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Καταστάσεις Ισορροπίας ΘΕΩΡΙΑ

1 Πότε έχουµε ϑερµοδυναµική ισορροπία.

2 Νόµος των Φάσεων (Gibbs).

3 Ισορροπία ϕάσεων ενός συστατικού.

4 Εξίσωση Clausius - Clapeyron.

5 Χηµική ισορροπία.
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Καταστάσεις Ισορροπίας ΘΕΩΡΙΑ

Ισόθερµες καµπύλες (P, V ; Ti) και ισορροπία ϕάσεων υγρού - αερίου

Σχήµα: Ισόθερµες καµπύλες (P, V ; Ti ) για ένα πραγµατικό αέριο. Αριστερά του σηµείου (F) έχουµε καθαρό

υγρό, το σηµείο (F) είναι το σηµείο ϐρασµού και η ευθεία (FG) περιγράφει τη συνύπαρξη υγρού-αερίου σε

ισορροπία. Το τµήµα της καµπύλης (FA) περιγράφει υπέρθερµο υγρό, το τµήµα (AC) παριστά τη ϑεωρητική

καµπύλη, η οποία δεν αντιπροσωπεύει ϕυσικές καταστάσεις και εποµένως δεν µπορούν να µετρηθούν, το

τµήµα (CG) περιγράφει υπέρψυχρο αέριο και τέλος το σηµείο (G) είναι το σηµείο υγροποίησης. (K ) συµβολίζει

το κρίσιµο σηµείο και οι ισόθερµες καµπύλες πάνω από αυτό είναι οι υπερκρίσιµες ισόθερµες. Τα εµβαδά των

επιφανειών (FAB) και (BCG) είναι ίσα µεταξύ τους σύµφωνα µε την κατασκευή Maxwell. Η ισόθερµη µε το τµήµα

(F′A), όπου P < 0, ονοµάζεται εκτεταµένο υγρό (stretched liquid).

[http://en.wikipedia.org/wiki/Real_gas].
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Καταστάσεις Ισορροπίας ΘΕΩΡΙΑ

Ισορροπία Φάσεων - Νόµος Gibbs

Καταστάσεις Θερµοδυναµικής Ισορροπίας και ο Νόµος των Φάσεων του
Gibbs

Στις καταστάσεις ισορροπίας ενός συστήµατος αποτελούµενο από (C) συστατικά και (Φ) ϕάσεις,

η ϑερµοκρασία, η πίεση και το χηµικό δυναµικό πρέπει να είναι παντού ίσα. Μια ερώτηση που

επιτακτικά πρέπει κάθε ϕορά να απαντάµε είναι: Ποιος είναι ο ελάχιστος αριθµός των

ανεξάρτητων εντατικών µεταβλητών (F) που µονοσήµαντα περιγράφουν τις καταστάσεις

ισορροπίας;

Η απάντηση δόθηκε από τον Josiah Willard Gibbs (February 11, 1839 - April 28, 1903).

F = C − Φ + 2. (1)

F = Βαθµοί Ελευθερίας,

C = Αριθµός Συστατικών,

Φ = Αριθµός Φάσεων.
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Καταστάσεις Ισορροπίας ΘΕΩΡΙΑ

Ισορροπία Φάσεων - Νόµος Gibbs

ΑΠΟ∆ΕΙΞΗ - 1
Για µία καθαρή χηµική ένωση σε µία φάση έχουµε ορίσει την Ελεύθερη Ενέργεια Gibbs ως

G = µn, (2)

που σηµαίνει ότι το χηµικό δυναµικό είναι η ελεύθερη ενέργεια ανά γραµµοµόριο (ή µόριο). Μετρώντας την

ελεύθερη ενέργεια ανά µονάδα µάζας ϐλέπουµε ότι είναι συνάρτηση µόνο δύο εντατικών ιδιοτήτων, π.χ. της

ϑερµοκρασίας και της πίεσης,

Gm =
G

n
= µ(T , P). (3)

