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1. Wstęp

Termodynamika jest dziedziną fizyki zajmującą się zagadnieniami związanymi z materią i przekształceniem energii. Każdy obiekt zainteresowań termodynamiki zawiera materię lub powiązane z nią pole, stąd też termodynamika jest zwykle – bezpośrednio lub pośrednio – włączana do analizy niemal wszystkich zagadnień technicznych. Główne zadanie termodynamiki technicznej to proces przekształcania ciepła w energię, a energii w pracę.
Na początku XIX wieku rozwój maszyn cieplnych realizujących wspomniany proces spowodował konieczność rozpatrzenia szeregu zagadnień leżących u podstaw pracy tych instalacji. Prace nad tymi zagadnieniami doprowadziły do powstania w połowie XIX wieku termodynamiki klasycznej. Termodynamika klasyczna zajmuje się opisem zjawisk równowagowych poznanych eksperymentalnie, związanych ze zmianą parametrów opisujących stan energetyczny wyodrębnionego obiektu – układu. Analiza tego typu wiąże się ściśle z własnościami substancji, z której utworzony został obiekt badań, czyli układ. Poznanie praw rządzących termodynamiką w sposób eksperymentalny jest poznaniem fenomenologicznym. Termodynamika fenomenologiczna, będąca głównym tematem tej pracy, opiera się na kilku podstawowych prawach będących wynikiem obserwacji, zwanych zasadami termodynamiki. Termodynamika posługuje się niewielką liczbą równań matematycznych, ale ich zrozumienie wymaga poznania głębi filozofii termodynamiki stanowiącej jej podstawy.
Termodynamika rozpatruje procesy jako kolejne stany równowagowe. Stany równowagowe charakteryzuje fakt, że parametry układu są stałe w całym układzie. Z tego powodu należałoby w zasadzie naukę tą nazwać termostatyką, a nie termodynamiką. Zachowano jednak tradycyjne określenie termodynamika.
Procesami, które nie przebiegają przez kolejne stany równowagi, zajmuje się termodynamika procesów nieodwracalnych.
Termodynamika opisuje zjawiska mechaniczne, elektryczne, chemiczne czy związane z przemianami jądrowymi. Trudno jest wskazać zjawiska, których opis nie wykorzystuje praw termodynamiki. Obecnie filozofia termodynamiki przenika do innych dziedzin nauki.
Teorię termodynamiki można stworzyć, korzystając z modelu molekularnej budowy materii. Taką termodynamikę nazywa się statystyczną lub opartą na obserwacjach makroskopowych praw przyrody. Termodynamika statystyczna wiąże parametry mikroskopowe z parametrami makroskopowymi (fenomenologicznymi).
Termodynamika posługuje się swoistym językiem i pojęciami, które będą przedstawione w dalszych rozdziałach pracy.


2. Fizyczne podstawy termodynamiki

2.1. Układ termodynamiczny
Jak już wspomniano, termodynamika, najogólniej mówiąc, zajmuje się energią i jej wpływem na stan materii. Stąd też pojęciami pierwotnymi w termodynamice są energia i materia. Materia występuje w postaci molekuł – substancji oraz pola związanego z molekułami (materią). Pola te to pola sił grawitacyjnych, elektrycznych, magnetycznych i innych.
Ilość materii (substancji) można mierzyć w różny sposób. Najbardziej precyzyjnym sposobem byłby pomiar liczby molekuł. Taki pomiar byłby jednak bardzo kłopotliwy. W tego powodu w praktyce używa się innych sposobów, na przykład pomiaru masy m czy też liczby moli n. Znając masę molową substancji oraz liczbę cząsteczek w molu, czyli tzw. liczbę Avogadro (NA = 6,023 ⋅1023 molekuł/mol), można obliczyć ilość molekuł. Ponieważ liczba ta jest proporcjonalna do masy, wystarczy posługiwać się masą jako miarą ilości substancji. Miarą ilości substancji może być też inna wielkość proporcjonalna do masy, na przykład siła ciężkości, objętość w określonych warunkach itp.
Z materią, także z filozoficznego punktu widzenia, nierozerwalnie wiąże się ruch. Ruch materii jest z kolei związany jest z pojęciem energii. Energię można zmieniać poprzez pracę (działanie sił na określonej drodze) w ciepło, o czym będzie mowa w dalszych rozdziałach pracy. Ta własność energii określa jednocześnie sposób jej pomiaru. Jednostki pracy są jednocześnie jednostkami energii.
Rozpatrując zjawiska termodynamiczne w przestrzeni, za pomocą powierzchni zamkniętej wyodrębnia się przedmiot rozważań, zwany układem termodynamicznym (patrz rys. 2.1).
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Rys. 2.1. Układ termodynamiczny
Układ termodynamiczny obejmuje materię oraz pole materii. Czasami układ może nie zawierać materii – molekuł. Powierzchnia oddzielająca układ od reszty wszechświata nazywa się granicą układu lub osłoną. Resztę wszechświata nazywa się w termodynamice otoczeniem. Otoczenie wpływa na układ poprzez oddziaływanie przez osłonę. Wyodrębnienie układu za pomocą osłony zależy od celu analizy i podlega arbitralnemu wyborowi w zależności od zakresu analizy. Osłony mogą być rzeczywistymi granicami ciała lub też fikcyjnymi wytworami umysłu. Mogą mieć one różne własności. Jeżeli nie przepuszczają substancji, to układ przez nie utworzony nazywa się układem zamkniętym. W przeciwnym razie określa się go jako układ otwarty. Osłony mogą nie pozwalać na oddziaływanie energetyczne otoczenia na układ. Takie osłony nazywa się adiabatycznymi. Osłony umożliwiające zmiany energii nazywają się diabatycznymi, a układ diabatycznym. Jeżeli osłony uniemożliwiają zarówno przepływ masy, jak też i zmiany energii układu, to układ taki nazywa się izolowanym. Zgodnie z ogólną zasadą zachowania energii, energia układu izolowanego – lub inaczej odosobnionego – nie ulega zmianie.
Działanie otoczenia na układ powoduje zmianę parametrów układu. Parametry termodynamiczne układu to tylko parametry, które są istotne z punktu widzenia analizy termodynamicznej. Układ termodynamiczny jest modelem układu rzeczywistego, uwzględniającym tylko te parametry, które wpływają na zmianę energii układu. Liczbę tych parametrów określa zasada stanu, o której mowa będzie później. Najbardziej ogólnie można określić stan układu, podając ilość materii skupionej w układzie m, związaną z nią energię E oraz parametry opisujące powierzchnię graniczną układu i siły działające na układ. W najprostszym przypadku powierzchnia graniczna określona jest przez objętość układu V, a siły działające na układ wynikają z ciśnień zewnętrznych. W tym przypadku inne parametry termodynamiczne układu o masie m można wyrazić jako funkcję parametrów E, V, p.
Parametry termodynamiczne dzieli się na:
• pierwotne – łatwo mierzalne, takie jak objętość V, ciśnienie p, temperatura T;
• wtórne, które są funkcjami parametrów pierwotnych.
Stan układu termodynamicznego ulega zmianie przy zmianie chociażby jednego z parametrów. 
Ponadto parametry układu można podzielić na ekstensywne i intensywne. Parametry ekstensywne są proporcjonalne do wielkości układu (jego ilości materii, wymiarów). Gdy wielkość układu dąży do zera, to i jego parametry ekstensywne dążą do zera. Parametry ekstensywne są addytywne, tzn. parametr ekstensywny całego układu jest sumą parametrów podukładów, na który można podzielić układ. Przykładem parametrów ekstensywnych może być energia E, objętość V, powierzchnia A itp. Parametry intensywne to własności układu, które mogą być zdefiniowane w każdym punkcie układu. Do nich należy na przykład ciśnienie p, temperatura T, wektor położenia [image: ], napięcie powierzchniowe σ, natężenie pola magnetycznego H itp. Odnosząc własności ekstensywne do ilości masy (ilości substancji), otrzymuje się parametry właściwe, jako szczególny przypadek parametrów intensywnych. Przykładem może być objętość właściwa v = V/m, energia właściwa e = E/m, itp.
Ważnym pojęciem w termodynamice jest pojęcie stanu równowagowego. W pewnych warunkach istnieje mnogość możliwych stanów układu. Wśród nich należy wyróżnić stany, w których „siły” działające na układ są w równowadze. „Siły” te należy rozumieć w sposób ogólny. Mogą być nimi siły wywołane polem grawitacyjnym, elektrycznym czy magnetycznym lub siły powodujące przepływ ciepła itp. A więc będzie to na przykład ciśnienie, napięcie powierzchniowe, temperatura itp. Niezrównoważone siły powodują uogólnione przepływy: masy, ciepła itp. Przy zrównoważeniu „sił” przepływy te zanikają i układ dąży do stanu równowagi. Zagadnienie to będzie szerzej omówione w dalszych rozdziałach.
Rozróżnia się równowagę termiczną, mechaniczną i chemiczną. W równowadze termicznej rolę „siły” pełni temperatura, której różnice powodują przepływ ciepła. W przypadku wyrównanej temperatury obserwujemy brak przepływu ciepła, a to powoduje brak zmian energetycznych w układzie. Zachodzi wówczas równowaga termiczna.
W równowadze chemicznej ustaje proces dyfuzji składników układu. Warunkiem równowagi przy braku reakcji chemicznych będzie równość koncentracji składników układu. Uogólnioną siłą dla dyfuzji jest w tym przypadku potencjał chemiczny, o którym będzie mowa w dalszych rozdziałach.
Stany równowagowe występują wówczas, gdy siły związane z każdym rodzajem pracy są zrównoważone. Brak równowagi powoduje pracę tych sił i zmiany energetyczne układu. W najprostszym przypadku pracy spowodowanej rozkładem ciśnienia warunkiem równowagi mechanicznej będzie wyrównanie ciśnień w układzie.
Układ będący w równowadze spełnia warunki równowagi termicznej, mechanicznej i chemicznej. Mówimy wówczas o równowadze termodynamicznej. Z uwagi na to, że parametry w układzie będącym w równowadze są w całym układzie wyrównane, termodynamika nie posługuje się układem współrzędnych ani też czasem.
2.2. Zerowa zasada termodynamiki
Nowym pojęciem wprowadzonym przez termodynamikę jest temperatura. Temperatura, traktowana jako pojęcie podstawowe, nie jest definiowana za pomocą innych wielkości. Definiuje się ją przez podanie własności. W tym celu rozpatrzmy układy, które badamy, tworząc z nich różne pary (patrz rys. 2.2).

a)
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b)
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Rys. 2.2. Zerowa zasada termodynamiki: a) układy parami w równowadze, b) trzy układy w równowadze

Jeżeli przegrody między tymi parami układów są adiabatyczne, to stany układów mogą być dowolne i różne. Jeżeli zaś przegrody są diabatyczne, to określona jest liczba stanów równowagi. Załóżmy, że układ scharakteryzowany jest przez dwa parametry układu x i y. Jeżeli układ utworzony z dwu układów A i B jest w równowadze, to istnieje zależność między parametrami: 

 [image: ].	

(2.1)

Zmieniając parametry układu A, zmieniamy stan układu B i na odwrót. Podobną do (2.1) zależność można napisać dla równowagi układu A z C:
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(2.2)

Jeżeli układ A jest w równowadze z układem B i układem C, to również układ B jest w równowadze z C. Powyższe sformułowanie wynika z obserwacji przyrody i nosi nazwę zerowej zasady termodynamiki. Zerowa zasada termodynamiki stanowi podstawę pomiarów temperatury. Z tego względu jest bardzo ważna z punktu widzenia logiki termodynamicznej, a ponieważ została sformułowana, gdy pierwsza zasada termodynamiki (dotycząca bilansu energii) była już szeroko stosowana, to nazwano ją zasadą zerową.

Z zasady tej wynika, że dla układu B i C musi istnieć zależność w postaci:
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(2.3)

Aby zależności (2.1), (2.2) i (2.3) były zawsze spełnione, muszą zachodzić relacje:
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(2.4)
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(2.5)
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(2.6)

Zależności (2.4) – (2.6) zawsze spełniają (2.1), (2.2) i (2.3), wobec tego
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(2.7)

Indeks „0” odpowiada szczególnym parametrom równowagowym. Zależność (2.7) definiuje nowy parametr odpowiedzialny za równowagę układu – temperaturę T. Inaczej mówiąc, jeżeli ciała A, B, C mają tę samą temperaturę, to są w równowadze. Dla ciała będącego w równowadze lub też ciał będących w równowadze można znaleźć związek między parametrami stanu typu (2.7), zwany równaniem stanu.

Z zasady stanu, która definiuje w stanie równowagi liczbę opisujących dany stan parametrów, wynika, że prosty układ termodynamiczny o masie m może być opisany przez pierwotne parametry, takie jak: ciśnienie p, objętość V oraz energię E. Inne parametry są zależne od tych pierwotnych parametrów. Na podstawie powyższego stwierdzenia można przyjąć, że m = m(p, V, E) oraz jeden z pierwotnych parametrów układu temperatura T = T(p, V, E). Z powyższych zależności uzyskuje się termiczne równanie stanu:

 p = p(m, V, T)	

(2.8)

oraz kaloryczne równanie stanu:

 E = E(m, V, T).	

(2.9)

Równania te powinny być spełnione dla każdej jednostki masy układu. Równanie termiczne stanu można przedstawić w postaci związku jednego parametru ekstensywnego właściwego – objętości właściwej i dwóch parametrów intensywnych:
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(2.10)

Podobnie jest w przypadku kalorycznego równania stanu. Można je przedstawić w postaci:
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(2.11)

lub też, korzystając z równania (2.10), w alternatywnych postaciach:
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(2.12)

gdzie: e = E/m, v = V/m. 

Parametry p, v, T są parametrami pierwotnymi, łatwo mierzalnymi.

