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1.
Termodynamika povrchů, povrchové napětí, volná energie povrchu
Vnitřní energie:

Změnu vnitřní energie systému dU získáme tak, že z celkové energie E vyloučíme energii kinetickou a jí příslušející energii potenciální.
dU je rovna množství tepla dodaného do systému a práci vykonané systémem:

dU = dQ - dW = dQ - PdV







(1.1)

V případě adiabatického procesu je dQ = 0  a  dU = -dW, t.j. v adiabatickém procesu je práce vykonaná systémem rovna úbytku vnitřní energie.

Podíl dQ/T je úplným diferenciálem stavové funkce S, která značí entropii systému. Ze zavedení  dQ/T = dS  (1.1) plyne, že

dU = TdS - dW = TdS - PdV







(1.2)

Vidíme tedy, že vnitřní energie je funkcí entropie a objemu systému. 

Poznámka: Veličiny, které nezávisí na množství hmoty (T, P, molární veličiny) jsou tzv. intenzívní parametry, veličiny závisející na množství hmoty jsou tzv. aditivní (extenzívní) proměnné (U, S, V, n) - zvětšíme-li proměnnou k-krát, funkce se rovněž zvětší k-krát. Obecně funkce aditivních proměnných, tzv homogenní funkce,  x1, x2,...xr)  1. stupně je definována identitou 

kx1, kx2,... kxr) = kx1, x2,...xr). Derivujeme-li obě strany podle k, dostaneme

x1((((kx1)) + x2((((kx2)) + ....+ xr((((kxr)) = x1, x2,...xr)

položíme-li k = 1, dostaneme Eulerův teorém

x1(((x1) + x2(((x2) + ....+ xr(((xr) = x1, x2,...xr)

V případě proměnného počtu částic ze kterého se systém skládá je U(S,V) - viz rovnice (1.2) - ještě funkcí počtu částic. V termodynamice se obvykle množství hmoty uvádí v počtu grammolekul n (příslušné specifické veličiny se nazývají molárními). U = U(S,V,n) je homogenní funkcí 1. stupně, Eulerův teorém dává:

S (U/(S)V,n + V (U/(V)S,n + n (U/(n)S,V = U




(1.3)

Diferenciál dU funkce U(S,V,n) je roven

dU = (U/(S)V,n dS + (U/(V)S,n dV + (U/(n)S,V dn




(1.4)




Porovnáním s (1.2) můžeme ztotožnit první dvě derivace s teplotou a záporně vzatým tlakem T (U/(S)V,nP(U/(V)S,n. Třetí člen určuje vlastní změnu energie v závislosti na počtu částic (při S a V = konst.). Změny tohoto druhu se vyskytují např. při chemických reakcích, a proto se veličina (U/(n)S,V =  nazývá chemickým potenciálem.

Eulerův teorém (1.3) pak vede ke vztahu:

U = ST - PV +n








(1.5)

a úplný diferenciál dU můžeme vyjádřit rovnicí:

dU = TdS - PdV + dn







(1.6)

Najděme diferenciál funkce (U-TS) :
d(U-TS) = dU - TdS - SdT






 
 = TdS -dW + dn -TdS - SdT  (viz. 1.6)






 
 = -dW -SdT +dn  *)

(dW = PdV)

z toho plyne, že v případě izotermického procesu (dT = 0) a konstantního počtu částic v systému (dn = 0) je







-d(U - TS)T = dWT

Izotermní úbytek funkce F = U - TS  je tedy roven práci vykonané systémem při izotermickém procesu. F se nazývá volnou energií.  

Ze vztahu dF = -SdT - PdV + dn  (viz *)

A diferenciálu dF funkce F(T,V,n) 

dF = (F/(T)V,ndT + (F/(V)T,n dV+ (F/(n)T,V  dn




(1.7)

plyne, že parciální derivace (F/(T)V,n  = -S,    (F/(V)T,n  = -P   a   (F/(n)T,V  = 
Dosadíme-li do vztahu F = U - TS  výraz (1.5) pro U, dostaneme 

F = U - TS = -PV + n







(1.8)

(Stejný vztah bychom dostali pomocí Eulerova teorému vzhledem k tomu, že F(T,V,n) je homogenní funkcí V a a, T je intenzívní proměnná).

