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drucja nema toplina mijeSanja. Tok jedne od izotermi prikazanje
izlomljenom crtkanom linijom a-2-3-b na slici 90.

SI. 90. h,£ -dijagram binarne smjese komponenata neograni¢ene
medusobne topljivosti

Isparivanje homogene binarne smjese neogranicene toplji-
vosti, npr. stanja 1itemperature  pocinje nakon $to se postigne
vreliSte temperature #2na liniji vrenja. Prvi mjehuri¢ ravnotezne
pare ima stanje 3 masenog udjela 43 S daljim dovodenjem topline
temperatura ¢e narasti do stanja 4, kad ¢e udio kapljevine u hete-
rogenoj smjesi biti

f=TLZ , (306)
S6-S5
a udio pare
A5 (307)
'«b b

S nastavljenim zagrijavanjem raste temperatura smjese sve do
temperature #7 na kojoj e se ispariti zadnja kapljica stanja 8.
Nakon toga para se dovodenjem topline pregrijava, npr. do tem-
perature koja odgovara stanju 9.

Ukapljivanje, pocevsi od stanja 9, te€e strogo obrnutim slije-
dom. Toplina isparivanja (ili ukapljivanja) ovisi o sastavu smjese
i tlaku, paje u prikazanom primjeru r=h7-h 2

Ako su Ciste komponente u smjesi ogranic¢eno topljive, po-
javljuje se trofazno ravnoteZno heterogeno stanje unutar kojeg
svako stanje ima jednaku temperaturu (si. 91). Lijevo od granice
topljivosti a i desno od granice topljivosti  smjese su homogene
i njihovo isparivanje tece kao na slici 90. Posebno je zanimljivo
isparivanje heterogene smjese unutar granica topljivosti. Kaplje-
vina stanja 1 (si. 91) predstavlja dvofaznu heterogenu smjesu faza
a i P temperature Zagrijana na temperaturu & binama ¢ée
smjesa, sastavljena od vrelih kapljevitih faza A i B, uzavreti, pa ¢e
se iz obiju vrelih kapljevina isparivati para istoga sastava D tem-
perature ti2 S daljim dovodenjem topline entalpija ¢e trofazne
smjese A, BiD rasti pri stalnoj temperaturi #2 npr. do tocke 3, uz
isparivanje u paru stanja D nepromijenjena masenog udjela £D
Dakle, dovodenjem se topline mijenjaju samo maseni udjeli po-
jedinih faza. Buduéi da se stanje 3 nalazi unutar trofaznog
izotermnog podrucja, svaki pravac povucen tockama 3 i D pred-
stavlja trenutacnu izotermu isparivanja i postaje pravac razmje-
Savanja heterogenog stanja 3. U tom stanju udio pare stanja D
iznosi

¢=1". (308)
So-Sr
a preostale dvofazne kapljevine stanja 2'\
P=ie— (309)

D-32-

Tada su prisutne kapljevite faze A i B s udjelima (pravac
razmjeSavanjaA-B):

d 310
s & SB-SA (310)
Daljim dovodenjem topline pri konstantnoj temperaturi & do
tocke 4 isparit ¢e se i zadnja kapljica faze Z(Er =£A), pa ¢e tada
biti qo=0. Ako se toplina i dalje dovodi, npr. do stanja 5, tempera-
tura Ce, sada ve¢ dvofazne smjese, u toku isparivanja rasti, pa se
isparivanje nastavlja kao kod smjese potpune topljivosti.

Sl. 91. h, £ -dijagram binarne smjese komponenata ogranic¢ene
medusobne topljivosti

Kondenzacija se takve smjese odvija odvodenjem topline
to¢no obrnutim redoslijedom. Toplinaje isparivanja za prikazani
primjer r=h1-h 2

Skrucivanje i taljenje smjese. Pri dovoljno niskoj tempera-
turi (krutiSte, lediSte) svaka smjesa prelazi u ¢vrsto agregatno
stanje, krutinu ili led. Skrucivanje italjenje vrlo je sli¢no ukaplji-
vanju i isparivanju. Bitna je razlika u tome Sto su komponente
smjese mnogo CeS¢e medusobno djelomicno ili potpuno neto-
pljive u €vrstom stanju, $to je detaljno opisano u ¢lancima Fazne
ravnoteze, TE 5, str. 384 i Metalografija, TE 8, str. 424.

KEMIJSKE REAKCIJE

Glavni zakoni termodinamike vrijede kako za fazne pretvorbe,
tako i za kemijske reakcije (v. Termodinamika, kemijska). Svaka
kemijska reakcija uzrokuje promjenu stanja sustava, te priraste
entalpije i entropije, pomocu kojih se dade procijeniti bi li kemij-
ska reakcija mogla ili ne bi mogla teci spontano, sama od sebe, ili
bi se u sustavu uspostavila kemijska ravnoteza. U tehnickoj je ter-
modinamici bilo dovoljno da sustav, da bi bio u ravnoteZi, po-
stigne toplinsku, mehani¢ku i, moZda, elektri€nu ravnotezu. Ipak,
potpuna se ravnoteZza svakog sustava postize tek posto se uz to
ostvari i kemijska ravnoteza.