Dla prostego układu termiczne równanie stanu we współrzędnych p, v, T przedstawia powierzchnię (patrz rys. 2.3). Wszystkie stany równowagowe układu są scharakteryzowane przez punkty leżące na powierzchni stanu.

Przemianą termodynamiczną nazywa się zespół kolejno po sobie następujących stanów układu (jak np. przemiana B-C na rys. 2.3), przez które przechodzi układ przy jego oddziaływaniu z otoczeniem.
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Rys. 2.3. Powierzchnia równania stanu z zaznaczonym stanem A, przemianą B-C i obiegiem termodynamicznym D-D na powierzchni

Ponieważ w każdym stanie układ jest w równowadze, także przejścia między stanami przemiany nazywają się równowagowymi. Typowymi przemianami są na przykład:

• przemiana izochoryczna, v = const,

• przemiana izobaryczna, p = const,

• przemiana izotermiczna, T = const.

Taki zespół kolejnych przemian, w których koniec ostatniej przemiany pokrywa się z początkiem pierwszej przemiany, nazywa się obiegiem lub cyklem termodynamicznym. Przykładem takiego obiegu jest przemiana o początku i końcu D na rys. 2.3.

2.3. Energia wewnętrzna i ciepło

Dotychczas nie precyzowaliśmy bliżej pojęcia energii. Stwierdziliśmy, że energia łączy się z ruchem materii. Przez ruch materii rozumie się zarówno ruch makroskopowy układu, jak i też ruch molekuł wewnątrz układu. Suma wszystkich rodzajów energii ciała nazywa się energią całkowitą. Jak wiadomo z kursu fizyki, między całkowitą energią E a masą m układu istnieje związek 

 [image: ],	

(2.13)

gdzie wielkość „c” jest prędkością światła w próżni.

Związek ten oznacza, że zmiana energii układu wiąże się ze zmianą masy. W rozważanych przez nas warunkach energia oddawana lub pobierana jest bardzo mała w porównaniu z energią całkowitą układu. Można więc pominąć zmiany masy spowodowane zmianami energii i wówczas energia całkowita układu jest sumą energii zewnętrznej oraz energii wewnętrznej:
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(2.14)

Na energię zewnętrzną układu składa się energia ruchów, które wykonuje układ jako całość, lub też energia, którą układ posiada w określonym polu sił. I tak, energią zewnętrzną jest energia kinetyczna układu ruchu postępowego, obrotowego i drgającego oraz energia potencjalna określona w polu sił względem środka masy układu.

Energia ruchu oraz wzajemnego położenia molekuł wewnątrz układu, energia chemiczna tworzenia się związków wchodzi w skład energii wewnętrznej ciała. Dla odróżnienia energii wewnętrznej od zewnętrznej używa się zwykle symbolu U = EW.

Każda ze składowych energii całkowitej w określonych warunkach może zmienić się na inną. Energia ma następujące własności:

• Jest parametrem ekstensywnym, więc można ją dodawać:
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(2.15)

• Energia właściwa jest funkcją parametrów stanu:

 E/m = e(stan układu).	

(2.16)

• Energię układu można zmieniać przez pracę i ciepło, co będzie szeroko omawiane w następnych rozdziałach.

• Energia układu izolowanego lub odosobnionego jest stała:
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(2.17)

Jeżeli zmiany energii zewnętrznej podczas przemiany termodynamicznej są pomijalne, a najczęściej mamy do czynienia właśnie z tym przypadkiem, to zamiast energią całkowitą posługujemy się energią wewnętrzną u, którą – zgodnie z (2.11) i (2.12) – można przedstawić za pomocą równania kalorycznego stanu dla układu prostego jako:
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(2.18)

Energia wewnętrzna jest funkcją stanu, a więc i sama jest parametrem stanu.

2.4. Sposoby zmiany energii

Jak już wspomniano, energię można zmienić na dwa sposoby poprzez pracę i ciepło. Zajmijmy się bliżej tymi pojęciami. 

2.4.1. Praca w układzie termodynamicznym

Praca to rezultat działania „sił uogólnionych” P na pewnych „przemieszczeniach uogólnionych” a. Siły mogą być zewnętrzne Pe – wywołane przez otoczenie, oraz wewnętrzne Pi – wywołane przez układ (patrz rys. 2.4).

W warunkach równowagi obie siły są sobie równe. Praca wykonana przez siły zewnętrzne Pe na drodze a ma postać:
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(2.19)

Dla stanu równowagi [image: ]. Siły wewnętrzne dla stanu równowagi dają się wyrazić przez parametry stanu.

Pracę uważamy za dodatnią, jeżeli wykonuje ją układ. Ujemną pracą jest ta wykonana nad układem (patrz rys. 2.5). Umowa taka wynika z tradycji rozwoju termodynamiki technicznej, która opiera się na maszynach cieplnych. Stąd praca wykonana przez maszynę (silnik) jest uważana za pozytywną – dodatnią.
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Rys. 2.4. Działanie „sił” na układ 
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Rys. 2.5. Umowa co do znaku pracy 

Rozpatrzmy ciało nieregularne, które znajduje się pod równomiernym ciśnieniem. Weźmy następnie pod uwagę nieskończenie małą zmianę granicy układu. Granica przechodzi z położenia A w położenie Aʹ, jak na rys. 2.6. Załóżmy, że dA jest elementarną powierzchnią na granicy układu, a „da” przemieszczeniem tego elementu w kierunku prostopadłym do powierzchni.
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Rys. 2.6. Praca związana ze zmianą objętości układu

Praca wykonana na elemencie powierzchni dA, przy stałym ciśnieniu p, w czasie przemieszczenia się ścianki z położenia A do położenia A′ przedstawia się następująco:
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(2.20)

Całkując powyższą zależność, uzyskuje się pracę całej powierzchni A na drodze elementarnej da
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(2.21)

Ciśnienie p zostało wyniesione przed znak całkowania, gdyż jest stałe w całej objętości dla układów równowagowych. Ponieważ zachodzi relacja [image: ], wobec tego:
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(2.22)

Jeżeli objętość zmienia się od V1 do V2, to praca zmiany objętości wyraża się jako:
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(2.23)

W rozważanym przypadku pracy wywołanej przez zmianę objętości „uogólnioną siłą” jest ciśnienie p, a „uogólnionym przesunięciem” – objętość układu, V. Jest to zgodne z zależnością wyjściową (2.22).

W analizie termodynamicznej mogą wystąpić inne rodzaje prac, jak na przykład:

• praca sił powierzchniowych:
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(2.24)

gdzie: σ – napięcie powierzchniowe, A – powierzchnia filmu cieczowego;

• praca zmiany wymiarów substancji elastycznej:

	δL = σA dε	

(2.25)

gdzie: σ – naprężenie normalne, ε – wydłużenie;

• praca pola magnetycznego:
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(2.26)

gdzie: H – natężenie pola magnetycznego, M – moment magnetyczny;

• praca pola elektrycznego:
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(2.27)

gdzie: E – natężenie pola elektrycznego, P – polaryzacja objętości dielektryka.

W przypadku wystąpienia jednego rodzaju pracy układ termodynamiczny nazywamy prostym, a w przypadku wystąpienia większej niż jeden sposobów doprowadzenia pracy układ nazywamy złożonym. Najprostszym przykładem układu prostego jest układ wykonujący pracę tylko przez zmianę objętości, np. gaz – prosty układ ściśliwy. Dla układów prostych równanie termiczne i kaloryczne jest takie, jak dla rozpatrywanej substancji podlegającej pracy objętościowej, z tym, że dla innych przypadków rolę ciśnienia odgrywa „siła uogólniona” (G, H, E), a rolę objętości – „przesunięcie uogólnione” (A, M, P).

2.4.2. Postulat stanu (minus pierwsza zasada termodynamiki)

Podczas przemiany układ przechodzi przez kolejne stany równowagi. Równowaga zależy od zrównoważenia się „sił uogólnionych” działających na układ. Liczba tych sił zależy od liczby sposobów doprowadzenia pracy w sposób odwracalny. W równowadze znikają siły powodujące nieodwracalności. Stąd też liczba sił będących w równowadze nie wpływa na prace nieodwracalne. Siły nieodwracalne nie decydują o stanie równowagi. Prace nieodwracalne musimy uwzględnić tylko w bilansie energetycznym, lecz pomijamy je przy opisie stanu równowagi. Wynika stąd klasyfikacja substancji będących w równowadze na substancje proste i złożone. Pracę dla prostej substancji realizuje się na jeden sposób, na przykład dla substancji ściśliwej praca δl = pdv, a dla substancji elastycznej praca δl = σdε. Złożona substancja ma więcej sposobów realizacji pracy, na przykład wzrost pęcherza w cieczy (praca objętościowa δl = pdv oraz praca powierzchniowa δl = σda). W praktyce zwykle jeden ze sposobów dostarczenia pracy jest istotny, a inne są pomijalne.

Ogólnie dla substancji złożonej można napisać:
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(2.28)

gdzie:

	δq	– ciepło,

 Pk	– siły uogólnione,

 dak	– przemieszczenie uogólnione,

 k	– liczba sposobów, na które realizuje się pracę.

Opis stanu układu wymaga (k + l) parametrów intensywnych. Wynika to z następującego rozumowania: k sposobów realizacji pracy wymaga k „sił” – parametrów intensywnych. Ponadto, z uwagi na to, że δq = Tds (zostanie to wyjaśnione przy analizie II zasady termodynamiki) dodatkowym parametrem intensywnym jest temperatura. Tak więc do opisu jednej wielkości ekstensywnej potrzeba (k+1) parametrów intensywnych.

To istotne spostrzeżenie jest również bardzo ważne w logice termodynamiki i nazwane zostało postulatem stanu, a przez niektórych badaczy uważane za minus pierwszą zasadę termodynamiki.

Całkowanie elementu pracy można wykonać tylko wtedy, gdy znana jest zależność „siły uogólnionej” od „przesunięcia uogólnionego”, innymi słowy, znana jest droga całkowania między stanami 1 i 2.

Graficznie najprościej jest przedstawić pracę w układzie „siła uogólniona”, „przesunięcie uogólnione”, w którym praca jest polem pod krzywą P = P(a). W przypadku prostego układu ściśliwego układ można analizować w zależności od ciśnienia i objętości, czyli p i V. Układ taki jest układem Clapeyrona i przedstawia go rys. 2.7.

Praca nie jest funkcją stanu, lecz funkcjonałem drogi przemiany. Wyrażenie różniczkowe δL nie jest różniczką zupełną i dlatego dla przejrzystości zapisu oznaczana jest za pomocą greckiej litery delta.
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Rys. 2.7. Praca w układzie p-V (układ Clapeyrona)

2.4.3. Ciepło

Weźmy pod uwagę oddziaływanie wzajemne otoczenia i układu zamkniętego, gdy przez granicę układu nie przechodzi masa (dm = 0) i granica jest sztywna (dV = 0). W tym przypadku nie jest wykonywana praca objętościowa ani żadna inna praca (L = 0).

Załóżmy, że temperatura układu jest równa Tu, a temperatura otoczenia T0, przy czym Tu > T0 (patrz rys. 2.8). Obserwacje wskazują, że dla takiego układu, w miarę upływu czasu, temperatura układu Tu maleje i – jeśli otoczenie ma skończone wymiary – to temperatura otoczenia T0 rośnie. Układ przechodzi zmianę stanu, czyli przemianę, przy czym układ i otoczenie dążą do stanu równowagi, w którym Tu = T0. Podobna sytuacja zachodzi, gdy Tu < T0.
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Rys. 2.8. Wymiana ciepła między układem a otoczeniem

Układ wraz z otoczeniem tworzy układ izolowany lub odosobniony. Nie ma w tym przypadku dalszych oddziaływań między otoczeniem a wszechświatem. Dla układu izolowanego energia całkowita jest stała i jest sumą zmian energii układu ΔEU oraz otoczenia ΔEO, tzn.
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(2.29)

stąd

 [image: ].	

(2.30)

Zmiana energii układu spowodowana jest innym niż praca oddziaływaniem, które nazywa się ciepłem. Przejście ciepła od otoczenia do układu lub na odwrót nazywamy wymianą ciepła. Rozróżnia się trzy drogi przejścia ciepła: promieniowanie, przewodzenie i konwekcję. W przypadku przepływu ciepła również stosuje się umowę co do jego znaku. Za ciepło dodatnie przyjmuje się ciepło doprowadzone do układu, co pokazano na rys. 2.8. Ciepło wyprowadzone z układu oznacza się znakiem ujemnym.

Ciepło odniesione do jednostki masy nazywa się ciepłem jednostkowym:
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(2.31)

Natomiast ciepłem właściwym c nazywa się ciepło jednostkowe odniesione do różnicy temperatur, która powoduje przejście tej formy energii:
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(2.32)

Zależność (2.32) dotyczy średniego ciepła jednostkowego oraz średniego ciepła właściwego dla przemiany 1–2. Rzeczywiste ciepło właściwe dla określonego stanu układu wyraża zależność:
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(2.33)

Ciepło i praca są sposobami zmiany energii układu. Wyrażenia różniczkowe tych wielkości nie są różniczkami zupełnymi. Całki tych różniczek zależą od drogi, tzn. od przemiany termodynamicznej. Pracę i ciepło mierzy się w tych samych jednostkach, gdyż wpływają one na tę samą wielkość fizyczną – energię. Fakt ten długo nie był znany. Używano innych jednostek dla ciepła, a innych dla pracy. W podręcznikach termodynamiki widniały współczynniki zamiany jednostek pracy na ciepło i ciepła na pracę. Doświadczenia różnych badaczy, m.in. Joule’a z mieszadełkiem i Reimforta z wierceniem luf armatnich, wyjaśniły, że praca i ciepło są sobie równoważne i używanie różnych jednostek dla pracy i dla ciepła jest zbędne.