Z rovnice (1.1) vidíme, že při izobarickém procesu (P = konst) lze množství tepla dQ vyjádřit jako diferenciál d(U + PV)P  funkce H = U + PV.

Funkce H se nazývá entalpií. V izobarické procesu se vyloučené teplo rovná úbytku entalpie. Je-li proces zároveň adiabatický (vyloučené teplo = 0, je (dH)P,S = 0, entalpie se zachovává. Úplný diferenciál entalpie H(U,P,V) = U + PV  je roven (dosazením za dU z rovnice 1.6):

dH = dU + PdV + VdP = TdS + VdP +  dn




(1.9)

kde (H/(n)S,P , T = (H/(S)P,n a V = (H/(P)S,n
H je homogenní funkcí aditivních proměnných S a n. Použijeme-li Eulerův teorém, dostaneme:

S (H/(S)P,n + n (H/(n)S,P = ST + n = H,





(1.10)

což je ve shodě s rovnicí (1.5).

Pro systémy, které jsou kromě tlaku podrobeny ještě působení dalších sil, je výhodné oddělit tlak od ostatních sil a práci dW vyjádřit rovnicí:

dW = PdV + dW
kde dW = ( jdjje práce vykonaná všemi ostatními silami j (magnetické, elektrické, chemické a pod) kromě tlaku. Rovnice (1.1) má potom tvar

dU = dQ - dW = dQ - PdV - 
dW  = TdS - PdV - dW



(1.11)

Nahradíme-li nyní dU ve vztahu (1.9) vztahem (1.11), dostaneme:

dH = TdS + VdP - dW







(1.12)

Odečteme-li od (1.12) úplný diferenciál d(TS) = TdS + SdT, dostaneme 

dH - TdS - SdT = -SdT + VdP - dW  
= dG





(1. 13)

kde dG = dH - TdS - SdT, t.j.  G(T,P,1...) = H - TS = U + PV - TS = F + PV

G = F + PV je tzv. Gibbsův potenciál, popř. Gibbsova funkce. 

Pozor - Gibbsův potenciál je nazýván rovněž termodynamickým potenciálem nebo Gibbsovou volnou energií a v anglo-saské literatuře často nevhodně zkráceným výrazem „volná energie“!!!

Z rovnice (1.13) je vidět, že v izobaricko-izotermických procesech (dP = 0, dT = 0) je 

dW = - (dG)P,T , t.j. rovna úbytku Gibbsova potenciálu. Změna Gibbsova potenciálu tedy představuje tu energii systém, která se spotřebuje na práci proti vnějším silám (kromě tlaku); tato energie se kompenzuje teplem, takže teplota a tlak zůstávají konstantní.

Můžeme tedy zrekapitulovat:

V adiabatickém procesu je práce vykonaná systémem rovna úbytku vnitřní energie

V izotermním procesu je práce vykonaná systémem rovna úbytku volné energie

V izobaricko-izotermických procesech je práce vykonaná systémem proti vnějším silám kromě tlaku rovna úbytku Gibbsova potenciálu. 


Dosadíme-li do vztahu (1.13) za dH výraz (1.9), dostaneme 

dG = -SdT + VdP + dn







(1.14)

(G/(T)P,n = -S, (G/(P)T,n   = V,   (G/(n)T,P = ,  

V G(T,P,n) vystupuje jediná aditivní proměnná n a v souladu s Eulerovým teorémem můžeme psát

 n(G/(n)T,P = G








(1.15)

a porovnáním s předchozím vztahem dostáváme:

G = n(T,P),









(1.16)

což můžeme psát ve tvaru G = ng(T,P), kde g(T,P) je molární Gibbsův potenciál. Chemický potenciál má tedy význam molárního Gibbsova potenciálu.