Την ποσότητα Gm την ονοµάζουµε Γραµµοµοριακή Ελεύθερη Ενέργεια. Εάν έχουµε C διαφορετικές ουσίες σε

µια ϕάση η ελεύθερη ενέργεια ως οµογενής συνάρτηση πρώτης τάξεως σε σχέση µε τον αριθµό των µορίων

(γραµµοµορίων) ισούται

G =
C∑
i=1

µini . (4)

∆ιαιρούµε και τα δύο µέλη της παραπάνω εξίσωσης µε τον ολικό αριθµό γραµµοµορίων n

n =
C∑
i=1

ni , (5)

Gm =
G

n
=

C∑
i=1

ni
n
µi , (6)

και ορίζουµε τα γραµµοµοριακά κλάσµατα

χi =
ni
n
. (7)
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Καταστάσεις Ισορροπίας ΘΕΩΡΙΑ

Ισορροπία Φάσεων - Νόµος Gibbs

ΑΠΟ∆ΕΙΞΗ - 2
Η γραµµοµοριακή ελεύθερη ενέργεια τότε γράφεται

Gm =
C∑
i=1

χiµi (8)

C∑
i=1

χi = 1. (9)

Από τις δύο παραπάνω εξισώσεις συµπεραίνουµε ότι η ελεύθερη ενέργεια ανά γραµµοµόριο συνολικής

ποσότητας ουσιών είναι συνάρτηση (C − 1) + 2 ανεξάρτητων εντατικών µεταβλητών, (C − 1)
γραµµοµοριακών κλασµάτων, της ϑερµοκρασίας και της πίεσης.

Για ένα σύστηµα C ουσιών και Φ ϕάσεων η ελεύθερη ενέργεια γράφεται

G =
Φ∑
r=1

Gr
, (10)

Gr =
C∑
i=1

µ
r
i n

r
i . (11)

Οµοίως όπως παραπάνω ορίζουµε το συνολικό αριθµό µορίων (nr) για κάθε ϕάση

nr =
C∑
i=1

nri , r = 1, . . . ,Φ, (12)

Gr
m =

Gr

nr
=

C∑
i=1

nri
nr
µ

r
i , r = 1, . . . ,Φ. (13)
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Καταστάσεις Ισορροπίας ΘΕΩΡΙΑ

Ισορροπία Φάσεων - Νόµος Gibbs

ΑΠΟ∆ΕΙΞΗ - 3
Ορίζουµε το γραµµοµοριακό κλάσµα της χηµικής ένωσης i στη ϕάση r

χ
r
i =

nri
nr
. (14)

Η γραµµοµοριακή ελεύθερη ενέργεια στη ϕάση r γράφεται

Gr
m =

Gr

nr
=

C∑
i=1

χ
r
iµ

r
i , r = 1, . . . ,Φ, (15)

C∑
i=1

χ
r
i = 1, r = 1, . . . ,Φ. (16)

Η συνάρτηση G (συνολική ελεύθερη ενέργεια) εξαρτάται από Φ(C − 1) + 2 εντατικές µεταβλητές οι οποίες

όµως ∆ΕΝ είναι όλες ανεξάρτητες. Για κάθε χηµική ένωση i που ϐρίσκεται σε Φ ϕάσεις και σε καταστάσεις

ισορροπίας ισχύουν οι παρακάτω εξισώσεις

µ
1
i = µ

2
i = · · · = µ

Φ
i = µi , i = 1, . . . , C, (17)

δηλαδή (Φ − 1) εξισώσεις. Συνολικά για τις C ενώσεις έχουµε C(Φ − 1) εξισώσεις που µπορούν να

χρησιµοποιηθούν για να ϐρούµε C(Φ − 1) γραµµοµοριακά κλάσµατα, για παράδειγµα, συναρτήσει των

υπολοίπων.

