni se budeme vénovat nékterym dtisledkiim toho, ze dU je totalni diferencial.
Pouzijeme k tomu uzavieny systém s neménnym slozenim (timto typem systému
se budeme zabyvat az do konce kapitoly). Vnitini energie U mize byt povazova-
na za funkci V, T a p. Stavova rovnice ale stanovuje jednu z téchto veli¢in jako
zavislou na zbylych dvou. V disledku toho vnitini energie piedstavuje funkci
pouze dvou proménnych, a to 7'a V, nebo T a p, nebo V a p. Pro dalsi diskusi je
nejvyhodnéjsi uvazovat U jako funkci 7a V.

2.3.2.1 Obecné uvahy

Povazujeme-li vnitini energii za funkci V' a T a dojde-li k infinitezimalnim zmé-
nam téchto veli¢in, pak se vnitini energie zméni o

dU:(a_Uj dV+(§£) ar
o), or ),

Tento vztah miZeme interpretovat tak, ze v uzavieném systému s konstantnim
slozenim je infinitezimalni zména vnitini energie tmérna infinitezimalnim zmé-
nam objemu a teploty, pticemz konstantami tmérnosti jsou ptislusné parcialni de-
rivace (viz Obr. 2.22). V mnoha piipadech parcilni derivace maji néjaky primy
fyzikalni vyznam. Tento fakt je tfeba mit stdle na pameéti, jinak se termodynamika
stava obtizné pochopitelnou. V uvedeném piipadé€ jsme interpretaci (0U/0T)y jiz
diskutovali — viz rovn. (2.15). Je to izochoricka tepelna kapacita. Také druha par-
cialni derivace v rovn. (2.39), (OU/0V)r, ma v termodynamice velky vyznam. Je
méiitkem toho, jak se méni vnitini energie s objemem za konstantni teploty (viz
Obr. 2.23). Tato parcialni derivace ma rozmér tlaku a ma ptvod v interakcich
molekul dané latky. Z tohoto diivodu ji budeme nazyvat vnitini tlak a oznac¢ime
ho symbolem 7. .

Y% (aU/aV)T

obecny vztah pro zménu U
v zavislostina Ta V (2.39)

definice
vnitfniho tlaku [2.40]

Pouzijeme-li nyni oznaéeni Cy a 7, miizeme rovn. (2.39) napsat jako

dU=rnp dV+ CpdT (2.41)

2.3.2.2 Joulelv experiment

Jak jsme vysvétlili v odst. 2.1.2.1, jestlize mezi molekulami nejsou zadné inter-
akce, tak vnitini energie nezavisi na vzdalenosti mezi molekulami, tzn. nezavisi
na objemu. Pro idealni plyn tudiz mizeme psat zr = 0. Tvrzeni, ze 7 = 0 (tj. Ze
vnitini energie nezavisi na objemu) by mohlo byt pouZito pro definici idealniho
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plynu, Pozdgji také uvidime, Ze z tohoto tvrzeni vyplyva stavova rovnice pV o« T.
Jestlize viak v systému prevladaji mezi ¢asticemi pfitazlivé sily, pak vnitini ener-
gie se yzriistajicim objemem stoupa (dV> 0, dU > 0), tzn. wp > 0 (viz Obr. 2.24).
Céstice se pak pfitahuji mensi silou.

James Joule se domnival, ze by mohl méfit zy tak, ze bude sledovat zménu
teploty plynu béhem jeho expanze do vakua. Pro experiment pouzil dvé navzajem
propojené kovové nadoby ponofené do vodni lazné (viz Obr. 2.25). Jedna nddoba
byla naplnéna vzduchem o tlaku kolem 2 MPa a druh4 byla evakuovana. Joule se
pokusil méfit zménu teploty vodni 1dzné poté, co oteviel kohout mezi nadobami
a plyn expandoval do vakua. Z4dnou zménu teploty vSak nezaznamenal.