3. Pierwsza zasada termodynamiki

Rozpatrzmy układ wraz z otoczeniem, tworzące razem układ odosobniony, jak na rys. 3.1.
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Rys. 3.1. Układ, na który otoczenie oddziałuje poprzez ciepło Q i pracę L

Przyjmijmy najpierw, że oddziaływanie otoczenia na układ sprowadza się tylko do pracy. Wówczas, korzystając ze znanej w fizyce zasady zachowania energii, otrzymujemy: 
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(3.1)

Znak minus wynika z przyjętej umowy co do znaku pracy. Działanie otoczenia na układ adiabatyczny sprowadza się do pracy. Praca ta nie zależy od sposobu jej realizacji między stanami. Jest to podstawa empiryczna pierwszej zasady termodynamiki (w skrócie I ZT). Podobnie jest i w mechanice, gdzie praca, na przykład w polu grawitacyjnym, nie zależy od drogi i jest równa zmianie energii potencjalnej tego pola. Następnie przyjmijmy, że ten sam układ nie wykonuje pracy, tzn. L1–2 = 0. Dla prostego układu z pracą objętościową prowadzi to do warunku izochoryczności (V = const). Dla tego przypadku, jak wynika z poprzednich rozważań, mamy:
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(3.2)

W końcu rozpatrzmy przypadek ogólny, gdy układ wykonuje pracę i jednocześnie wymienia ciepło. Ponieważ energia jest addytywna, można zapisać, że:
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(3.3)

lub w postaci różniczkowej
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(3.4)

Zmiana energii układu jest spowodowana wykonaniem pracy i przejściem ciepła. Jest to treść pierwszej zasady termodynamiki, która jest niczym innym jak zasadą zachowania energii dla układów termodynamicznych.

W przypadku układów, dla których można pominąć zmiany energii zewnętrznej podczas przemiany, pierwszą zasadę termodynamiki można napisać w postaci:
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(3.5)

gdzie δl = pdv.

Pierwsza zasada termodynamiki jest niekiedy nazywana zasadą energii, gdyż definiuje energię wewnętrzną.

W celu uproszczenia obliczeń termodynamicznych urządzeń cieplnych wprowadza się dodatkową funkcję termodynamiczną – entalpię h. Po raz pierwszy tę funkcję wprowadził Gibbs i zdefiniował ją jako:

	h = u + p v.	

(3.6)

Entalpia jest funkcją stanu, gdyż energia wewnętrzna jest funkcją stanu, jak również iloczyn pv. Z zasad różniczkowania wynika, że:

	p dv = d(pv) – v dp.	

(3.7)

Wprowadzając zależność (3.7) do (3.5), otrzymuje się:

 δq = d(u + pv) – v dp 

(3.8)

lub

 δq = dh + δlt,	

(3.9)

gdzie δlt = –v dp.

Człon lt nosi nazwę pracy technicznej. Związany on jest z pracą przepływu d(pv), jak to wynika z zależności (3.7). Praca techniczna ma swoją interpretację, a mianowicie jest to praca idealnej maszyny tłokowej, uwzględniająca oprócz pracy przemiany 1-2, pracę wejścia czynnika do układu a-1 i pracę wyjścia czynnika z układu 2-b, jak to pokazano na rys. 3.2.
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Rys. 3.2. Praca techniczna przemiany 1-2

Pracę techniczną wykonuje każdy układ otwarty, w którym, oprócz pracy przemiany, jest jeszcze praca przepływu związana z wejściem i wyjściem substancji z układu. Przeanalizujmy pracę przepływu dla najprostszego przypadku przepływu ustalonego w rurociągu. Rozważany układ zaznaczono na rys. 3.3.
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Rys. 3.3. Praca przepływu, 1-1, 2-2, układ w chwili τ, 1ʹ-1ʹ, 2ʹ-2ʹ w chwili τ +dτ

Z zasady zachowania masy w przepływie wynika, że masa dm przepływająca w czasie dτ wynosi:
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(3.10)

Praca przepływu równa pracy wejścia i wyjścia z układu wynosi:
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(3.11)

Wykorzystując zależność (3.10), otrzymuje się wyrażenie na pracę wejścia i wyjścia:
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(3.12)

Zgodnie z umową dotyczącą znaku pracy, praca wejścia jest pracą ujemną. Dla masy jednostkowej zależność (3.12) można napisać w postaci:
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(3.13)

Małymi literami będą oznaczone wielkości odniesione do jednostki masy. Praca elementarna przepływu δlp będzie więc wynosiła dla jednostki masy:
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(3.14)

Tak więc, ponieważ praca zdefiniowana jest za pomocą równania (2.23):
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w wyniku otrzymujemy zależność, że praca całkowita jest sumą pracy przepływu i pracy technicznej:
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(3.15)

Wprowadzona funkcja termodynamiczna entalpia upraszcza obliczenia w szeregu przypadkach technicznych. Dla układów zamkniętych lub otwartych (wymienniki ciepła), w których zachodzi przemiana izobaryczna p = const, z (3.9) wynika, że:
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(3.16)

Oznacza to, że ciepło przemiany można obliczać za pomocą zmian entalpii. Z kolei dla układów otwartych adiabatycznych (tak można traktować maszyny cieplne) praca techniczna jest również wyrażona za pomocą zmian entalpii:
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(3.17)

A więc entalpia ułatwia obliczanie ciepła i pracy dla poszczególnych, ważnych w praktyce przemian. Dla układu otwartego, przez który przepływa masa, zmiana energii E, uzależniona jest od strumieni masy, które wnoszą lub wynoszą energię z objętości kontrolnej oraz wykonanej pracy i wymienianego ciepła. Pierwszą zasadę termodynamiki dla układu otwartego można zapisać w postaci:
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(3.18)

gdzie:
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Indeks „k” dotyczy energii kinetycznej, a „p” potencjalnej. Zależność tę wyprowadza się dla przyjętej objętości kontrolnej (we współrzędnych Eulera).

Istnieje szereg słownych sformułowań I ZT, na przykład „Nie można zbudować perpetuum mobile pierwszego rodzaju”, co oznacza, że nie można w sposób ciągły otrzymywać pracy z maszyny cieplnej, nie korzystając z żadnego źródła, a tylko kosztem energii zmagazynowanej (wewnętrznej).

Z zapisu formalnego I ZT (3.9) wynika, że dla obiegu zachodzi:
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(3.19)

Zapis (3.19) powstaje w wyniku zerowania się całki okrężnej dotyczącej pracy i ciepła w układzie, gdyż [image: ]. Oznacza to, że aby wytwarzać pracę, trzeba korzystać ze źródła ciepła, co jest zgodne z wspomnianym wyżej słownym sformułowaniem I ZT.

3.1. Ciepło właściwe przemian układów prostych ściśliwych

Układem prostym ściśliwym nazywamy układ, który dysponuje jednym rodzajem pracy, np. przez zmianę objętości. Dla takiego układu równaniem kalorycznym może być na przykład zależność energii wewnętrznej wyrażona za pomocą objętości właściwej i temperatury:
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(3.20)

Energia wewnętrzna jest funkcją stanu i jej różniczka jest różniczką zupełną, tzn.:
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(3.21)

Wprowadzając (3.21) do równania I ZT w postaci (3.5), uzyskuje się:
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(3.22)

Dla dowolnej przemiany ciepło wyrażamy za pomocą iloczynu ciepła właściwego przemiany oraz zmiany temperatury:
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(3.23)

Z (3.23) i (3.22) wynika, że ciepło właściwe przemiany wyraża się zależnością:
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(3.24)

Pochodną dv/dT wyznacza się z równania przemiany. Dla przemiany izochorycznej, w której v = const, z (3.24) wynika, że:
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(3.25)

Wprowadzając (3.25) do (3.24), uzyskuje się:
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(3.26)

Dla przemiany izobarycznej przy p = const, z (3.26) uzyskuje się:
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(3.27)

Znając równanie kaloryczne i termiczne dla danej substancji, można z powyższych zależności obliczyć ciepło właściwe przemiany. Z zależności tych będziemy korzystać dla szczególnego przypadku gazu doskonałego lub gazu rzeczywistego, czy też innej substancji. W przypadku, gdy korzystamy z innej funkcji kalorycznej, jaką jest entalpia, na przykład w postaci:
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(3.28)

z analogicznej analizy wynika, że:
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(3.29)

Różniczki funkcji termodynamicznych zależnych tylko od stanu są różniczkami zupełnymi w odróżnieniu od małych wielkości, takich jak na przykład elementarne ciepło i praca. Interpretacja tego, które wielkości nazywamy różniczkami zupełnymi, a które nie, jest przedstawiona poniżej.

3.2. Analiza równań pierwszej zasady termodynamiki

Równania pierwszej zasady termodynamiki z punktu widzenia matematyki noszą nazwę wyrażeń Pfaffa. Ogólnie można je przedstawić w postaci:
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(3.30)

Mogą zachodzić dwa przypadki:

• dz jest różniczką zupełną,

• dz nie jest różniczką zupełną.

W pierwszym przypadku funkcja z zależy od punktu z = z(x, y), a w termodynamice od stanu określonego na przykład dwoma parametrami. Wówczas:
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(3.31)

Porównując (3.30) z (3.31), otrzymuje się związki:
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(3.32)

W tym przypadku, zgodnie z twierdzeniem Szwarca, pochodne mieszane są sobie równe, o ile funkcje są ciągłe, tzn.:
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(3.33)

Dla dowolnej przemiany zachodzi wówczas:
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(3.34)

a dla obiegu:
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W drugim przypadku, gdy nie jest spełniony warunek [image: ], tzn. [image: ] (z nie jest funkcją niezależnych parametrów x i y), nie mamy do czynienia z różniczką zupełną.

Całkowanie wyrażenia Pfaffa możliwe jest tylko wtedy, gdy znana jest zależność wiążąca oba te parametry, na przykład y = y(x). W sensie matematycznym znana jest droga całkowania, a w sensie termodynamicznym znana jest przemiana (równanie przejścia jednego stanu w drugi). Za pomocą tej zależności z wyrażenia Pfaffa można wykluczyć jedną zmienną i wyrażenie różniczkowe doprowadzić do postaci
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(3.35)

gdzie
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(3.36)

W tym przypadku dla przemiany:
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(3.37)

a dla obiegu:
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(3.38)

Dotychczas poznaliśmy:

• wyrażenie Pfaffa pierwszego rodzaju, takie jak du i dh (energię wewnętrzną i entalpię),

• wyrażanie Pfaffa drugiego rodzaju, takie jak δl i δq (pracę i ciepło).

W przypadku, gdy funkcja skalarna z jest funkcją większej liczby zmiennych, na przykład:

 [image: ],	

(3.39)

wówczas dla funkcji skalarnej z można utworzyć funkcję wektorową pola G:	
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(3.40)

a dla nowo utworzonej funkcji wektorowej [image: ] przyporządkować funkcję wektorową

 [image: ].	

(3.41)

Warunek na to, aby dz było różniczką zupełną dla funkcji wielu zmiennych, sprowadza się do:
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(3.42)

W przypadku dwu zmiennych [image: ] ma tylko jedną składową ωz:

 [image: ] 

(3.43)

i warunek Szwarca sprowadza się do warunku ωz = 0, co implikuje [image: ]. Spełnia to ogólny warunek całkowania wyrażeń Pfaffa w postaci (3.36), który można sformułować następująco: wektor [image: ] musi być prostopadły do wektora , aby iloczyn skalarny obu tych wektorów również był równy zeru. Funkcje termodynamiczne muszą spełniać ten warunek, aby były potencjałami termodynamicznymi. Dla rozróżnienia między różniczką zupełną a wyrażeniem Pfaffa elementarne ciepło oznacza się δQ, a elementarną pracę jako δL.

3.3. Procesy nieodwracalne, analiza zjawisk z tarciem

Równanie I ZT jest równaniem bilansu zmian energii. Obowiązuje ono zarówno dla procesów równowagowych, jak i nierównowagowych. Natomiast równanie termiczne i kaloryczne stanu dotyczą tylko procesów równowagowych. Powstaje pytanie, jak analizować procesy nierównowagowe, w których występuje na przykład tarcie. Procesy równowagowe to procesy modelowe, w których brak jest przepływu ciepła z uwagi na wyrównaną temperaturę układu T oraz brak ruchu materii, gdyż wyrównane jest ciśnienie p. Takie procesy nie istnieją w przyrodzie. Można się do nich zbliżyć w sensie granicy, na przykład przeprowadzając proces bardzo wolno (quasi-statycznie) i wymieniając ciepło przy nieskończenie małej różnicy temperatur. Zwykle, przechodząc z jednego stanu w drugi, tracimy równowagowość. W praktyce wystarczy, aby stany osiągały równowagę szybciej niż trwa proces przejścia układu z jednego stanu w drugi (czas relaksacji mniejszy od czasu przebiegu zjawiska). Procesy nierównowagowe są nieodwracalnymi. Nieodwracalność powoduje skończoną różnicę niezrównoważonych „sił uogólnionych”, które powodują „przepływy uogólnione”. I tak, różnica ciśnień powoduje przepływ substancji, a różnica temperatur przepływ ciepła itd. (patrz rys. 3.4 i rys. 3.5).