Ravnoteza kemijskih reakcija. Poznato je da su skoro sve
kemijske reakcije povrative (reverzibilne), tj. da proizvodi kemij-
skih reakcija (produkti) medusobno reagiraju i stvaraju ponovno
polazne tvari (reaktante). Ako se produkti ne odvode iz sustava,
nakon nekog ¢e se vremena izmedu reaktanata i produkata uspo-
staviti dinamicka ravnoteza pa njihove koliCine u sustavu ostaju
konstantne. Zakon o djelovanju masa, odnosno zakon kemijske
ravnoteZe, govori o odnosu koncentracija komponenata neke
povrative kemijske reakcije u postignutoj kemijskoj ravnoteZi. Te
se zakonitosti mogu uo€iti razmatranjem neke opéenite reakcije:

mA+nB  gC+rD, (311)
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gdje su A i B reaktanti, C i D produkti, m ,n,q\r stehiometrijski
koeficijenti.

U sustavu u kojem se reaktanti i produkti nalaze u istoj fazi
(homogeni sustav) brzina je kemijske reakcije razmjerna umno-
Sku koncentracija komponenata koje reagiraju (v. Kemijska ki-
netika, TE 7, str. 45). Pri tome bi brzina polazne reakcije u smislu
stvaranja produkata bila

= KI[A]M[B]\

a brzina povratne reakcije

(312)

v2= k2R

gdje je k konstanta proporcionalnosti (konstanta brzine kemijske
reakcije), a uglate zagrade oznacuju mnoZinske koncentracije
komponenata koje reagiraju u kemijskoj ravnotezi (ravnotezne
koncentracije). U stanju kemijske ravnoteze te su brzine jednake,

paje

m [CNDJ

k2 [A]"[B]" (319

Taj je izraz formulacija zakona o djelovanju masa. VeliCina Kcje
koncentracijska konstanta ravnoteZe i ovisi samo o temperaturi
(si. 92), a ne ovisi o koncentracijama komponenata. Njezina
brojc¢ana vrijednost odreduje polozaj kemijske ravnoteze, pa Sto
je konstanta ravnoteze veca, to je viSe ravnoteZza pomaknuta u
smjeru stvaranja produkata reakcije.

Temperatura

Sl. 92. Ovisnost koncentracijske konstante ravnoteze o temperaturi za odabrane
kemijske reakcije

Konstanta ravnoteze kemijskih reakcija u homogenim susta-
vima moze se, osim pomoc¢u mnozinskih koncentracija, izraziti i
pomoc¢u mnozinskih udjela ili, za sustav u plinovitom stanju, po-
mocu parcijalnih tlakova komponenata. Tako se dobivaju tri broj-
€ano i dimenzijski razli¢ite konstante ravnoteze za istu reakciju.

Reakcijska energija i prvi glavni stavak termodinamike.
Svaka tvar, pa tako i svaki kemijski sustav, sadrZi odredenu koli-
¢inu energije. Toje unutradnja energija U koja je funkcija toplin-

skog stanja tog sustava, a ukljuCuje sve moguce oblike energije
tog sustava, dakle razliite oblike gibanja Cestica i njihovo medu-
sobno djelovanje. Tako, npr., unutradnja energija molekula plina
uklju€uje energiju pravocrtnog i kruznog gibanja molekula, ener-
giju vibracije i rotacije atoma i atomnih skupina unutar molekule,
energiju kemijske veze, energiju gibanja elektrona i energiju nji-
hove veze s atomnom jezgrom, energiju van der Waalsovih sila te
energiju atomnih jezgara.

Prilikom kemijske reakcije neke se kemijske veze kidaju, a
nove stvaraju, pa se mijenja unutraSnja energija reakcijskog su-
stava. Ako je sadrzaj (koliCina, iznos) energije reaktanata neke
kemijske reakcije veci od sadrZaja energije produkata te reakcije,
engggg'y ¢e se prilikom kemijske reakcije oslobadati. Obratno,
energlja Ce se apsorbirati ako je sadrZaj energije reaktanata manji
od sadrzZaja energije produkata. Ako se kemijska reakcija provodi
u zatvorenom prostoru, dakle pri konstantnom obujmu, tako da
sustav tom prilikom ne moZe obavljati nikakav rad, promjena ¢e
se unutradnje energije (oslobodena ili apsorbirana energija)
oCitovati samo kao oslobodena ili apsorbirana toplina Q, pa je
AU=Q. Tase toplina naziva toplinom kemijske reakcije (pri kon-
stanthom obujmu). Reakcije u kojima se toplina oslobada nazi-
vaju se egzotermnima (tada je dogovorno AQ<O jer sustav gubi
toplinu), a reakcije u kojima se toplina apsorbira (Ag>0) en-
dotermnima.

U pravilu se kemijske reakcije ne provode pri konstantnom
obujmu, nego pri konstantnom tlaku. Tada promjena unutrasnje
energije sustava nije jednostavno jednaka razmijenjenoj toplini,
nego treba uzeti u obzir i obujamni rad $to ga sustav razmjenjuje
s okolisem. Tako je promjena unutradnje energije sustava koji se
zagrijava pri konstantnom tlaku jednaka zbroju apsorbirane
topline i rada Sto gaje sustav obavio protiv tlaka okolisa (dogo-
vorno je obavljeni rad sustava negativan, p AV<0):

AU =Q-pAV.