Με αυτό το συλλογισµό ο κ. Gibbs συµπέρανε ότι οι καταστάσεις ισορροπίας ενός συστήµατος που αποτελείται

από C ενώσεις και Φ ϕάσεις χρειάζονται για τη µονοσήµαντη περιγραφή τους

F = Φ(C − 1) + 2 − C(Φ − 1) = C − Φ + 2, (18)

ανεξάρτητες εντατικές µεταβλητές.
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Καταστάσεις Ισορροπίας ΘΕΩΡΙΑ

Ισορροπία Φάσεων - Νόµος Gibbs

ΑΠΟ∆ΕΙΞΗ - 4

Προσοχή, το γεγονός ότι έχουµε δύο επιπλέον µεταβλητές εκτός των γραµµοµοριακών

κλασµάτων ισχύει για τα συστήµατα που συνήθως µελετάµε στη Χηµεία. Εάν το σύστηµα µας είναι

πιο πολύπλοκο, για παράδειγµα ϐρίσκεται σε ένα µαγνητικό ή ϐαρητικό πεδίο, οι ανεξάρτητες

µεταβλητές ϑα αυξηθούν. Επίσης, ο αριθµός των ανεξάρτητων συστατικών υπολογίζεται

λαµβάνοντας υπόψιν τις χηµικές εξισώσεις και τις ισορροπίες µεταξύ των χηµικών συστατικών (R),

εξισώσεις διατήρησης ϕορτίων και πιθανούς άλλους περιορισµούς µεταξύ των συστατικών (M).

Τότε ο αριθµός των ϐαθµών ελευθερίας περιορίζεται στους

F = C − Φ + 2 − R − M. (19)

΄Ενας άλλος τρόπος να αποδείξουµε το νόµο των Φάσεων του Gibbs είναι να ϑεωρήσουµε ως

µεταβλητές τις εντατικές ιδιότητες (T , P, µ1, µ2, . . . , µC), δηλαδή (2 + C) µεταβλητές. Το

χηµικό δυναµικό κάθε ουσίας περιγράφεται από διαφορετική συνάρτηση σε διαφορετικές
φάσεις, αλλά όλα τα χηµικά δυναµικά είναι ίσα µεταξύ τους στις καταστάσεις ισορροπίας. Για Φ
ϕάσεις ισχύουν Φ εξισώσεις Gibbs-Duhem που µας επιτρέπουν να υπολογίσουµε Φ χηµικά

δυναµικά (οποιαδήποτε). ΄Αρα οι ανεξάρτητες µεταβλητές είναι

F = (2 + C) − Φ = C − Φ + 2.
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Καταστάσεις Ισορροπίας ΘΕΩΡΙΑ

Εφαρµογές του Νόµου των Φάσεων - Εξίσωση Clausius-Clapeyron

ΕΦΑΡΜΟΓΕΣ ΤΟΥ ΝΟΜΟΥ ΤΩΝ ΦΑΣΕΩΝ
Ας επαληθεύσουµε τον τύπο.

1) Μία καθαρή ουσία σε µία ϕάση: F = 2 (συνήθως ϑεωρούµε τη ϑερµοκρασία και την πίεση ως

µεταβλητές).

2) Μία καθαρή ουσία σε δύο ϕάσεις : F = 1 (δες Σχήµατα 2, 3).

Σχήµα: Μια καθαρή χηµική ένωση µπορεί να συνυπάρχει σε δύο ϕάσεις µόνο κατά µήκος της τοµής των δύο

επιφανειών του χηµικού δυναµικού. Εάν συµβολίσουµε µε µικρά γράµµατα τη ϑερµοκρασία και πίεση (t, p) στις

οποίες οι δύο ϕάσεις συνυπάρχουν, η καµπύλη αυτή ϑα περιγράφεται µε τις συντεταγµένες (t, p(t)), και µόνο

τοπικά µπορούµε να δόσουµε µια αναλυτική περιγραφή.