Proces może być wewnętrznie lub zewnętrznie nieodwracalny. Takie procesy, jak już wspomniano, są powszechne. Wyrównanie parametrów przebiega w czasie i przestrzeni. Jeżeli proces osiąga równowagę w czasie, ale nie w przestrzeni, to mówimy, że jest on w stanie równowagi lokalnej. Lokalna równowaga wymaga małych gradientów parametrów w przestrzeni. Proces, w którym zachowana jest równowaga lokalna w każdym nieskończenie małym elemencie, jest również procesem nieodwracalnym.
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Rys. 3.4. Nieodwracalność mechaniczna


a
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b
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Rys. 3.5. Nieodwracalność spowodowana przejściem ciepła: a) przejście ciepła do czynnika w cylindrze, b) przejście ciepła od czynnika w cylindrze do otoczenia

Wymiana ciepła i mechanika płynów operują rozkładami parametrów, takich jak na przykład: ciśnienie, temperatura, koncentracja itp. Procesy te, mimo że są nieodwracalne, analizuje się, korzystając z metod termodynamiki klasycznej. Zjawiska nieodwracalne można odwrócić przez ingerencję w układzie (praca, ciepło), nie można natomiast odwrócić skutków nieodwracalności w otoczeniu (patrz rys. 3.6 i 3.7). Z rysunku 3.6 wynika, że odwracając kierunek przemiany nieodwracalnej, dostarcza się do przemiany inną ilość ciepła i pracy, realizując przemianę raz w jednym, a raz w drugim kierunku. Na rysunku 3.7 pokazano, że różnica temperatur ∆T na przejściu ciepła powoduje stratę pracy.


a

[image: ]

b

[image: ]

Rys. 3.6. Przemiana odwracalna i nieodwracalna: a) przemiana odwracalna L = Lo, Q = Qo; b) przemiana nieodwracalna L ≠ Lo, Q ≠ Qo

[image: ]

Rys. 3.7. Nieodwracalność spowodowana różnicą temperatur między układem a otoczeniem T0 ≠ Tu; różnica temperatur powoduje stratę

Układ izolowany będący w stanie nierównowagi zawsze dąży do stanu równowagi. Tego typu proces nazywa się procesem samorzutnym lub spontanicznym. Odwrócenie zjawiska samorzutnego jest niemożliwe. Jest to najogólniejsze sformułowanie drugiej zasady termodynamiki, o której będzie jeszcze mowa.

Każda nieodwracalność wiąże się ze stratą pracy, która może być potencjalnie wykonana przez układ. Przykładem tego może być zjawisko tarcia. Zjawisku tarcia można przyporządkować przemiany odwracalne. Na tych przemianach prowadzi się analizy, a następnie wnioski odnosi się do analizowanej przemiany nieodwracalnej. Metodę tę zastosujemy do przemiany z tarciem.

Wyobraźmy sobie, że przemiana nieodwracalna n nie może być przedstawiona za pomocą samych parametrów równowagowych, lecz do jej opisu potrzebny jest inny parametr charakteryzujący proces nieodwracalny n. Przemiana taka będzie więc przemianą w przestrzeni n i na przykład w przypadku parametrów p, v, w przestrzeni p, v, n będzie tak, jak to pokazano na rys. 3.8.

Przemiana n posiada swój rzut na płaszczyznę parametrów odwracalnych p, v. Rzut przemiany nieodwracalnej jest przemianą odwracalną o. Przeanalizujmy przemianę nieodwracalną n i przyporządkowaną jej przemianę odwracalną o. 

Dla przemiany nieodwracalnej n możemy napisać równanie I ZT:

 [image: ].	

(3.44)

Podobnie dla przemiany odwracalnej o:

 [image: ].	

(3.45)

[image: ]

Rys. 3.8. Przemiana nieodwracalna n i przyporządkowana jej przemiana odwracalna o

Dla obu przemian skutek działania różnych prac i ciepła jest taki sam, czyli występuje taka sama zmiana energii wewnętrznej dU. Z równań (3.44) i (3.45) uzyskuje się:
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(3.46)

lub

 [image: ].	

(3.47)

Możliwe są dwa podejścia do tego zagadnienia. W pierwszym podejściu przyjmujemy:

 [image: ],	

(3.48)

gdzie δQf – ciepło tarcia przemiany.

Z zależności (3.47) i (3.48) wynika, że ciepło przemiany odwracalnej

 [image: ] 

(3.49)

i 

 [image: ] 

(3.50)

lub

 [image: ].	

(3.51)

Z zależności tych wynika, że ciepło doprowadzone do czynnika to suma ciepła doprowadzonego ze źródła zewnętrznego dQ i wywiązanego podczas przemiany ciepła tarcia dQf. Tego typu bilans energii nosi nazwę bilansu wewnętrznego, gdyż dotyczy ciepła, które przechodzi do czynnika z wnętrza układu. Dla czynnika pochodzenie źródła ciepła jest obojętne.

W drugim podejściu przyjmijmy, że:
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(3.52)

Z (3.47) i (3.51) wynika, że praca układu na zewnątrz do otoczenia jest równa pracy odwracalnej pomniejszonej o pracę sił tarcia:

 [image: ],	

(3.53)

I ZT dla tego przypadku przedstawia się następująco:
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(3.54)

lub

 dU = δQo – δLuż,	

(3.55)

gdzie praca użyteczna [image: ].

Powyższy alternatywny bilans energii nosi nazwę bilansu zewnętrznego, gdyż dotyczy skutków, jakie ponosi otoczenie od układu (praca użyteczna).

4. Druga zasada termodynamiki

Na podstawie I ZT zawsze istnieje możliwość zamiany pracy na ciepło. Są jednak ograniczenia przy zamianie ciepła w pracę. Gdyby ich nie było, to moglibyśmy zbudować maszynę cieplną, która – pobierając ciepło z otoczenia – wykonywałaby pracę, jednocześnie chłodząc otoczenie. Takich zjawisk nie obserwujemy, a maszyna cieplna, która by taki proces realizowała, byłaby „perpetuum mobile drugiego rodzaju”. Poznaliśmy już „perpetuum mobile pierwszego rodzaju” – maszynę działającą wbrew I ZT, bez źródła ciepła. „Perpetuum mobile drugiego rodzaju” jest również maszyną nierealną i jej działanie przeczy, jak wykażemy, drugiej zasadzie termodynamiki (II ZT). Maszyna rzeczywista to taka, która korzysta z dwu źródeł ciepła. Maszyny te są zilustrowane na wykresie p-v na rys. 4.1. Zgodnie z I ZT mogą istnieć dowolne przemiany, w których zachowana jest zasada energii. Jak pokazuje rzeczywistość, nie zawsze takie przemiany mogą być realizowane. Nieznane są choćby przypadki, aby ludzie młodnieli lub aby ciepło przechodziło od temperatury niższej do wyższej. Takich przykładów w życiu można wskazać bardzo wiele. W przyrodzie istnieje uprzywilejowany kierunek zachodzenia przemian. Do ich analizy nie wystarczy tylko zwykły bilans, którego dostarcza I ZT. Bilans taki jest nieczuły na kierunek zachodzenia procesów i dotyczy nawet procesów nierealnych.

Pojawia się potrzeba znalezienia takiej funkcji termodynamicznej, która by uwzględniła istnienie uprzywilejowanego kierunku zachodzenia przemian w przyrodzie. Określmy, jaka powinna być ta funkcja dla najprostszej przemiany nieodwracalnej zachodzącej spontanicznie w układzie izolowanym. Jak wiadomo, układ odizolowany dąży do stanu równowagi. Dla przemian odwracalnych kierunek przemiany jest obojętny – są to przemiany modelowe, nierzeczywiste. Procesy odwracalne można traktować jako graniczne procesy rzeczywiste. 
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Rys. 4.1. a) Perpetuum mobile pierwszego rodzaju PMI, bez źródeł ciepła; b) perpetuum mobile drugiego rodzaju PMII, jedno źródło ciepła; c) maszyna rzeczywista MRz (dwa źródła ciepła)

Przyjmijmy, że funkcja, której poszukujemy, powinna rosnąć wraz ze zbliżaniem się spontanicznej przemiany w układzie izolowanym do stanu równowagi, a dla stanu równowagi odwracalnej powinna osiągać maksimum. Poszukiwana funkcja – nazwijmy ją funkcją S – ma taką własność, że:

 dSizol ≥ 0.	

(4.1)

Funkcja ta powinna być potencjałem termodynamicznym, tzn. nie powinna zależeć od rodzaju przemiany, ale od stanu. Funkcję taką znalazł w 1850 roku Clausius i nazwał ją entropią. Zdefiniowana jest ona w następujący sposób:

 [image: ].	

(4.2)

Jak wiadomo, δQo, ciepło odwracalne nie jest różniczką zupełną, natomiast [image: ] już jest różniczką zupełną, jak można wykazać na drodze analizy termodynamicznej obiegu Carnota lub na drodze analizy matematycznej poszukiwania czynnika całkującego dla δQo (Carathéodory). Obie drogi uzyskania funkcji S zostaną przedstawione w dalszej części rozdziału. Na razie przyjmijmy, że mamy określoną funkcję odzwierciedlającą kierunek przemian odwracalnych i nieodwracalnych dla układu izolowanego. Należy zwrócić uwagę, że entropia została zdefiniowana dla przemiany odwracalnej lub przyporządkowanej jej przemianie nieodwracalnej (δQo). Rozszerzmy zastosowanie entropii na układy oddziaływujące z otoczeniem poprzez ciepło i pracę. Traktując układ wraz z otoczeniem jako układ izolowany oraz przyjmując addytywność entropii S, mamy:
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(4.3)

Rozpatrzmy zależność (4.3) dla obu przypadków:

• gdy na skutek oddziaływania otoczenia na układ przemiany w układzie i otoczeniu są odwracalne;

• gdy przemiany w układzie są nieodwracalne, a w otoczeniu odwracalne.

W pierwszym przypadku, gdy wymieniane jest ciepło δQ między układem a otoczeniem, zgodnie z I ZT:

 δQo = – δQu.	

(4.4)

Ciepło dla układu, δQu, jest ujemne, gdyż przyjmujemy, że wyprowadzamy je z układu, natomiast δQo jest dodatnie, gdyż jest ono doprowadzane z otoczenia. Z założenia, że ciepło wymieniane jest na drodze odwracalnej, wynika, że:

 Tu = To = T 

(4.5)

wówczas

 [image: ].	

(4.6)

Podstawiając (4.6) do (4.3) i uwzględniając (4.5) i (4.4), otrzymuje się:

 [image: ].	

(4.7)

Następnie załóżmy, że przemiana w układzie jest nieodwracalna (drugi przypadek), natomiast w otoczeniu odwracalna. Ciepło przemiany odwracalnej przyporządkowane przemianie nieodwracalnej na podstawie zależności (3.47) wynosi:

 [image: ].	

(4.8)

Ciepło δQ jest ciepłem wymienianym z otoczeniem, natomiast δLf jest pracą tarcia w układzie.

Zmianę entropii układu dla tego przypadku, zgodnie z definicją entropii, można zapisać:

 [image: ].	

(4.9)

Jak wynika z zależności (4.9), zmiana entropii dla przemiany nieodwracalnej składa się z dwóch części, tj. termicznej δQu/Tu oraz mechanicznej δLf/Tu. Termiczną zmianę entropii można rozłożyć na część odwracalną, która kompensowana jest przez zmianę entropii otoczenia, oraz część nieodwracalną spowodowaną przejściem ciepła przy skończonej różnicy temperatur między układem a otoczeniem:
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(4.10a)
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(4.10b)

Z analizy równania (4.10a) wynika, że zmiana entropii otoczenia wynosi:

 [image: ].	

(4.11)

Nieodwracalna zmiana entropii w (4.10b) wynosi:

 [image: ],	

(4.12)

gdyż przyjęto, że Tu > To i δQ0 > 0. A więc otrzymuje się wynik zgodny z (4.3), gdy istnieją przemiany nieodwracalne w układzie. Zależność (4.12) jest również ważna dla przypadku, gdy Tu < To, gdyż wówczas również i δsu < 0. Do tego samego wyniku doszlibyśmy na podstawie analogicznej analizy, gdybyśmy przyjęli, że nieodwracalności istnieją zarówno w układzie, jak i w otoczeniu. Z (4.10b) wynika, że:
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(4.13)

lub

 [image: ]

dla przemian nieodwracalnych, gdzie nieodwracalność jest opisana wzorem (4.12).

Łącząc (4.6) z (4.13), otrzymuje się ogólnie dla przemiany relację:
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(4.14)

Natomiast dla obiegu zachodzi:

 [image: ].	

(4.15)

Ponieważ dS jest różniczką zupełną, więc [image: ] i ostatecznie dla obiegu otrzymuje się:

 [image: ].	

(4.16)

Powyższa całka okrężna nosi nazwę całki Clausiusa.

Z podanych zależności wynika, że jeżeli w układzie izolowanym zachodzi przemiana lub obieg nieodwracalny, to entropia układu będzie rosła. Energia układu izolowanego jest stała, czyli jest wielkością zachowawczą w układzie, natomiast entropia nie jest wielkością zachowawczą w układzie. Warunkiem równowagi układu izolowanego jest maksimum entropii. 

Gdy rozszerzmy drugą zasadę na układy otwarte, wówczas zmiana entropii otoczenia przyjmuje postać:

 [image: ],	

(4.17)

gdzie [image: ] jest entropią wchodzącą wraz z masą do otoczenia, a [image: ] jest entropią wychodzącą wraz z masą z otoczenia (patrz rys. 4.2).

Wprowadzając (4.17) do (4.7), otrzymujemy:
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(4.18a)

lub w przypadku procesu niestacjonarnego:
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(4.18b)
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Rys. 4.2. Zmiana entropii w układzie otwartym

4.1. Wprowadzenie entropii do termodynamiki za pomocą obiegu Carnota

Obieg, który realizuje układ zamknięty przez doprowadzenie i odprowadzenie ciepła przy stałych temperaturach dwóch źródeł ciepła, nazywa się obiegiem Carnota, a maszynę realizującą tak pomyślany obieg – maszyną Carnota. Przemiany, które odbywają się między kolejnymi procesami doprowadzenia i odprowadzenia ciepła, są przemianami odwracalnymi. Mogą to być na przykład adiabaty. Zgodnie z I ZT:
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(4.19)

Oznaczając ilość ciepła doprowadzonego ze źródła 1 jako Q1, a ze źródła 2 jako Q2, otrzymuje się:
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(4.20)

Ponieważ praca obiegu jest dodatnia, wobec tego Q1 + Q2 > 0. Zgodnie z I ZT nie może być tak, aby oba źródła były dodatnie, gdyż można by do każdego źródła podłączyć maszynę cieplną, która byłaby perpetuum mobile drugiego rodzaju. A więc jedno ciepło, Q1 lub Q2, jest ujemne.