Termodynamické interpretace jeho experimentu je nasledujici: Pii expanzi
do vakua se nekona Zadné prace, tzn. w = 0. JelikoZ se teplota 14zn€ nezméni-
la, systém z ni tudiz neodebral Zadné teplo, takze ¢ = 0. Z toho nasledné plyne,
7e pro danou presnost experimentu plati AU = 0. Joule dospé€l k nazoru, Ze pri
izotermické expanzi se neméni vnitini energie a tudiz Ze my = 0. Ve skutecnosti
jeho experiment byl piili§ hruby na to, aby zaznamenal nepatrnou zménu teploty.
Tepelna kapacita jeho aparatury byla piili§ velikd, a proto zména teploty byla
neméfitelnd jeho teplomérem. I piesto byl Joulelv experiment uZiteCny, nebot’
tim, e nezaznamenal malé odchylky redlného chovani, vlastné odhalil chovani
idealniho plynu.

2.3.2.3 Zmény vnitini energie za konstantniho tlaku.

Parcialni derivace maji mnoho uZite¢nych vlastnosti. Nejpouzivanéjsi z nich jsou
shrnuty v Matematickém zakladu 2.2. Sikovnym zachézenim s parcialnimi de-
rivacemi je &asto mozné pfeménit neméfitelné veli¢iny na veli¢iny méfitelné ¢i
Iépe interpretovatelné.

Napiiklad predpokladejme, Ze chceme zjistit, jak se vnitini energie méni s teplo-
tou v piipadé, Ze misto objemu uvazujeme konstantni tlak. Jestlize ob€ strany rovn.
(2.41) vydélime diferencialem d7 a zavedeme podminku p = konst., dostaneme

[an (3V]
= | =npl=—= | tCp
or J,~ T\ ),

Parcialn{ derivace na pravé stran& rovnice vyjadfuje smérnici tecny k zavislosti
objemu na teploté za konstantniho tlaku. Tato veli¢ina se béZn€ tabeluje jako ko-
eficient izobarické roztaznosti a, ktery je definovan vztahem

oo 1 [aV] definice koeficientu [2.42]
V4

= ; —87 izobarické roztaznosti

Z fyzikalniho hlediska tento koeficient reprezentuje relativni zménu objemu latky,
kterd je zptisobena zménou teploty o 1 K. Velké hodnoty a znamenaji, Ze odezva
latky na zménu teploty je velka. V Tab. 2.9 je pro nazornost uveden koeficient o
n&kolika latek. Kromé& n&j je v tabulce uveden i koeficient izotermické stlacitel-
nosti icz, ktery je definovan vztahem

1£6V]
Kp=——| —
V\adp ),

Analogicky k o tento koeficient vyjadfuje relativni zménu objemu zplisobenou
zménou tlaku za konstantni teploty. Zaporné znaménko je v definici proto, aby
koeficient mé&l kladnou hodnotu (zvyseni tlaku, tj. dp > 0, ma totiZ za néasledek
pokles objemu, tj. dV' < 0) .

definice koeficientu
izotermické stlacitelnosti [2.43]

Priklad 2.8: Vypoget koeficientu izobarické roztaznosti

Odvod'te vztah pro koeficient izobarické roztaznosti idealniho plynu.

prevladaji odpudivé

sily, 7 <0
o
g
Bl i
| idedlni plyn
£
(5]
=
£ pievladaji piitazlivé
sily, 7 > 0
objem, V'

Obr. 2.24: Vnitini energie idealniho
plynu za konstantni teploty nezavisi

na objemu. Jestlize v realném plynu
pievazuji pritazlivé sily, jeho vnitini
energie s objemem stoupd, nebot’ primérnéa
vzdalenost mezi molekulami se zvysuje.
Jestlize prevladaji odpudivé sily, vnitini
energie pii expanzi klesa

¢

7
plyn za vakuum
zvyS$eného tlaku

Obr. 2.25: Schematicky nakres aparatury,
kterou pouzival Joule pii pokusu zméfit
zménu vnitini energie pii izotermické
expanzi plynu. Teplo piijaté plynem je
amérné zméné teploty vodni lazné

Tabulka 2.9: Koeficient izobarické
roztaznosti a a izotermické stlacitelnosti i
pii 298 K (dalsi hodnoty jsou v Tab. 2.9

v Casti Data)

Latka a /(104 K™Y ey /(10 MPa™)

benzen 12,4 90,9
diamant 0,030 0,185
olovo 0,861 2,18
voda 2.1 49,0