To znacCi da se jedan dio dovedene topline Q trodi na obavljanje
rada (p AV) protiv tlaka okoliSa, a preostali dio na povecanje unu-
traSnje energije (AU) sustava:

(315)

Q=AU +pAV. (316)
Veli€ina U+pVnaziva se entalpija i oznaCuje se H:
H=U-+pV. (317)
Pri izobamoj promjeni stanja bit ¢e promjena entalpije
AH =AU +pAV. (318)

Usporede li se medusobno jednadZbe (318) i (316), vidi se daje
pri izobamoj promjeni toplina reakcije Qjednaka promjeni ental-
pije sustava, tj.

AH -Q - AU +pAV. (319)

Entalpija, osim o vrsti tvari, ovisi o tlaku i temperaturi. Pri
raCunanju entalpija kemijskih reakcija polazi se od standardne
entalpije stvaranja (tabl. 4). Ona se definira kao entalpija reakcije
u kojoj neka tvar nastaje od elemenata u standardnom stanju i pri
standardnim uvjetima, a stehiometrijski je koeficijent te tvari u
reakciji jednak jedan. Standardno stanje tvari znaCi najstabilnije
stanje pri standardnom tlaku od 0,IMPa i danoj temperaturi.
Temperatura nije standardizirana, pa se uvijek mora navesti nje-
zina vrijednost, a najceScée je to 25 °C. Za elemente se dogovorno
uzima da su im entalpije stvaranja u standardnom stanju jednake
nuli. Isto se tako racuna i s lako mjerljivim entalpijama izgaranja,
posebno izgaranja organskih tvari u uglji¢ni(IV) oksid i vodu.

Kombiniranjem podataka o entalpijama stvaranja i izgaranja
mogu se predvidjeti promjene entalpija za bilo koju kemijsku
reakciju, pa i za one reakcije koje eksperimentalno nisu ni pro-
vedene. Tako se utvrduje reakcijska entalpija kao razlika izmedu
entalpije stvaranja produkata i entalpije stvaranja reaktanata
kemijske reakcije. U egzotermnoj reakciji entalpija je reaktanata
viSa od entalpije produkata, pa se promjena entalpije dogovorno
oznacuje negativnim predznakom (A//<0), dok je za endotermne
reakcije obrnuto (A//>0). Tako se, npr., pri oksidaciji Zeljeza



40 TERMODINAMIKA

Tablica 4

STANDARDNE MOLARNE ENTALPIJE STVARANJA, GIBBSOVE
SLOBODNE ENERGIJE STVARANJA | STANDARDNE MOLARNE
ENTROPIJE ZA NEKE TVARI (25 °C)

Tvar* AJfi ArGo
kJmol-1 JK-1 mol-1 kdmol 1

h2 130,6
n2 192,1
oy 205,0
C (dijamant) 2,4
C (grafit) 57
Fe 27,3
Cu 331
H,0 (1) -285,8 69,9 -237,2
NH3 (g) -46,1 192,3 -16,5
HF (g) -271,1
HCI(g) 92,3
HBr(g) -36,4
HI (g) 26,5
CO(g) -110,5
Co02(g) -393,5 213,6 -394,4
no2(g) 33,2 239,9 51,3
N20 4 (g) 9,2 304,0 97,8
NHA4C1 (s) -314,4 -203,0
NaCl (s) -411,0 -384,0
KC1 (s) -435,9 -408,3
NaOH (s) -426,7
AIA  (s) -1675,7 -1582,4
FeA(s) -824.2 87,4 -742,2
CHa4 (g) -74.8 186,2 -50,8
c2h2(g) 226,8
C2H4 (g) 52,3
C2Hs (g) -84,6
CéHs (1) 49,0 173,3 1243
CH30H (1) -239,0 -166,4
C2HS50H (1) -277,0 160,7 -174,1
CH3COOH (1) -484,2 159,8

*(1) = kapljevito, (g) = plinovito, (s) = vrsto stanje tvari

kisikom iz zraka pri standardnim uvjetima i 25 °C oslobada reak-
cijska entalpija od -824,2 kmol-1, pa potpuna reakcijska jed-
nadZba (termokemijskajednadZba) ima oblik

2Fe+|02->FedD3 Ar824,2kJmol-'. (320)

Promjena entalpije kemijske reakcije ovisi o pocetnom i kona-
¢nom obliku tvari, a ne ovisi 0 meduproduktima i o putu kojim
reakcija prolazi od reaktanata do produkata (Hessov zakon).
Pomocu Hessova zakona mogu se posredno odredivati entalpije
reakcija koje se ne mogu izravno mjeriti, jer je prema tom zakonu
zbroj entalpija pojedinih stupnjeva reakcije jednak entalpiji reak-
cije koja se zbiva izravno. Dobro je poznat primjer gdje je Hessov
zakon primijenjen na oksidaciju ugljika. Entalpija reakcije
¢vrstog ugljika u plinoviti uglji¢ni(ll) oksid, CO, ne moZe se
izravno mjeriti jer se ugljik djelomic¢no oksidira i u plinoviti
ugljiéni(1V) oksid, C02 Medutim, eksperimentalno se mogu
izmjeriti entalpije ovih dviju reakcija:

C(s) +02(g) —C02(g), ArHe =-393,5kimol-1, (321)

CO(g) +]0,(g) -» C02(g), Ar//e =-283kJmol-'". (322)

Prema Hessovu je zakonu ocito daje entalpija reakcije C u CO
jednaka razlici entalpija tih dviju reakcija:

C(s)+Jo 2(g)->CO(g), Ar//le =-110,5kJmol-1. (323)

Slobodna energija i drugi glavni stavak termodinamike.
Energija nekog kemijskog sustava koja se kao toplina oslobada
prilikom reakcije moZe se korisno upotrijebiti djelomi¢nom pre-
tvorbom u druge oblike energije. S tim u vezi treba razmotriti
kada i zaSto neka reakcija teCe ujednom, a ne u drugom smjeru,
zaSto se neke reakcije zbivaju spontano, prirodno, dok se druge
same od sebe ne zbivaju.

Zajednicko je svim prirodnim, spontanim promjenama da ih
prati rasipanje energije. Tako se, npr., vruce tijelo hladi tako da
njegove Cestice titranjem predaju energiju esticama okolisa. Ako
se kemijskom reakcijom oslobada energija u obliku topline, ona
se rasprsuje u okoli§. Medutim, vazna je pri tome i lokalizacija
energije utvarima. U plinovima su Cestice jedna od druge daleko,
paje energija rasporedena po velikom prostoru, dok je to u ¢vrstoj
tvari obrnuto. Zato se spontano zbivaju procesi u kojima se pove-
¢ava nered Cestica u sustavu jer je tada i rasipanje energije vece.
Sve se te pojave opisuju termodinami¢kom veli¢inom nazvanom
entropija. To je mjera kaoti€nog rasipanja energije, tj. mjera za
nered Cestica u sustavu. Pri temperaturi apsolutne nule nema ni-
kakva gibanja i jedino je moguce stanje savrdeni red. Entropija
sustava u tom je stanju jednaka nuli. Kako se rasipanje energije
povecava, tako raste i entropija. Buduci da je smjer prirodne
promjene takav da se poveCava nered, to se spontanom kemij-
skom reakcijom povecava entropija, o ¢emu govori i drugi glavni
stavak termodinamike.

Termodinamicka definicija entropije S izraZava se energijom
koja se u obliku topline dQ povrativo (reverzibilno) dovodi nekoj
tvari pri temperaturi T:

ds=(324)

Sposobnost neke tvari da rasporedi energiju na Cestice od kojih je
izgradena povezanaje stoplinskim kapacitetom, pa njegovo mje-
renje u kalorimetru sluzi i za odredivanje entropije. U tablicama
se mogu nadi standardne molame entropije tvari, 5°, obi¢no pri
25 °C (tabl. 4). Standardna molama entropija reakcije, A.5®, bit
¢e jednaka razlici izmedu entropije produkata i entropije reak-
tanata. Kao primjer opet ¢e posluZiti spontana oksidacija Zeljeza
kisikom iz zraka prema reakciji (320), koja se zbiva pri konstant-
noj temperaturi okolisa od 25°C. Molama promjena entropije
koja prati tu reakciju sa svim komponentama u standardnom
stanju jest

A9 =87,4JK"Imol"1- 2+(27,3JK"1mol"]) -

*(205JK-"mol") =-274,7 JK-"mol-".

Reakcijom se, dakle, entropija smanjuje, jerje jedan od reaktanata
plin, a nastaje kompaktna €vrsta tvar, pa se smanjuju nered Cestica
i rasprSenost energije koju te Cestice nose. Medutim, prilikom
izraCunavanja smjera spontane promjene mora se, 0sim entropije
sustava, uzeti u obzir i entropija njegova okolisa. Ona se moze
izraziti pomocu entalpije reakcije:

ASokol= -~ ? . (325)
Taj se izraz slaZe s predodzbom o tome da egzotermne reakcije
koje otpustaju toplinu u okoli§ poveéavaju njegovu entropiju, a
endotermne je reakcije smanjuju. Za navedenu oksidaciju Zeljeza
standardna molama promjena entropije okolisa pri 25 °C bit ée

AN9=-(-824,2+103]JK*Imol'])/298,15K =

=+2764,4JK"1mol"1

Tako veliko povecanje entropije nastaje zbog toga Sto se reakci-
jom otpusta energija (toplina) u okolis.

Ukupna promjena entropije izoliranog sustava 5to ga Cine
reakcijski sustav i okoli$ jednaka je zbroju promjena entropije u
reakcijskom sustavu i entropije u okoliSu. Za hrdanje Zeljeza to
iznosi
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ArSg =+2764,4JK-' mol"1+ (-274,7 JK’ Imol"]) =
=+2489,7JK 1mol-1.