Wykażmy, że dla obiegu Carnota zachodzi relacja [image: ], która może być podstawą wprowadzenia entropii (patrz rys. 4.3).

[image: ]

Rys. 4.3. Obieg Carnota

Obieg Carnota daje największą pracę w określonym zakresie temperatur. Aby tak było, musi on być zbudowany z przemian odwracalnych. Takimi przemianami możliwymi do realizacji w praktyce są adiabaty i izotermy. Można zrealizować je w praktyce, w granicach możliwości technicznych. W przypadku przemiany adiabatycznej daje się dobrą izolację ścianek maszyny realizującej tą przemianę, a w przypadku przemiany izotermicznej daje się ściankę z materiału o dobrym przewodnictwie cieplnym, wówczas temperatura źródła jest w przybliżeniu równa temperaturze czynnika roboczego w maszynie. Rozumowanie przeprowadzimy na podstawie pracy dwu równoległych maszyn Carnota, a i b, jak na rys. 4.4.

Maszyny dobieramy tak, aby zachodził związek:

 [image: ],	

(4.21)

który oznacza, że źródło pierwsze nie doznaje zmian energii, a więc jego temperatura jest stała. Wielkości Q1a i Q1b różnią się znakiem. Obie maszyny Carnota wykonują wspólnie pracę
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(4.22)

Jednak źródło pierwsze, pomimo doprowadzenia i odprowadzenia ciepła, nie zmienia stanu, gdyby więc praca L > 0, to maszyny a i b tworzyłyby perpetuum mobile drugiego rodzaju. Wobec tego musi być:

 L ≤ 0.	

(4.23)

[image: ]

Rys. 4.4. Maszyny Carnota pracujące równolegle

Ponieważ praca La = Q1a + Q2a, a praca Lb = Q1b + Q2b, to podstawiając te zależności do (4.21) i biorąc pod uwagę (4.22), otrzymuje się:

 Q2a + Q2b ≤ 0.	

(4.24a)

Obiegi są odwracalne i po odwróceniu obiegów suma Q2a i Q2b zmienia znak na przeciwny, wobec tego:

 Q2a + Q2b > 0.	

(4.24b)

Z (4.21) i (4.24a) wynika, że dla obiegu odwracalnego:
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(4.25)

Dotychczas rozważaliśmy dowolny czynnik roboczy w maszynach Carnota. Jedynymi wielkościami wpływającymi na ten stosunek mogą być temperatury źródeł:

 [image: ].	

(4.26)

W celu zbadania postaci funkcji f(T1, T2) przeanalizujmy szeregowy układ maszyn Carnota, jak na rys. 4.5.
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Rys. 4.5. Szeregowy układ maszyn Carnota

Przyjmując, podobnie jak poprzednio, że dla źródła pośredniego (2) zachodzi relacja:
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(4.27)

wówczas dla zespołu maszyn mamy:
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(4.28)

Ale na podstawie (4.26):
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(4.29)

Dla każdej maszyny z osobna zachodzi relacja:
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(4.30)
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(4.31)

Podstawiając (4.30) i (4.31) do (4.21) i uwzględniając to, że Q2a = –Q2b, otrzymuje się zależność:
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(4.32)

Porównanie (4.30) z (4.32) daje równanie funkcyjne:
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(4.33)

W poprzednich rozdziałach wprowadziliśmy pojęcie temperatury (zerowa zasada termodynamiki). Natomiast do tej pory nie podaliśmy skali pomiaru tej wielkości. Możemy to uczynić teraz, przyjmując, że do pomiaru temperatury może służyć maszyna Carnota, w której – poprzez pomiar stosunku ciepeł doprowadzonych i wyprowadzonych – uzyskuje się funkcję temperatur f(T1, T2). Równanie (4.32) mogą spełniać rozmaite funkcje (istnieje mnogość czynników całkujących), m.in.:
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(4.34)

stąd 

 [image: ].	

(4.35)

Podobnie:

 [image: ].	

(4.36)

Zapisując inaczej, otrzymuje się:

 [image: ].	

(4.37)

Dla maszyny realizującej obieg odwracalny przy nieskończenie małych ilościach ciepła doprowadzonego δQ01 i wyprowadzonego δQ02, zachodzi:
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(4.38)

Na tej podstawie można wyciągnąć wniosek, że δQ/T jest różniczką zupełną (entropii), tzn.:
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(4.39)

Każdą przemianę można zilustrować na wykresie temperatura–entropia (T-s). Jest to tzw. układ współrzędnych Belpaire’a, wprowadzony przez twórcę w 1874 roku. Wykres jest T-s wygodny do analizy ciepła, podobnie jak wykres p-v do analizy pracy. Na wykresie T-s pole pod krzywą przemiany odwracalnej jest ciepłem (patrz rys. 4.6).

Obieg Carnota w układzie T-s można przedstawić za pomocą dwóch przemian izotermicznych o stałych temperaturach T1 i T2 i dwóch przemian adiabatycznych o stałych entropiach S1 i S2 (patrz rys. 4.7).

Ciepło pobierane ze źródła pierwszego wynosi:

 [image: ],	

(4.40)

natomiast ciepło oddane ciepła do drugiego źródła: 

 [image: ].	

(4.41)

Praca wykonana podczas obiegu:

 [image: ] 

(4.42)

jest równa polu objętemu obiegiem na rys. 4.7. 
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Rys. 4.6. Ciepło przemiany na wykresie T-s

[image: ]

Rys. 4.7. Obieg Carnota na wykresie T-s

Definiując sprawność obiegu jako:
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(4.43)

otrzymuje się 

 [image: ].	

(4.44)

Obieg Carnota jest obiegiem odwracalnym i w związku z tym w zadanym przedziale temperatur posiada najwyższą sprawność. Sprawność obiegu Carnota nie zależy od własności czynnika roboczego, tylko od temperatur źródeł ciepła. Może więc on służyć jako termometr. Definiując temperaturę odniesienia, na przykład T2 = 273,16 K, można mierzyć temperaturę T1 poprzez pomiar ciepła.

W praktyce nie buduje się takich przyrządów pomiarowych, stąd też temperatura określona przez obieg Carnota nazywa się termodynamiczną. Dowolny obieg odwracalny można uważać za kompozycję nieskończenie wielu elementarnych obiegów Carnota, jak to pokazano na rys. 4.8.
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Rys. 4.8. Obieg rozłożony na elementarne obiegi Carnota

Taki obieg można zrealizować, dysponując nieskończoną ilością źródeł ciepła o różnych temperaturach. Dla każdego elementarnego obiegu zachodzi:

 [image: ].

Sumując powyższe równania stronami, otrzymuje się:

 [image: ]

lub

 [image: ].

Pierwsza całka wyraża ciepło doprowadzone do obiegu, a druga – odprowadzone z obiegu. Sumując algebraicznie z uwzględnieniem znaku wyrażeń na ciepło, otrzymuje się całkę Clausiusa (4.16) dla obiegu odwracalnego, [image: ].

Własność całki okrężnej (4.15) prowadzi do wniosku, że δq/T jest różniczką zupełną. W przypadku obiegu składającego się z przemian nieodwracalnych temperatury źródeł różnią się od temperatur czynnika. Nieodwracalności prowadzą do strat pracy potencjalnie możliwej. Sprawność takiego obiegu jest mniejsza od obiegu odwracalnego

 ηodw > ηnieodw,	

(4.45)

a więc:

 [image: ],	

(4.46)

co prowadzi do zależności opisującej całkę Clausiusa (4.16) dla obiegu nieodwracalnego [image: ]. 

4.2. Formalne wprowadzenie entropii do termodynamiki przez Carathéodory’ego

Problem znalezienia entropii – funkcji termodynamicznej dla termodynamicznych wyrażeń Pfaffa, określających ciepło, sprowadza się do znalezienia takiej krzywej C, dla której 

 [image: ].	

(4.47)

Takimi badaniami zajmował się Carathéodory, który poszukiwał matematycznie czynnika całkującego dla ciepła, który – jak się później okazało – wyznaczył w postaci 1/T. Poniżej przedstawiono procedurę, którą zastosował w swoich analizach. 

Jeżeli istnieje taka krzywa C (w nawiązaniu do równania (4.47)), to znaczy, że na tej krzywej funkcja pierwotna dla wyrażenia podcałkowego ma stałą wartość. Warunek zerowej wartości całki (4.5) odpowiada w termodynamice krzywym, dla których δQ = 0. Linie C są potencjałami dla ciepła. Zauważmy, że pole wektorowe [image: ] jest prostopadłe do wektora elementu linii całkowej ds(dx, dy), gdyż iloczyn skalarny tych dwu wektorów jest równy zeru. Wyrażenie podcałkowe jest równaniem różniczkowym pierwszego rzędu:

 [image: ],	

(4.48)

które ma rozwiązanie

 [image: ],	

(4.49)

z wyjątkiem punktów osobliwych (M = 0, N = 0). K jest tu stałą całkowania. Istnienie rozwiązania [image: ] sugeruje, że dla zadanego punktu (x0, y0) określona jest stała K, a więc stany, które leżą na krzywej całkowej określonej stałą K. Z termodynamicznego punktu widzenia są to stany osiągane na drodze adiabatycznej (odwracalnej lub nieodwracalnej), gdy δQ = 0. Dla takich warunków poszukujemy potencjału termodynamicznego. Różniczkując (4.49), otrzymujemy:

 [image: ].	

(4.50)

Jeżeli istnieje potencjał φ, to zachodzi:

 [image: ].	

(4.51)

Zachodzą zatem zależności:

 [image: ].	

(4.52)

Można więc zapisać związek:

 [image: ].	

(4.53)

Funkcja ϕ jest potencjałem dla wyrażenia μ dw. Gdy dw = 0, to i dϕ = 0. Wyrażenie µ jest więc czynnikiem całkującym. Utwórzmy gradient dla potencjału ϕ:

 [image: ].	

(4.54)

Współrzędne [image: ] są równoległe do wektora [image: ], gdyż

 [image: ].	

(4.55)

Warunkiem na istnienie różniczki zupełnej jest, aby:

 [image: ].	

(4.56)

To samo dotyczy wektora [image: ]:

 [image: ].	

(4.57)

Dla dwóch zmiennych warunek na istnienie różniczki zupełnej sprowadza się do rot [image: ], co zawsze jest możliwe, gdyż:

 [image: ].	

(4.58)

A więc, w przypadku dwóch zmiennych zawsze istnieje czynnik całkujący. Przechodząc do termodynamiki, ciepło δQ dla dwóch zmiennych można wyrazić jako:

 [image: ].	

(4.59)

Analiza wykazuje, że najprostszym czynnikiem całkującym jest µ = T, a potencjał dϕ w analizie termodynamicznej jest funkcją termodynamiczną dS. W rezultacie dochodzi się do zależności:

 [image: ].	

(4.60)

Aby istniał czynnik całkujący przy większej liczbie zmiennych (funkcja potencjalna), muszą istnieć stany nieosiągalne dla procesu δQ = 0 (adiabatycznego zarówno odwracalnego, jak i nieodwracalnego). Jest to treść drugiej zasady termodynamiki w sformułowaniu Carathéodory’ego.

4.3. Połączenie pierwszej i drugiej zasady termodynamiki – egzergia

Pojęcie entropii pozwala nadać nową postać matematyczną pierwszej zasadzie termodynamiki dla przemiany odwracalnej, zastępując δQ przez TdS. Dla układu zamkniętego o temperaturze T:

 [image: ],	

(4.61)

a dla układu otwartego:

 [image: ].	

(4.62)

Dla procesów nieodwracalnych z połączenia obu zasad otrzymujemy wyrażenia:

 [image: ],	

(4.63)

co prowadzi do zależności

 [image: ] 

(4.64a)

lub

 [image: ],	

(4.64b)

czyli

 [image: ] 

(4.65)

 [image: ].	

(4.66)

Dla skończonych zmian parametrów układu, przy T = const, prowadzi to do związków:

 [image: ] 

(4.67a)

 [image: ].	

(4.67b)

Przekształcając powyższe zależności, otrzymuje się:

 [image: ] 

(4.68a)

 [image: ].	

(4.68b)

Ekstremalne wartości pracy (ujemnej lub dodatniej) otrzymuje się dla przemian odwracalnych. Wówczas:

 [image: ] 

(4.69a)

 [image: ].	

(4.69b)

Prace ekstremalne nie zależą od rodzaju przemiany odwracalnej. W niektórych podręcznikach podaje się, jakie to mają być przemiany, lecz jest to nieistotne. Rodzaj przemiany jest ważny dla procesu nieodwracalnego, gdyż wówczas otrzymuje się różne prace, dla których kresem górnym lub dolnym będą prace odwracalne [image: ] i [image: ].

Wprowadźmy nowe funkcje termodynamiczne stanu:

• energię swobodną Helmholtza:

 [image: ],	

(4.70)

• entalpię swobodną Gibbsa:

 [image: ].	

(4.71)

Dla procesów odwracalnych izotermicznych otrzymamy:

 [image: ] 

(4.72a)

 [image: ].	

(4.72b)

W celu obliczenia pracy maksymalnej dla przemiany zachodzącej między dwoma dowolnymi stanami, niekoniecznie izotermicznymi, obliczmy najpierw maksymalną możliwą pracę, którą może wykonać czynnik między dowolnym stanem a stanem odniesienia. Za stan odniesienia przyjmijmy stan określony parametrami otoczenia (T0, p0, S0). Pracę maksymalną mogą realizować tylko przemiany odwracalne. Może to być na przykład najpierw ekspansja izentropowa (S = const) od dowolnego stanu do temperatury otoczenia – wówczas praca wyniesie Ls = H – Ho, a następnie ekspansja izotermiczna przy temperaturze otoczenia, aż do ciśnienia otoczenia L = T0(S – S0). Ostatecznie praca maksymalna między dowolnym stanem a stanem otoczenia wynosi:

 [image: ].	