Spojením rovnic (1.14) a dW = - (dG)P,T , dostaneme dW = - dn, (P, T = konst.)

Poznámka: ve všech výše uvedených úplných diferenciálech termodynamických veličin je závislost na množství hmoty vyjádřena členem dn. To platí pouze za předpokladu, že systém obsahuje pouze látku (fázi) jednoho druhu. V zobecnění na libovolný počet látek (fází) r je člen dn nutno nahradit sumou (1r dn






Rozdělíme-li krystal, například štípnutím, vykonáme práci, která vede ke zvětšení povrchu; energie systému vzroste úměrně s velikostí vzniklé plochy dA. Konstanta úměrnosti  se nazývá povrchové napětí.

Vykonaná práce =   dA.  Představíme-li si obdélníkový povrch l.x zvětšovaný jen ve směru x, (dA = ldx), je vykonaná práce rovna f dx, kde f je síla, kterou musíme působit. Můžeme psát

 f dx =   dA

f dx =   l dx

   = f/l, což je síla připadající na jednotku délky okraje obdéníku. Povrchové napětí má tedy rozměr Nm-1.



      l
  (f

        dx


Představme si kapalinu uzavřenou v nádobě s odsuvným víkem, naplněné až po horní okraj. Povrchové napětí kapalina - nádoba je nulové (to lze dosáhnout volbou materiálu). 

  dA 


(f 


Vytvoříme-li povrch dA při konstantní teplotě, pro nárůst volné energie dF můžeme psát 

dF =  dA.

Vvzhledem k tomu, že počet molů látky se nezměnil a nezměnila se ani molární volná energie, dF odpovídá nárůstu povrchové volné energie. Pro povrchovou volnou energii připadající na jednotku plochy povrchu FS  můžeme tedy psát

FS = (F/(A)T,P  = 








(1.17)

Povrchové napětí odpovídá povrchové volné energii připadající na jednotku plochy povrchu

Vzhledem k vlivu povrchového napětí nelze předpokládat, že rozhraní mezi dvěmi fázemi je tvořeno bezrozměrnou geometrickou plochou. Ve skutečnosti existuje hraniční mezivrstva s konečnou tloušťkou (řádově 1 až 10 nm), jejíž vlastnosti se vlivem povrchového napětí liší od vlastností obou fází a lze ji pokládat za novou povrchovou fázi. Např. vzdálenosti mezi atomy nejsou na povrchu stejné jako v objemu (vzniká pnutí - „surface stress“), stejně tak nejsou stejné chemické vlastnosti, které v případě povrchu jsou ovlivněny počtem nenasycených vazeb vzniklých přerušením vnitřních vazeb.


Volná energie F povrchové fáze o rkomponentách je určena rovnicí:

dF = -SdT -PdV + dA + rdn





(1.18)
vztah (1.6) doplníme o člen vyjadřující nárůst energie systému daný nárůstem povrchu: 

dU = TdS - PdV +dn + dA


za dU dosadíme podle definice F výraz dF+TdS+SdT

F je homogenní funkcí 1. stupně (viz str. 3), přičemž k původním aditivním proměnným V a n přibyla ještě proměnná A. Eulerův vztah dává:

F = V(F/(V)+ A(F/(A) +( nv(F/(nv) = -PV + + ( nvv

(1.19)

kde výrazy pro parciální derivace (F/(V = -P,  (F/(A =   a  (F/(nv =  plynou z rovnice (1.18).

Gibbsův potenciál G = ( nvv, takže ze vztahu (1.19) dostáváme 

G = F + PV - 








(1.20)

Úplný diferenciál dG s dosazením výrazu (1.18) pro dF má tvar:

dG = -SdT + VdP - Ad + rdn





(1.21)

Dosadíme-li dG = ( dnvv, + ( nvdv, plynoucí ze vztahu G =  ( nvv dostaneme tzv. Gibbsovu-Duhemovu rovnici pro povrchovou fázi:

SdT - VdP + Ad + nd = 0





(1.22)

Tento vztah je základní rovnicí pro teorii povrchové fáze.