Ukupna je promjena entropije velika i pozitivna, paje to ter-
modinamicki uzrok hrdanju Zeljeza i spontanosti te reakcije ok-
sidacije. Iz togaje primjera vidljivo da se entropija nekog sustava
moZze reakcijom i smanijiti, ali ¢e ukupan proces biti spontan ako
se to smanjenje entropije sustava kompenzira jo§ veéim poveca-
njem entropije njegova okolisa, jer ¢e ukupna promjena entropije
izoliranog sustava biti

AAk= " +AIS (326)
Ako se taj izraz preuredi mnoZenjem s- T,tadaje
—T ArSikk=AtH - ArS. (327)

Za dalje objaSnjenje gornje jednadzbe prikladno je uvesti
Gibbsovufunkciju kojaje definirana izrazom

G=H-TS, (328)
a njezin je totalni diferencijal
dG=dH-TdS-SdT. (329)

Za proces s konstantnom temperaturom mora biti dT=0, paje
totalni diferencijal

dG-dH-TdS. (330)

Za konalnu izotermnu promjenu gornji izraz integriranjem
prelazi u oblik

AG =AH-TAS. (331)

Usporedbom jednadzbi (331) i (327) moZze se vidjeti da veli¢ina
-TAjS” predstavlja promjenu Gibbsove slobodne energije ArG,
ili jednostavno AG, dok je AH=AH}a TAIS=TAS.

Glavno je svojstvo Gibbsove slobodne energije Sto odmah
pokazuje moze li se ili ne moze neka reakcija pri konstantnom
tlaku i temperaturi spontano odvijati. Spontana reakcija ima po-
zitivnu promjenu ukupne entropije. Kako je AG proporcionalno

to su spontane one reakcije kojima je promjena Gibb-
sove slobodne energije negativna, tj. (dG)r ~0, odnosho
(AG)t" O

Jasno je da ¢e se Gibbsova slobodna energija sustava nakon
reakcije smanjiti ako je slobodna energija produkata reakcije
manja od slobodne energije reaktanata. Sli¢no kao za entalpije,
tabelirane su i standardne Gibbsove slobodne energije stvaranja,
AfGe (tabl. 4).

Spontana kemijska reakcija moZe biti egzotermna (A//<0) ili
endotermna (A//>0), §to ovisi 0 iznosu vezane energije. Pri ni-
skim temperaturama, kada je zbog male vrijednosti temperature
Tivezana energija (TAS) malena, predznak ce slobodne energije
ovisiti o entalpiji (331). Slobodna energija bit ¢e tada negativna
samo ako je entalpija dovoljno negativna, pa ¢e se pri dovoljno
niskim temperaturama spontano odvijati samo egzotermne reak-
cije. Medutim, pri viS§im temperaturama, zbog velike vrijednosti
temperature T, bit ¢e i vezana energija velika, pa se moZe dogoditi
da slobodna energija bude negativna i za reakcije s pozitivnom
entalpijom. To znai da se pri visokim temperaturama mogu
spontano odvijati i endotermne reakcije.

Jednadzba (331), koja definira promjenu Gibbsove slobodne
energije, jedna je od najvaznijih jednadzbi termodinamike.
Pomocu nje se moZe ne samo ustanoviti spontanost neke kemij-
ske reakcije nego odrediti i koli¢ina korisnog rada koji bi se
mogao dobiti od energije oslobodene reakcijom te predvidjeti vri-
jednost konstantne ravnoteZe.

Jednadzba (331) pokazuje, u skladu s drugim glavnim stav-
kom termodinamike, da se ne moZze cjelokupna energija reakcije,
entalpija AJ-f, potpuno pretvoriti u rad. Naime, za kemijske reak-
cije pri konstantnom tlaku dio energije koji se moze pretvoriti u
rad jest ve¢ opisana Gibbsova slobodna energija AG (otuda joj i
ime). Preostala energija koja se ne moZe iskoristiti za dobivanje

rada smatra se vezanom energijom. Vezana energija kemijskog
sustava, TAS, funkcija je njegova stanja i posljedica je gibanja
Cestica, pa se moze o€itovati samo kao toplina. Stoje temperatura
sustava viSa, snaznije je i gibanje Cestica, pa je i njihov nered u
sustavu veci. Vezanaje energija, dakle, proporcionalna tempera-
turi, a i entropiji, funkciji koja se uzima kao mjera za nered Cestica
u sustavu.

Iz podataka u tablici 4 vidi se da bi se oksidacijom 2 mola
Zeljeza (111,7 g) prema reakciji (320) mogao dobiti maksimalan
korisni rad od 742 kJ, pa se moze utvrditi da se spontanim, ne-
kontroliranim hrdanjem Zeljeznih predmeta i konstrukcija gubi
golema koli¢ina energije.

Gibbsova slobodna energija i konstanta ravnoteze. Kako
spontana kemijska reakcija napreduje prema svome ravnoteznom
stanju, tako se smanjuje slobodna energija sustava, a poveéava
njegova entropija. lznos slobodne energije pokazuje u kojem se
stadiju nalazi reakcija, koliko je daleko od ravnoteze. U ravnote-
Znom stanju slobodna energija dobiva najmanju, a entropija naj-
veéu mogucu vrijednost. U tom stanju nema vise njihove spon-
tane promjene, dakle dG=dS=0. Nakon postignute ravnoteze
svaki bi poremeéaj izvana, iz okoli$a reakcijskog sustava, npr. do-
davanje jedne ili vise komponenata, ili oduzimanje rada iz su-
stava, ponovno pokrenuo reakciju do novoga ravnoteznog stanja.