(4.73)

Nową funkcją termodynamiczną zależną tylko od parametrów stanu, z dokładnością do stałej, będzie:

 [image: ] 

(4.74a)

dla układu otwartego, a dla układu zamkniętego, na podstawie analogicznego rozumowania:

 [image: ].	

(4.74b)

Jak wynika z (4.74a) i (4.74b), funkcja B zależy nie tylko od parametru wybranego stanu, ale także i od temperatury otoczenia. Nowa funkcja B nosi nazwę egzergii. 

Dla dowolnego układu cieplnego możliwe jest przeprowadzenie bilansu egzergii na wzór bilansu energii. Istnieje jednak zasadnicza różnica między obu bilansami. O ile bowiem bilans energii jest stwierdzeniem prawa zachowania energii, o tyle bilans egzergii nie jest zachowany, a jakość energii ulega degradacji. Degradacja energii jest ekwiwalentna do strat egzergii z powodu nieodwracalności procesów rzeczywistych. Można powiedzieć, że „jakość energii” jest tym samym co jej zdolność do spowodowania zmian wykonywania pracy. Jakość danej postaci energii zależy od formy (sposobu), w jakiej jest zachowana. Forma ta może być uporządkowana i nieuporządkowana. Ta ostatnia jest charakteryzowana przez wartość entropii, która określa także „niepodatność” danej postaci energii na konwersję na inne postacie energii. Przykładami takiej postaci energii są energia chemiczna i energia wewnętrzna materii. Energia uporządkowana, która nie jest charakteryzowana przez entropię, np. energia potencjalna czy kinetyczna, podlega przekształceniu za pośrednictwem pracy na inne postacie energii. 

Najbardziej naturalnym i odpowiednim sposobem dla określania jakości energii jest praca maksymalna, jaka może być osiągnięta z danej postaci energii.

Z pierwszej zasady termodynamiki (I ZT) dla układu zamkniętego, operującego między stanami 1 i 2, otrzymuje się:

 [image: ],	

(4.75)

gdzie: [image: ].

Zmiana entropii wynikająca z przepływu ciepła Q0 między układem a otoczeniem o temperaturze T0 jest określana przez drugą zasadę termodynamiki (II ZT) jako:

 [image: ] 

(4.76)

albo

 [image: ],	

(4.77)

gdzie człon σ uwzględnia produkcję entropii z powodu nieodwracalności, gdy system osiąga równowagę ze środowiskiem.

W wyniku skojarzenia (4.76) i (4.77) otrzymuje się wzór na pracę: 

 [image: ].	

(4.78)

Zakładając, że proces jest odwracalny, tj. σ = 0, otrzymuje się wzór na maksymalną możliwą do uzyskania pracę:

 [image: ].	

(4.79)

Dla układu otwartego albo objętości kontrolnej, której granica ma temperaturę otoczenia T0 i przez którą przepływa cały strumień ciepła [image: ], druga zasada termodynamiki przyjmuje postać:

 [image: ].	

(4.80)

W szczególnym przypadku, dla stanu ustalonego, gdy [image: ] wzór (4.80) upraszcza się to do postaci:

 [image: ],	

(4.81)

a z I ZT wynika następujący bilans energii

 [image: ],	

(4.82)

gdzie: h – entalpia,  ek – jednostkowa energia kinetyczna, ep – jednostkowa energia potencjalna, [image: ] – moc zewnętrzna (rozumiana jako strumień pracy).

Z połączenia wzorów (4.81) i (4.82) wynika wzór na pracę układu otwartego [image: ]:

 [image: ].	

(4.83)

W wielu praktycznych przypadkach zmiany energii kinetycznej i potencjalnej są pomijalnie małe, stąd wzór (4.83) upraszcza się do postaci:

 [image: ].	

(4.84)

Wielkość bph = h – T0s jest nazywana egzergią fizyczną.

Przy analizie procesów cieplnych oprócz egzergii fizycznej najczęściej występuje egzergia chemiczna, która jest definiowana np. jako minimalna praca potrzebna do syntezy substancji i doprowadzenia jej do stanu otoczenia, przy czym rozważana substancja jest wytworzona z substancji otoczenia w wyniku procesów, w których występuje wymiana ciepła i masy, ale tylko z otoczeniem. Wartości egzergii chemicznej są podawane w tablicach lub w postaci diagramów jako wartości względne ha i sa dla przyjętych poziomów odniesienia.

Wzór na egzergię chemiczną ma postać:
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(4.85)

gdzie:

 [image: ].	

(4.86)

Praca maksymalna, którą może wykonać układ otwarty w stanie ustalonym między stanami 1 i 2 (przy pominięciu energii kinetycznej i potencjalnej), wynosi:

 [image: ],	

(4.87)

gdzie b jest egzergią strumienia materii obliczaną jako suma składowych:

 [image: ].	

(4.88)

Uogólniony wzór na pracę maksymalną ma postać:

 [image: ].	

(4.89)

Dla procesów adiabatycznych, w których następuje przepływ energii, tak jak to pokazano na rys. 4.9 (np. dla wymiennika ciepła), z I ZT wynika, że:

 [image: ],	

(4.90)

gdzie:
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(4.91a)

 [image: ],	

(4.91b)

ponieważ dla całego systemu zachodzi q = L = 0.

[image: ]

Rys. 4.9. Układ adiabatyczny

Na podstawie II ZT wiadomo, że:

 [image: ],	

(4.92)

stąd

 [image: ] 

(4.93)

lub po uwzględnieniu (4.84):

 [image: ].	

(4.94)

Z ostatniego równania wynika, że w każdym procesie nieodwracalnym (nawet adiabatycznym) następuje strata egzergii. Przyczynami nieodwracalności przy przepływie ciepła są:

• wymiana ciepła przy skończonej różnicy temperatury,

• spadki ciśnienia,

• termiczne oddziaływanie otoczenia,

• przewodzenie ciepła w ściankach wymienników ciepła,

• mieszanie się płynów.

Określenie skutków nieodwracalności każdej z tych przyczyn musi być dokonane oddzielnie w analizie termodynamicznej układu. Zmniejszenie strat prowadzi do wzrostu pracy uzyskiwanej z układu (obiegu).

Zmiany entropii układu dla przemian odwracalnych możemy obliczać, wykorzystując (3.26) i (3.29):
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(4.95a)

lub

 [image: ].	

(4.95b)

Z powyższych zależności wynika, że dla przemiany izochorycznej (v = const) otrzymujemy:

 [image: ],	

(4.96)

a dla przemiany izobarycznej (p = const):

 [image: ].	

(4.97)

Dla innych przemian całkowanie wyrażenia na ds wymaga znajomości równania przemiany oraz równania termicznego i kalorycznego dla danej substancji.

4.4. Równanie fundamentalne

Wprowadzenie pojęcia entropii umożliwia poszukiwanie związków funkcyjnych opisujących stan układu innych niż równanie termiczne i kaloryczne stanu. 

Przeanalizujmy funkcję energii wewnętrznej we współrzędnych intensywnych (s, v) dla prostej substancji ściśliwej:

 u = u(s, v).	

(4.98)

Współrzędne te naturalnie wynikają z I ZT, gdyż:

 du = T ds – p dv.	

(4.99)

Okazuje się, że mając zależność (4.98), można z niej uzyskać równanie termiczne i kaloryczne dla rozważanej substancji:

 [image: ].	

(4.100)

Z porównania (4.99) z (4.100) wynika, że:
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(4.101)

 [image: ].	

(4.102)

Eliminując entropię z powyższych związków, otrzymuje się równanie termiczne stanu: 

 [image: ].	

(4.103)

Z kolei podstawiając do (4.98) wartość entropii z którejkolwiek funkcji f1 (4.101) lub f2 (4.102), otrzymuje się równanie kaloryczne stanu. Tak więc równanie na energię wewnętrzną w postaci (4.98) dostarcza informacji zarówno o równaniu termicznym, jak też i kalorycznym stanu i nosi ono nazwę równania fundamentalnego.

Istnieją również inne postacie równania fundamentalnego, które uzyskuje się z powyższego równania fundamentalnego poprzez przekształcenie Legendre’a.

4.5. Przekształcenia Legendre’a zmiennych zależnych, związki Maxwella

Załóżmy, że dana jest funkcja zmiennej z zależnej od zmiennych niezależnych x i y, tj. z = z(x, y). Poszukujemy nowej zmiennej zależnej A w funkcji parametrów sprzężonych ze zmiennymi niezależnymi x i y i oznaczonych jako X i Y, czyli funkcji A(X, Y). Wówczas:

 dz = X dx + Y dy,	

(4.104)

gdzie

 [image: ].

Poszukujemy:

 [image: ].	

(4.105)

Zastosujemy przekształcenie:

 A = z – xX – yY.	

(4.106)

Różniczkując, otrzymujemy:

 dA = dz – xdX – Xdx – ydY – Ydy.	

(4.107)

Podstawiając (4.104) do (4.107), otrzymujemy:

 dA = –xdX – ydY.	

(4.108)

W porównaniu z (4.104) w zależności (4.108) nastąpiła zamiana ról zmiennych x→ X oraz y → Y, gdzie teraz:

 [image: ].	

(4.109)

Szczególne przypadki transformacji (transformacja jednej zmiennej):

1. transformacja tylko zmiennej y:

 B(x, Y) = z(x, y) – yY

 dB=Xdx – yY;	

(4.110)

2. transformacja tylko zmiennej x:

 C(X,y) = z(x, y) – xX

 C = –xdX + Ydy.	

(4.111)

Zastosujmy podane w równaniu (4.105) zasady do równania fundamentalnego u = u(s, v). Zgodnie z I ZT mamy sprzężone parametry – p, v i T, s. Zmieńmy dwa parametry i poszukajmy funkcji:

 A(p, T) = u(s, v) + pv – Ts = g.	

(4.112)

Uzyskaliśmy znaną funkcję – entalpię swobodną Gibbsa – równanie fundamentalne w zmiennych ciśnienia p i temperatury T. Poszukajmy innej funkcji jako równania fundamentalnego. I tak, na przykład:

• we współrzędnych v, T:

 B(v, T) = u(s, v) – Ts = f 

(4.113)

otrzymaliśmy energię swobodną Helmholtza;

• we współrzędnych p, s:

 C(p, s) = u(s, v) + pv = h(p, s)	

(4.114)

otrzymaliśmy entalpię.

Z wprowadzonych nowych funkcji termodynamicznych wynikają związki zwane związkami Maxwella. Z energii wewnętrznej u = u(s, v), dla której du = Tds – pdv, otrzymuje się:

 [image: ].	

(4.115)

Z warunku Szwarca wynika pierwszy związek Maxwella:

 [image: ],	

(4.116)

z entalpii h = h(p, s), dla której dh = Tds + vdp, otrzymuje się:

 [image: ],	

(4.117)

a następnie drugi związek Maxwella:

 [image: ].	

(4.118)

Z energii swobodnej f = f(T, v), dla której df = –sdT – pdv, otrzymuje się:

 [image: ],	

(4.119)

a następnie trzeci związek Maxwella:

 [image: ].	

(4.120)

Z entalpii swobodnej g = g(p, T), dla której δq = –sdT + vdp, otrzymuje się:

 [image: ] 

(4.121)

i czwarty związek Maxwella

 [image: ].	

(4.122)

W rezultacie otrzymaliśmy cztery związki między pochodnymi cząstkami, zwane związkami Maxwella. Są one pomocne przy rozwiązywaniu tożsamości termodynamicznych oraz związków definiujących parametry intensywne T, p oraz ekstensywne v i s.

4.6. Zamiana zmiennych niezależnych – jakobiany

W celu znalezienia związków między pochodnymi cząstkowymi występującymi w termodynamice zachodzi konieczność zmiany zmiennych niezależnych (x, y) na inne zmienne niezależne (u, v) dla tej samej zmiennej zależnej, na przykład: u = u(s, v) → u(h, p) itp. Operacje takie wykonujemy najprościej, posługując się teorią jakobianów.

Załóżmy, że znamy funkcję w(x, y) i chcemy przejść na współrzędne u, v, tzn. znaleźć w(u, v) . Często nie chodzi nam o znalezienie funkcji w(u, v), lecz relacji, jakie zachodzą między pochodnymi we współrzędnych x i y a pochodnymi we współrzędnych u i v.

Dla rozpatrywanego przypadku znamy [image: ], a poszukujemy [image: ], przy czym znane jest prawo transformacji jednych zmiennych w drugie, tzn. znane są: [image: ].

Zagadnienie sprowadza się do zastosowania związku na pochodne funkcji złożonej:
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(4.123a)

 [image: ].	

(4.123b)

Mamy dwa równania liniowe z dwiema niewiadomymi. Aby je rozwiązać względem [image: ], posłużmy się na przykład metodą Cramera. Wyznacznik główny układu równań to:

 [image: ].	

(4.124)

Tego typu wyznaczniki nazywają się jakobianami. Powyższy jakobian można zapisać w postaci [image: ]. Podobnie można zapisać inne wyznaczniki–jakobiany, które są niezbędne przy stosowaniu metody Cramera do rozwiązania układu równań.

W przypadku dwu równań o dwóch niewiadomych otrzymujemy jakobiany drugiego rzędu, przy większej liczbie równań otrzymuje się jakobiany wyższego rzędu.

Rozwiązanie na [image: ] można za pomocą jakobianów zapisać jako:

 [image: ].	

(4.125)

Analogicznie można znaleźć:

 [image: ].	

(4.126)

Dowolną pochodną cząstkową można zapisać też jako:

 [image: ].	

(4.127)

Posługując się własnościami jakobianu, które zostaną podane niżej, można znajdować relacje między pochodnymi cząstkami przy przechodzeniu z jednych zmiennych na drugie.