Uvid u odnos izmedu Gibbsove slobodne energije i konstante
ravnotezZe dobiva se prou€avanjem standardne kemijske reakcije
i nuznih uvjeta kemijske ravnoteze. Kao primjer moze posluziti
promatranje kemijske reakcije pri konstantnom tlaku i tempera-
turi s reaktantima i produktima koji se ponaSaju po zakonima
idealnih plinova. U takvu je sustavu koncentracija pojedine kom-
ponente u reakciji proporcionalna njezinu parcijalnom tlaku. O
njemu ovisi i entropija, jer je o€ito da se s promjenom parcijalnog
tlaka komponente mijenja i njezin stupanj sredenosti. Na temelju
toga moZe se iz izraza (331) zakljuciti da o parcijalnom tlaku
ovisi i slobodna energija. Diferencijalna se promjena Gibbsove
funkcije moZe napisati i u drugom obliku pomoéu jednadzbe
(329) i diferencijalnog oblika jednadzbe (317):

dGs= Fsd -~ sdr.

Kako se pretpostavlja da se kemijska reakcija zbiva izmedu
dva idealna plina, uz konstantnu temperaturu i konstantan sve-
ukupni tlak, upotrijebit ¢e se jednadZba (332) za racunanje pri-
rasta entropije, odnosno Gibbsove funkcije za svaku kemijsku
komponentu u smjesi (oznacenoj indeksom s). Za razvoj Gibb-
sove funkcije primjenjuje se jednadZba stanja idealnog plina i
Daltonov zakon o idealnim plinovima. Ako se integracija pro-
vede za svaki od sudionika od pocetnog tlaka p Qi temperature T
do iste temperature T i pripadnog parcijalnog tlakap vsudionika u
smjesi, izraz (332) prelazi u oblik

(332)

T,Pv
jdc,= Wdp=RT ~ =RT\n (333)
T-Po Po P

odnosno

GsV(T,pV) =csv(t.po)+r T 1(334).
Po

Ako se uzme dajep0=Ibar, dobiva se izraz

Gsv(T,pv) =G?(T)+RT\npyv, (335)
koji predstavlja Gibbsovu funkciju idealnog plina pri temperaturi
T i parcijalnom tlaku pv. Taj se izraz najceSce zove kemijski po-
tencijal idealnog plina. Pri tome je G®(7) standardna molama
Gibbsova energija, a vje stehiometrijski koeficijent komponente.

Kako je promjena slobodne energije u toku reakcije jednaka
razlici promjena slobodnih energija produkata i reaktanata, to za
opcenitu reakciju idealnih plinova (311) vrijedi daje promjena
Gibbsove funkcije sustava

AGS(T) =AGe (T) +RTIn-&£2-, (336)
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gdje je AGQ(T) promjena Gibbsove funkcije sudionika za stan-
dardno stanje:

AG°(T) = qG°(T) +BmGHT) -

U ravnoteznom je stanju (dGj*" O, arazlomak koji treba logarit-
mirati upravo je jednak standardnoj konstanti ravnoteze K®
izraZenoj parcijalnim tlakovima komponenata, pa je

AGe (T) =-RT\nKf. (338)

Prema tome, iz eksperimentalno odredene vrijednosti konstante
ravnoteZze moze se izraCunati slobodna energija reakcije, a tabeli-
rane vrijednosti slobodne energije mogu posluZziti za izraCuna-
vanje konstante ravnoteze.

Ovisnost konstante K® o temperaturi dobiva se u prvom
priblizenju izjednaCenjem izraza (338) s izrazom (331), a odatle
slijedi

Ink f =--~He, ASe

p RT R

Diferenciranjem tog izraza po temperaturi dobiva se izraz iz ko-
jega se bolje vidi utjecaj temperature na konstantu ravnoteze:

(339)

dinKf AHe
daT RT2'

Na slici 92 prikazana je ovisnost koncentracijske konstante rav-
noteZe o temperaturi za odabrane kemijske reakcije.

Ovisnost slobodne energije i entalpije o temperaturi. Da
bi se dobila ovisnost Gibbsove slobodne energije reakcije o tem-
peraturi, treba izraz (331) diferencirati po temperaturi, paje

(340)

3(AG) _ d(AH)
dT ~ dT
Kako je reakcijska entalpija AH jednaka razlici entalpija pro-

dukata Ha i reaktanata Ha, to ¢e prvi ¢lan desne strane izraza
(341) biti

-As-T 3AS) (341)
dT

d(AH) . y . Mi
dT dT dT

Buduci da je za idealni plin dH/dT =Cp, $to je toplinski ka-
pacitet pri konstantnom tlaku, iz (342) slijedi

"y (342)

|a7 ) | mICp(l-Y C pa=ACp=ZvtCp, (343)

Toje jednadzba G. R. Kirchhoffa, prema kojoj je promjena reak-
cijske entalpije s temperaturom jednaka promjeni toplinskih ka-
paciteta sudionika reakcije.

Kad se moZe prihvatiti daje C*=const. unutar temperaturnog
intervala AT, kako je to za idealne plinove, iz (343), slijedi

AHT+AT""Cpa=AH., .. + AT£C (344)

Ti su odnosi za endotermnu i za egzotermnu reakciju prikazani u
/1, T-dijagrarnu (si. 93).

Reakcijski prirast entropije jednak je razlici entropija pro-
dukata i reaktanata:

AS=Sm-Sa="v isi(345f

Za promjenu idealnog plina pri p =const. opéenito vrijedi
dQ=TdS =CpdT =dH. (346)
ili

a5 (347)

(337)

SI. 93. Promjena reakcijske entalpije s temperaturom, a endotermna reakcija,
egzotermna reakcija

(348)

Kad se (343) i (348) uvrste u (341), dobiva se ovisnost Gibbsove
slobodne energije o temperaturi (Gibbs-Helmholtzova jedna-
dzba):

ACp-AS-ACp=-AS. (349)

Odredivanje slobodne energije za odabranu temperaturu.
Kad se ujednadzbi (348) moze uzeti daje Cpxtada se

prirast entropije ne mijenja s temperaturom (AS=const.), pa iz
(349) slijedi

.
AGT-AGQ=-jASedT =-ASe(T-Te),  (350)
1©

gdje je Te=298,15K. Uvrstenjem izraza (331) za standardno
stanje u izraz (350) dobiva se kona¢no

AGt =AHQ- TASe. (351)
Najcesce zbroj Cpi nije jednak nuli, ali se moZze prihvatiti da
je X<~™i =const.=tf (Cp pri standardnim uvjetima). Tada je
prema izrazu (348)

ASr-ASe - (352)

J©’
©

paje nakon uvrstenja u (350)

AGr-AGe ) | rg ASe +a\n—JQ \fT' (353)

Nakon integracije i uvrstenja izraza (331) za standardno se stanje
dobiva

AGr=AH°-TASe-aT\Injg +— (354)
Jos se toCniji rezultati za AGr dobivaju ako se u izraz X v\Cp\ uvr-
toplinski kapaciteti ovisni o temperaturi, ali to ve¢ znatno
Zava proracun.
Apsolutna entropija i treéi glavni stavak termodinamike.
U opcéoj formulaciji drugoga glavnog stavka termodinamike
(TdStdQ) vrijedi znak jednakosti samo za potpuno povrativu
razmjenu topline. Tako za odredeno stanje tvari izraz za raCunanje
njezine entropije glasi: dQ/T. Prirast entropije od nekoga pocet-
nog do konacnog stanja iznosi
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Ako pri razmjeni topline nije bilo kemijske reakcije, integracij-
ske ¢e konstante za oba stanja biti jednake, SQO=SQV pa se u
izrazu (355) poniStavaju. Medutim, kad se tvar koja izmjenjuje
toplinu kemijski mijenja, integracijske konstantne za reaktante i
produkte reakcije nece vise biti jednake. Stoga za izracunavanje
prirasta entropije pri kemijskim reakcijama treba umjesto kon-
stanataSOiy= Soau izraz (355) uvrstiti standardne entropije spojeva
S°, patada vrijedi

D
= (356)
a

Racunanje apsolutnih entropija omoguduje treéi stavak ter-
modinamike ili stavak W. H. Nemsta, objavljen 1905. godine.
Prema tome stavku entropija Cistih Cvrstih tvari u termodi-
namickoj ravnoteZi tezi nuli kad se temperatura tvari priblizava
apsolutnoj nuli. Dakle, prirast se entropije pri kemijskim reakci-
jama racuna prema jednadzbi:

"y

‘dE JdQ
T-COTD T:OT
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\/ Brlek

TERMODINAMIKA, KEMIJSKA, dio fizikalne ke-
mije (kemijske fizike) u kojemu se proucavaju svojstva mikro-
skopskih tvarnih sustava u njihovim postojanim (ravnoteZnim)
stanjima, i to s obzirom na kemijski sastav. Makroskopskim su-
stavom smatra se onaj sustav koji sadrzi dovoljno mnogo jedinki
(tj. Cestica ili kvaziCestica: molekula, iona, atoma, fotona,...) da
su statistiCka kolebanja njegovih svojstava zanemariva. Cesto se
rabi i nesto Sira definicija kemijske termodinamike, tako da su
predmet njezina proucavanja i prolazna (tranzijentna) stanja te
brzina fizikalne, odnosno kemijske mijene. Prema takvoj defini-
ciji, koju kemicari ipak nisu opcenito prihvatili, termodinamikaje
opca teorija svojstava i zbivanja u makroskopskim sustavima i
obuhvaca termodinamiku u uzem smislu i cijelu fizikalnu i kemij-
sku Kinetiku.

RavnoteZna se termodinamika Cesto, ne bas najprikladnije, na-
ziva i termostatika ili klasi¢na termodinamika (v. Termodina-
mika). Dio statistiCke mehanike koji se bavi ravnoteznim stanjima
naziva se i statistiCka termodinamika.