Własności jakobianów

1. Przestawienie symboli zmienia znak jakobianu na przeciwny, jak na przykład:

 [image: ],	

(4.128)

co odpowiada przestawieniu dwóch wierszy lub kolumn wyznacznika.

2. Zachodzi związek:

 [image: ].	

(4.129)

3. Jeżeli całka we współrzędnych x, y wyraża pole [image: ], a całka we współrzędnych u, v pole [image: ], to istnieją relacje:

 [image: ] 

(4.130)

 [image: ].	

(4.131)

Przechodząc do granicy w którejkolwiek z powyższych relacji, otrzymuje się:

 [image: ] 

(4.132a)

 [image: ].	

(4.132b)

Zmiana pola przy przejściu na inne współrzędne:

 [image: ] 

(4.133)

4. Zachodzi relacja:

 [image: ].	

(4.134)

5. Jeżeli

 [image: ],	

(4.135)

to zmienne u i v są zależne i zachodzi związek f(u, v) = 0. W relacjach termodynamiki, przy przejściu z układu (p, v) do (T, s) (ta sama praca obiegu), można znaleźć związek:

 [image: ].	

(4.136)

Korzystając z tej relacji, można na przykład napisać:

 [image: ].	

(4.137)

a to prowadzi do związku Maxwella:

 [image: ].	

(4.138)

W podobny sposób można otrzymać inne związki Maxwella.

4.7. Warunki równowagi układu z otoczeniem

Rozważmy układ, który jest w równowadze z otoczeniem, jak na rysunku 4.10. Przyjmijmy, że w otoczeniu zachodzą tylko przemiany odwracalne i że parametry otoczenia T0 i p0 są stałe.

[image: ]

Rys. 4.10. Równowaga układu z otoczeniem

Dla układu izolowanego, utworzonego z układu i otoczenia, obowiązują zależności:  

 dV + dV0 = 0 oraz dm + dm0 = 0,	

(4.139)

wynikające z zasady zachowania masy i przestrzeni przez układ izolowany. Z pierwszej zasady termodynamiki otrzymujemy:

 dE + dE0 = 0,	

(4.140)

gdyż δL = 0 i δQ = 0 dla układu izolowanego.

Na podstawie drugiej zasady termodynamiki:

 dS + dS0 ≥ 0.	

(4.141)

Z przyjętego założenia, że w otoczeniu zachodzą odwracalne procesy wynika, że:

 dE0 = T0dS0 – p0 dV0.	

(4.142)

Podstawiając do (4.140) wartość na dS0 z (4.141) i uwzględniając (4.137) i (4.138), z uwagi na stałość parametrów p0 i T0 otrzymuje się warunek:

 d(E0 – T0S + p0V) ≤ 0.	

(4.143)

Zależność (4.143) przedstawia różniczkę funkcji ϕ = E0 –T0S + p0V, która jest funkcją nierosnącą. Dla warunków równowagi funkcja ta przyjmuje wartość minimalną. Osobliwością tej funkcji jest to, że zawiera ona zarówno parametry układu, jak i otoczenia.

Przeanalizujmy nierówność (4.143):

• Dla układu adiabatycznego δQ = 0, co wymusza:

 δQ = dE0 + p0dV = d(E0 + p0v) = 0.	(4.144).

Uwzględniając (4.144) w (4.143), otrzymuje się:

 dS ≥ 0,	

(4.145)

a więc dla stanu równowagi entropia osiąga maksimum.

• Dla przemiany izotermicznej (T = T0) i jednocześnie izochorycznej (v = const) może zmieniać się tylko ilość masy na skutek na przykład reakcji chemicznej. Wówczas (4.143) prowadzi do warunku:

 d(E0 – T0S) = dF ≤ 0   dla   dT = 0 i dv = 0.	 

(4.146)

Dla tego przypadku energia swobodna F osiąga minimum dla stanu równowagi.

Jeżeli dv ≠ 0, to praca wykonana przez układ jest mniejsza lub równa ubytkowi energii swobodnej w przemianie odwracalnej δL = dF:

 δL = p0dV ≤ dF.	

(4.147)

• Dla przemiany izotermicznej (T = T0) i jednocześnie izobarycznej (p = p0) warunek (4.143) sprowadza się do:

 d(E0 – T0S + p0V) = dG ≤ 0.	

(4.148)

W tym przypadku entalpia swobodna G osiąga minimum dla stanu równowagi. Zbadajmy, kiedy ogólna funkcja równowagi ϕ = ϕ(s, v) osiąga minimum. W tym celu obliczmy jej różniczkę pierwszego i drugiego rzędu:

 [image: ] 

(4.149)

 [image: ].	

(4.150)

Aby funkcja ta osiągnęłą minimum, muszą być spełnione warunki:

 dϕ = 0 i d2ϕ > 0.	

(4.151)

Warunki te dla dowolnych zmian dS i dV mają postać:

 [image: ] 

(4.152)

na podstawie warunku dϕ = 0, a z warunku na to, aby forma kwadratowa, ze względu na dS i dV była dodatnia, otrzymujemy:

 [image: ].	

(4.153)

Po zastosowaniu tożsamości termodynamicznych uzyskujemy warunki:

 [image: ] 

(4.154)

oraz

 [image: ],	

(4.155)

stąd:

 cv > 0.	

(4.156)

Jeżeli te warunki są nie spełnione, układ przestaje być homogeniczny (o jednakowych własnościach) i rozpada się na części. Pojawia się na przykład nowa faza. Zagadnienie to będzie omawiane nieco później.

5. Trzecia zasada termodynamiki

Trzecia zasada termodynamiki (III ZT) została odkryta przez Nersta w 1906 roku, a następnie została rozszerzona przez M. Plancka w 1911 roku. Dokładne jej wyjaśnienie jest możliwe na gruncie termodynamiki statystycznej; tutaj będzie podane tylko jej wyjaśnienie na gruncie fenomenologicznym. Eksperymenty Nersta wykazały, że siła elektromotoryczna ogniw galwanicznych w niskich temperaturach jest proporcjonalna do ciepła reakcji, co sugeruje, że przy T→0, różnice między potencjałami termodynamicznymi określającymi pracę przy warunkach v i T = const lub p i T = const dążą do zera, tj.:

 [image: ] 

(5.1)

 [image: ].	

(5.2)

Nie jest to zaskakujące, gdyż T→0. W kierunku obniżającej się temperatury układu oraz związanej z tym obniżającej się energii kinetycznej cząsteczek zauważamy zwiększające się uporządkowanie cząsteczek. Schematycznie pokazano to na rys. 5.1

[image: ]

Rys. 5.1. Wpływ temperatury na uporządkowanie cząsteczek – trzecia zasada termodynamiki

Zmiany ∆V, ∆H, ∆G i ∆F wraz z temperaturą charakteryzują się dodatkowo tym, że styczne osiągają wartość zerową w pobliżu zera bezwzględnego (patrz rys. 5.2). Analityczne obserwacje Nersta mogą być wyrażone następująco:

 [image: ].	

(5.3)

Z zależności Maxwella wynika, że:

 [image: ].	

(5.4)

Uwzględniając (5.4) w (5.3), otrzymuje się:

 [image: ].	

(5.5)

[image: ]

Rys. 5.2. Zmiany ∆V, ∆H, ∆F i ∆G w pobliżu zera bezwzględnego

Te relacje mówią, że zmiany entropii związane z izotermicznymi reakcjami dążą do zera, gdy temperatura zdąża do zera, niezależnie od tego, czy proces zachodził przy stałym ciśnieniu czy też stałej temperaturze.

Powyższe stwierdzenie jest podstawą fenomenologicznego sformułowania trzeciej zasady termodynamiki: dla wszystkich izotermicznych przemian między dwoma stanami równowagi zmiany entropii dążą do zera, gdy temperatura przemiany zdąża do zera. Wygodne, ale niekonieczne, jest przyjmowanie dodatkowego warunku, że entropie wszystkich składników układu są równe zeru przy bezwzględnej temperaturze dążącej do zera. Ta sugestia normalizuje entropie dla T = 0, a wysunął ją Planck (1911 rok). Prowadzi ona do prostego sposobu ujęcia entropii w tablicach termodynamicznych.

Z trzeciej zasady termodynamiki w ujęciu Plancka (s → 0, gdy T → 0) wynika, że parametry zależne, na przykład x = x(T, s), zachowują się jak na rys. 5.3.

[image: ]

Rys. 5.3. Zależność parametrów x = x(T, s) w pobliżu zera bezwzględnego

Z rysunku wynika, że gdy Δs→0 i T→0 przemiana 1–2 z temperatury T przechodzi na 1′–2′ w temperaturze T′. Jak już pokazano wcześniej, istnieją związki między pochodnymi cząstkowymi parametrów termodynamicznych. Trzecia zasada termodynamiki ma oczywiście wpływ na wielkości tych pochodnych. Na przykład, ponieważ zachodzi:

 [image: ],	

(5.6)

więc:

 [image: ].	

(5.7)

Innymi słowy, współczynnik rozszerzalności objętościowej β i współczynnik ekspansji izobarycznej π dążą do zera, gdy temperatura absolutna dąży do zera. Przeprowadzając podobną analizę, dochodzimy do poniższego wniosku:

 [image: ].	

(5.8)

Innym sformułowaniem III ZT jest stwierdzenie, że zera absolutnego temperatury nie można osiągnąć przez skończony ciąg procesów jakiegokolwiek rodzaju i jakiegokolwiek układu. 

6. Zastosowania termodynamiki klasycznej

Zanim zostaną omówione zastosowania zasad termodynamiki do różnych układów, wyprowadzimy zależności ułatwiające analizę najczęściej spotykanych w praktyce przemian: adiabatycznej (q = 0) i izotermicznej (T = const). Przemiany te analizuje się najczęściej w celu określenia efektów cieplnych powstających w zjawiskach fizycznych.

Aby określić efekt cieplny przemiany, przyjmijmy, że entropia s = s(v, T). Wówczas:

 [image: ].	

(6.1)

Z I ZT wynika, że dla v = const:

 [image: ].	

(6.2)

Na podstawie równań Maxwella: 

 [image: ] 

(6.3)

Wprowadzając powyższe związki do (6.1), otrzymuje się pierwszą zależność na efekt cieplny:

 [image: ] 

(6.4)

Analogicznie przyjmując, że entropię można wyrazić jako funkcję s = s(T, p), otrzymuje się:

 [image: ].	

(6.5)

Również z I ZT wynika, że dla p = const:

 [image: ] 

(6.6)

oraz

 [image: ].	

(6.7)

Zależność druga na efekt cieplny przyjmuje postać:

 [image: ].	

(6.8)

Korzystając z pierwszej zależności na efekt cieplny (6.4) oraz z I ZT, otrzymuje się:

 [image: ].	

(6.9)

Następnie, wyrażając du w postaci:

 [image: ],	

(6.10)

z porównania (6.9) z (6.10) otrzymuje się zależność:

 [image: ].	

(6.11)

Zależność ta pozwala określić energię wewnętrzną na podstawie równania stanu i nosi ona nazwę równania energii wewnętrznej.

Wyprowadzone zależności będą wykorzystywane do analizy różnych układów termodynamicznych, scharakteryzowanych na ogół inną pracą niż praca objętościowa.

6.1. Gaz doskonały

Gaz doskonały (GD) jest hipotetycznym gazem modelowym stosowanym w termodynamice jako przybliżenie zachowania się gazów rzeczywistych, zwłaszcza gdy gazy te są w stanie rozrzedzonym. Model gazu doskonałego może służyć do analiz termodynamicznych jako przykład zastosowania wcześniej podanych zasad termodynamiki.

Model gazu doskonałego ma następujące własności:

a) Cząstki gazu zachowują się jak doskonale sprężyste kulki, które znajdują się w ciągłym, chaotycznym ruchu, zderzając się ze sobą i ze ściankami naczyń, w których się znajdują.

b) Między cząsteczkami nie ma żadnego oddziaływania poza oddziaływaniem bezpośrednio podczas zderzenia.

c) Objętość zajmowana przez cząstki jest pomijalna.

d) Średnia energia kinetyczna cząsteczek jest miarą temperatury gazu.

Założenia b i c są w przybliżeniu spełniane przez gaz rzeczywisty silnie rozrzedzony. 

Do innej definicji gazu doskonałego można dojść, rozważając eksperymentalne prawa opisujące zachowanie się gazu rzeczywistego. W przypadku gazu rzeczywistego (wysoka temperatura, niskie ciśnienie) prawa te bliskie są prawom gazu doskonałego. Prawami tymi są:

• Prawo Boyle’a i Mariotta: pv = const dla T = const.

• Prawo Gay–Lusaca: v = v0(1 + βt) dla p = const, gdzie β – współczynnik rozszerzalności objętościowej.

• Prawo Daltona – ciśnienie wywierane przez mieszaninę gazów jest równe sumie ciśnień cząstkowych, jakie wywierałyby poszczególne składniki mieszaniny, gdyby osobno zajmowały tę samą objętość.

• Prawo Avogadro – jednakowe objętości różnych gazów w tej samej temperaturze i pod tym samym ciśnieniem zawierają tę samą liczbę cząsteczek.

• Prawo Joule’a – energia wewnętrzna gazu doskonałego jest funkcją tylko temperatury.

6.1.1. Równanie stanu gazu doskonałego

Jak już stwierdziliśmy wcześniej, ogólnie równanie stanu dla prostych układów ściśliwych (wykonujących tylko pracę objętościową) ma postać:
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(6.12)

Postarajmy się znaleźć równanie tej zależności, opierając się najpierw na fenomenologicznym prawie GD, a następnie korzystając z modelu statystycznego. Z prawa Boyle’a i Mariotta wyznaczamy objętość właściwą v:

 [image: ],	

(6.13a)

gdzie ϕ(T) – stała zależna od temperatury.