Kemijska termodinamika sluzi se dvjema osnovnim meto-
dama: fenomenoloSkom i statistitkomehani¢ckom. Fenomenolo-
Ska metoda uglavnom se svodi na nalazenje relacija medu makro-
skopskim fizikalnim svojstvima pri ¢emu posve zanemaruje mi-
kroskopsku gradu sustava, a osniva se na tri iskustvena postulata
(aksioma) koji, prema dosadasnjem iskustvu, vrijede opcenito i
bez iznimke. StatistiCkomehanicka metoda polazi od geometrij-
skih i mehanickih svojstava mikroskopskih jedinki (npr. di-
menzije, oblik, simetrija, masa, brzina,...) te od zakona mate-
matiCke statistike, da bi unaprijed proracunala fizikalna svojstva
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makroskopskih sustava i nasla relacije medu njima. Rezultati do-
biveni fenomenoloskom metodom mnogo su egzaktniji od sta-
tistitkomehanickih, ali se teSko dovode u svezu s mikroskopskom
(molekulnom) gradom. Nasuprot tomu, rezultati statistiCkome-
hanickih proracuna izravno slijede iz molekulnih svojstava, ali
su, u najboljem slu€aju, pouzdani samo toliko kolikoje bio vjeran
polazni geometrijski i mehanicki model molekula i njihovih uza-
jamnih djelovanja.

FENOMENOLOSKA METODA

Aksiomatika. Izmedu nekoliko predlozenih formulacija
aksioma fenomenoloske termodinamike, koje su uglavnom ekvi-
valentne, ovdje ¢e se navesti ona koja je najbolje prilagodena
potrebama kemijske termodinamike, a ujedno je i logiCki naj-
dosljednija. Ta formulacija upotrebljava nekoliko pojmova koje
treba pomno definirati prije iskaza aksioma (opSirnije definicije
v. Termodinamika).

Sustavje dio svijeta odabran predmetom proucavanja: od svo-
jega okoliSa moze biti odijeljen tvarnim ili zamiSljenim stijen-
kama. lIzolirani sustav posve je odijeljen od okolisa, tako da pro-
mjene u okoliSu ne utje€u na nj (i obrnuto). Zatvoreni sustav ne
moze s okoliSem razmjenjivati tvar, a adijabatski sustav takav je
zatvoreni sustav koji s okoliSem mozZe razmjenjivati samo rad.
Sustav koji s okoliSem moZe razmjenjivati i tvar naziva se otvo-
renim.

Svojstva sustava jesu njegove fizikalne znacajke, tj. fizikalne
veli€ine kojima se opisuje stanje sustava. Da bi se jednoznacno
odredilo stanje sustava, potrebno je poznavati samo manji broj
njegovih svojstava. Taj je broj odreden brojem nazocnih kemij-
skih sastojaka i faza (v. poglavlje Visefazni visekomponentni su-
stavi; fazno pravilo). Stanje u koje se sustav spontano vraca
nakon manjih izvanjskih poremeéaja naziva se ravnoteznim.
Svojstvo koje ne ovisi o koli€ini tvari u sustavu naziva se in-
tenzivnim (npr. elektri¢ni potencijal, temperatura). Ekstenzivnim
se pak naziva svojstvo koje je razmjerno koli€ini tvari u sustavu.
Svojstvo stanja jest ona fizikalna veli¢ina koja je potpuno
odredena stanjem sustava, a ne i na¢inom kako je ono postignuto;
ta se definicija moze sazeto prikazati formulom:

fd* =0, 1)

gdje doznacuje fizikalno svojstvo stanja.

Homogeni sustav jest onaj u kojemu su sva svojstva ili svuda
jednaka (stanje ravnoteze) ili se mijenjaju neprekinuto od toCke
do tocke. U heterogenom sustavu postoji jedan ili vise diskon-
tinuiteta u barem jednom svojstvu. Homogeno podrucje naziva se
faza.

Logicki, termodinamika je poopcenje mehanike i elektromag-
netne teorije; njezini aksiomi ne proturjece spoznajama tih disci-
plina, ve¢ ih dopunjuju.

Nulti glavni stavak termodinamike. Postoji neprekinuto ijed-
noznacno intenzivno svojstvo stanja, zvano iskustvena tempera-
tura, koje se ne mijenja pri ravnoteznom procesu koji se zbiva u
(masom) malenu zatvorenom dijelu adijabatskoga sustava, ako taj
dio nije ni adijabatski ni drukgije izoliran od glavnine.

Prvi glavni stavak termodinamike. Postoji neprekinuto, jed-
noznacno ijedinstveno ekstenzivno svojstvo stanja, zvano unu-
traSnja energija, koje se ne mijenja pri procesu koji se zbiva u
izoliranu sustavu.

Definira li se toplina q kao

bg = Cbti, @)

gdje ti oznaCuje iskustvenu temperaturu, a koeficijent razmjer-
nosti C naziva se toplinskim kapacitetom, prvi se stavak moze
iskazati analiticki ako se prirast unutrasnje energije dU prikaze
kao zbroj topline 5q i svih mehanickih radova 5w razmijenjenih s
okoliem:

dU =5#+5w=>5#+£ Xidxn (3)
i

gdje Xi oznaCuje poopcenu silu, a jc njoj pridruzenu poopcenu
koordinatu (npr. tlaku je pridruZzena koordinata promjena obujma,