Podobnie możemy wyznaczyć objętość właściwą dla temperatury na przykład 0oC:

 [image: ].	

(6.13b)

Podstawiając powyższe zależności do prawa Gay-Lusaca, otrzymujemy:

 [image: ] 

lub

 [image: ].	

(6.14)

Zależność powyższą zapiszmy w nieco inny sposób:

 [image: ],	

(6.15)

skąd

 ϕ(t) = K(1+βt).	

(6.16)

Po podstawieniu (6.16) do zależności Boyle’a i Mariotta otrzymuje się:

 [image: ].	

(6.17)

W zależności powyższej wykorzystano związek, że dla GD [image: ]. W wyniku otrzymuje się termiczne równanie stanu GD dla jednego kilograma substancji:

 pv = RT.	

(6.18)

Równanie (6.18) nosi nazwę równania Clapeyrona. Stała R [kJ/(kg K)] nosi nazwę indywidualnej stałej gazowej. Stała ta zależy od rodzaju gazu i jest równa pracy, którą wykonuje 1 kg gazu przy stałym ciśnieniu, przy zmianie temperatury o 1 K.

Jeżeli przyjąć, że v = V/m, wówczas równanie Clapeyrona zapisujemy w nieco innej postaci:

 pV = mRT.	

(6.19)

Wykorzystajmy wspomniane prawo Avogardo dla dwu różnych gazów, dla których zachodzą następujące zależności:

 p1 = p2 V1 = V2 T1 = T2.	

Z (6.19) otrzymujemy:

 m1R1 = m2R2 = const,	

(6.20)

ale ponieważ ilość moli gazu n w obu przypadkach jest identyczna, tzn.

 n1 = n2 = n,	

to masy gazów można wyrazić w postaci iloczynu liczby moli i masy cząsteczkowej:

 m1 = n M1 m2 = n M2,	

(6.21)

gdzie m1 i m2 – masy cząsteczek gazu pierwszego i drugiego. Wprowadzając (6.21) do (6.20), otrzymuje się:

 [image: ].	

(6.22)

Jak wiadomo z chemii, masy cząsteczek są proporcjonalne do mas molowych, które oznaczamy przez M. Zachodzi więc relacja:
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(6.23a)

lub

 [image: ].	

(6.23b)

Stała gazowa, która pojawiła się w równaniu (6.23b) jest stałą uniwersalną Ru dla wszystkich GD. Jej wartość można obliczyć z informacji, że każdy kilomol GD pod ciśnieniem 1 bar i w temperaturze 0°C (T0 = 273,15 K) zajmuje objętość 22,71 m3/kmol, jak to wynika z doświadczeń. Przekształcając (6.19) do postaci:

 [image: ],	

(6.24)

gdzie n oznacza liczbę kilomoli substancji, a następnie wyznaczając uniwersalną stałą gazową, otrzymuje się jej wartość:

 [image: ].	

Znając uniwersalną stałą gazową, można obliczyć stałe indywidualne dla każdego gazu – patrz tabela 6.1.

Tabela 6.1. Wartości indywidualnej stałej gazowej wybranych substancji









	
Gaz


	
Masa


	
Stała gazowa J/(kg K)





	
tlen O2


	
32


	
259,8





	
wodór H2


	
2


	
4124





	
tlenek węgla CO


	
28


	
296





	
dwutlenek węgla CO2


	
44


	
169,0





	
woda H2O


	
18


	
461,6





	
amoniak NH3


	
17


	
488,2







Do równania termicznego stanu gazu o postaci (6.9) można także dojść, korzystając z kinetycznej teorii gazu.

Przeprowadźmy za Bernoullim uproszczony wywód. Niech w cylindrze o podstawie, której powierzchnia wynosi 1 cm2, znajduje się gaz w ilości N1 cząsteczek na każdy cm3 objętości i niech poruszają się one w kierunku ścianki z prędkością v1 (patrz rys. 6.1). Cząsteczki po dotarciu do ścianki uderzają o nią i jako kuleczki doskonale sprężyste zmieniają prędkość z v1 na v2 = –v1. Zmiana pędu cząsteczki wynosi:
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(6.25)

Jak wynika z rozważań statystycznych, tylko połowa z liczby cząsteczek z objętości v1 zderza się z rozpatrywaną ścianką. Ich ilość wynosi więc [image: ]. Impuls wywołany tymi zderzeniami wyraża się wzorem: 

 [image: ].	

(6.26)

[image: ]

Rys. 6.1. Cylinder z gazem doskonałym (do rozumowania Bernoulliego)

Ponieważ w objętości (V1) znajdują się cząsteczki o innych prędkościach, całkowity impuls na ściankę będzie wynosił:

 [image: ].	

(6.27)

Średni kwadrat prędkości cząsteczek możemy obliczyć jako:

 [image: ],	

(6.28)

gdzie np = N/V (całkowita liczba cząsteczek N w objętości V). Wówczas, uwzględniając (6.28) w (6.27), otrzymuje się:
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(6.29)

lub

 [image: ].	

(6.30)

Zależność powyższa wyraża prawo Boyle’a i Mariotta. Jeżeli rozłożymy średni kwadrat prędkości na składowe, tak jak prędkość (patrz rys. 6.2), to otrzymamy:

 [image: ].	

Wszystkie składowe prędkości są jednakowo uprzywilejowane i statystycznie rzecz biorąc, mamy

 [image: ],	

czyli

 [image: ].	

Przyjmując, że jeden z kierunków ruchu jest kierunkiem do ścianki, w wyniku otrzymuje się:

 [image: ],	

(6.31)

gdzie Nm = M.

[image: ]

Rys. 6.2. Składowe prędkości w przestrzeni x, y, z 

Znając masę molową gazu M oraz objętość i ciśnienie, można z zależności (6.31) obliczyć kwadrat średniej prędkości cząsteczek gazu <v2>. Dla GD energia kinetyczna ruchu translacyjnego wynosi:

 [image: ].	

(6.32)

Podstawiając (6.32) do (6.31), otrzymuje się:

 [image: ].	

Następnie, przyjmując umownie, że energia kinetyczna jest proporcjonalna do temperatury, otrzymuje się znane nam równanie Clapeyrona:

 pv = RT.	

Zastanówmy się, jaką postać ma równanie kaloryczne GD. Doświadczenia Joule’a (patrz rys. 6.3) dotyczące rozprężania gazów do próżni wykazały, że zmiana objętości gazu nie zmienia jego energii. Temperatura łaźni, w której znajdowały się dwa balony (gaz przechodził z jednego do drugiego), nie uległa zmianie. Wobec tego:

 [image: ],	

(6.33)

czyli dla stałej objętości

 [image: ].	

(6.34)

[image: ]

Rys. 6.3. Doświadczenie Joule’a

Z faktu tego wynika, że:

 [image: ].	

(6.35)

Stwierdzoną eksperymentalnie zależność (6.33) można wykazać na drodze analizy termodynamicznej. Jeżeli połączymy pierwszą i drugą zasadę termodynamiki, to energia wewnętrzna gazu spełnia związek:

 du = T ds – p dv.	

(6.36)

Przechodząc do pochodnej względem objętości w stałej temperaturze, otrzymamy:

 [image: ].	

(6.37)

Skorzystaliśmy tu z tożsamości Maxwella.

Wyznaczając [image: ] z termicznego równania stanu gazu doskonałego, otrzymamy:

 [image: ].	

(6.38)

Jest to ten sam wynik (6.33), który eksperymentalnie otrzymał Joule.

Do zależności (6.34) można dojść także na podstawie teorii kinetycznej gazu. Z teorii tej wiadomo, że każdy rodzaj ruchu cząsteczek ma jednakową energię (zasada ekwipartycji energii). Całkowita energia wewnętrzna GD wynosi na podstawie tej teorii:

 [image: ],	

(6.39)

gdzie z – liczba stopni swobody (możliwe sposoby ruchu cząsteczek).

Z zależności (6.39) wynika sposób obliczania ciepła właściwego przy stałej objętości cv, i tak:

 [image: ] 

(6.40)

• dla gazu jednoatomowego: z = 3 i cv = 3/2R,

• dla gazu dwuatomowego: z = 5 i cv = 5/2R,

• dla gazu trzyatomowego i wieloatomowego: z = 6 i cv = 3R.

Zależność między ciepłem właściwym przy stałej objętości i stałym ciśnieniu można uzyskać, korzystając z ogólnej zależności (3.25) oraz równania kalorycznego i termicznego GD. W pierwszej kolejności zapisujemy zmiany energii wewnętrznej i entalpii GD:

 du = cvdT oraz dh = cpdT.	

(6.41)

Następnie zapisujemy dwie alternatywne postaci I ZT:

 δq = cvdT + pdv = cpdT – v dp.	

(6.42)

Dzieląc obustronnie przez dT, doprowadzamy do wyznaczenia zależności między ciepłami właściwymi przy stałym ciśnieniu i stałej objętości:

 [image: ].	

(6.43)

Zależność (6.43) otrzymaliśmy, korzystając z równania termicznego stanu gazu doskonałego. Obowiązuje oczywiście również następująca zależność:

 Mcp – Mcv = MR = Ru 

(6.44)

6.1.2. Entropia gazu doskonałego, równanie fundamentalne

Wykorzystując równania termiczne (6.18) i kaloryczne gazu doskonałego (6.35) w (4.88), otrzymuje się:

 [image: ].	

(6.45)

Powyższą zależność można scałkować od stanu (1) do stanu (2), uzyskując:

 [image: ].	

(6.46)

Korzystając z równania termicznego stanu gazu, można otrzymać następującą zależność:

 [image: ].	

(6.47)

Znajomość zmian entropii dla GD pozwala znaleźć analityczną postać równania fundamentalnego. Przyjmując dowolny stan T0, v0, s0 = 0 jako stan odniesienia, (6.46) można zapisać jako:

 [image: ],	

(6.48)

gdzie κ = cp/cv.

Indeks „zero” odnosi się do stanu odniesienia. Następnie, eliminując temperaturę T z równania kalorycznego:

 u = cv(T – T0)	

(6.49)

przez podstawienie z (6.48), otrzymuje się analityczną postać równania fundamentalnego gazu doskonałego

 [image: ].	

(6.50)

Inną postacią równania fundamentalnego jest:

 [image: ],	

(6.51)

otrzymana poprzez wykorzystanie (6.34).

6.1.3. Przemiany gazu doskonałego

6.1.3.1. Przemiana izotermiczna

Z równania termicznego stanu (6.18) wynika równanie przemiany izotermicznej (T = const) w układzie p–v (patrz rys. 6.4):

 pv = p1v1 = const,	

(6.52)

[image: ]

Rys. 6.4. Przemiana izotermiczna gazu doskonałego w układzie pracy Clapeyrona p–v

[image: ]

Rys. 6.5. Przemiana izotermiczna gazu doskonałego w układzie Belpaire’a T–s praca przemiany:

 [image: ],	

(6.53)

praca techniczna przemiany

 [image: ].	

(6.54)

Zmiana energii wewnętrznej, entalpii i entropii dla przemiany izotermicznej:

	Δu1–2 = cv(T2 –T1) = 0	

(6.55)

	Δh1–2 = cp(T2 –T1) = 0

 [image: ].

Z pierwszej zasady termodynamiki wynika, że:

 q1–2 = l1–2 + Δu → l1–2 = lt1–2 

(6.56)

Ciepło przemiany, praca i praca techniczna przemiany są sobie równe.

6.1.3.2. Przemiana izochoryczna

Z równania stanu (6.18) wynika równanie przemiany izochorycznej (v = const) (patrz rys. 6.6 i 6.7):

 [image: ],	

(6.57)

praca przemiany:

	l1–2 = 0, gdyż dv = 0,	

(6.58)

praca techniczna:

 [image: ].	

(6.59)

[image: ]

Rys. 6.6. Przemiana izochoryczna gazu doskonałego w układzie pracy p-v

[image: ]

Rys. 6.7. Przemiana izochoryczna gazu doskonałego w układzie Belpaire’a T-s

Zmiana energii wewnętrznej:

	Δu1–2 = cv(T2 – T1)	

(6.60)

Zmiana entalpii:

	Δh1–2 = cp(T2 – T1).	

(6.61)

Zmiana entropii

 [image: ].	

(6.62)

Ciepło przemiany:

 q1–2 = l1–2 + Δu1–2 = cv(T2 – T1)	

(6.63)

lub

 q1–2	= lt1–2 + Δh1–2 = –R(T2 – T1) + cp(T2 – T1) 		= (cp – R)(T2 – T1) = cv(T2 – T1).	

(6.64)

6.1.3.3. Przemiana izobaryczna

Z równania stanu (6.18) wynika równanie przemiany izobarycznej (p = const) – patrz rys. 6.8 i 6.9:

 [image: ],	

(6.65)

praca przemiany:

 [image: ],	

(6.66)

praca techniczna:

 lt1–2 = 0, bo dp = 0.	

(6.67)

[image: ]

Rys. 6.8. Przemiana izobaryczna gazu doskonałego w układzie pracy p-v

[image: ]




Ciąg dalszy dostępny w wersji pełnej.

3. Pierwsza zasada termodynamiki
Dostępne w wersji pełnej.

4. Druga zasada termodynamiki
Dostępne w wersji pełnej.

5. Trzecia zasada termodynamiki
Dostępne w wersji pełnej.

6. Zastosowania termodynamiki klasycznej
Dostępne w wersji pełnej.

7. Układy wykonujące inne rodzaje pracy niż zmiana objętości
Dostępne w wersji pełnej.

8. Zastosowanie zasad termodynamiki w technice
Dostępne w wersji pełnej.

9. Wprowadzenie do liniowej termodynamiki procesów nieodwracalnych
Dostępne w wersji pełnej.

10. Wpływ termodynamiki na inne dziedziny nauki
Dostępne w wersji pełnej.

11. Zakończenie
Dostępne w wersji pełnej.

Bibliografia
Dostępne w wersji pełnej.
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