µ1 

µ2 

µ(T, P) 

T 

P 

µ1 = µ2 

dp(t)/dt 
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Καταστάσεις Ισορροπίας ΘΕΩΡΙΑ

Εφαρµογές του Νόµου των Φάσεων - Εξίσωση Clausius-Clapeyron

Μεταβολή του Χηµικού δυναµικού µε τη Θερµοκρασία
Στις καταστάσεις ισορροπίας που η χηµική ένωση συνυπάρχει σε δύο ϕάσεις εάν ϑεωρήσουµε τη

ϑερµοκρασία ως ανεξάρτητη µεταβλητή η πίεση ϑα είναι µια συνάρτηση της ϑερµοκρασίας. Σε

ένα διάγραµµα (T , P) καταστάσεις που οι δύο ϕάσεις συνυπάρχουν περιγράφονται µε µια

καµπύλη.

Γνωρίζουµε την καµπύλη αυτή; Την απάντηση την έδωσαν οι Clausius-Clapeyron υπολογίζοντας την

κλίση της καµπύλης αυτής στο σηµείο (t, p).

Σχήµα: Ασυνέχεια του χηµικού δυναµικού µιας καθαρής ουσίας κατά την αλλαγή ϕάσεως µε τη µεταβολή της

ϑερµοκρασίας. Παρατηρήστε ότι το χηµικό δυναµικό είναι µια ϕθίνουσα συνάρτηση της ϑερµοκρασίας. Γιατί;

µ

TTc
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Καταστάσεις Ισορροπίας ΘΕΩΡΙΑ

Εφαρµογές του Νόµου των Φάσεων - Εξίσωση Clausius-Clapeyron

Εξίσωση Clausius-Clapeyron - 1
Οι δύο ϕάσεις περιγράφονται από τα χηµικά δυναµικά µε δύο διαφορετικές συναρτήσεις της

ϑερµοκρασίας και πίεσης, µ1(T , P), µ2(T , P), οι οποίες είναι ίσες όταν οι δύο ϕάσεις

συνυπάρχουν

µ1(T , P) = µ2(T , P). (20)

Εάν (t, p) συµβολίζουν τις ϑερµοκρασίες και πιέσεις στις οποίες οι δύο ϕάσεις συνυπάρχουν η

καµπύλη συνύπαρξης δίδεται από τις εξισώσεις

T = t,

P = p(t), (21)

Τα ολικά διαφορικά των χηµικών δυναµικών πάνω στην καµπύλη επίσης είναι ίσα

dµ1(T , P) = dµ2(T , P), (22)

και υπολογίζονται ως(
∂µ1

∂T

)
P
dT +

(
∂µ1

∂P

)
T
dP =

(
∂µ2

∂T

)
P
dT +

(
∂µ2

∂P

)
T
dP. (23)

Παραγωγίζοντας ως προς (t) και εφαρµόζοντας το µετασχηµατισµό Εξ. 21 παίρνουµε(
∂µ1

∂T

)
P

dT

dt
+

(
∂µ1

∂P

)
T

dP

dt
=

(
∂µ2

∂T

)
P

dT

dt
+

(
∂µ2

∂P

)
T

dP

dt
. (24)
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Καταστάσεις Ισορροπίας ΘΕΩΡΙΑ

Εφαρµογές του Νόµου των Φάσεων - Εξίσωση Clausius-Clapeyron

Εξίσωση Clausius-Clapeyron - 2

(
∂µ1

∂T

)
P
+

(
∂µ1

∂P

)
T

dp

dt
=

(
∂µ2

∂T

)
P
+

(
∂µ2

∂P

)
T

dp

dt
. (25)

Η παράγωγος
dp
dt είναι η εφαπτοµένη στην καµπύλη P = p(t).

Το ολικό διαφορικό του χηµικού δυναµικού δίνεται από τον τύπο

dµr = −SrmdT + VrmdP, r = 1, 2 (26)

όπου Srm και Vrm είναι η γραµµοµοριακή εντροπία και ο γραµµοµοριακός όγκος αντίστοιχα.

Εποµένως, µπορούµε να γράψουµε

−S1m + V1m
dp

dt
= −S2m + V2m

dp

dt,
(27)

ή

dp

dt
=

S2m − S1m
V2m − V1m

=
∆Sm
∆Vm

. (28)

Αυτή είναι η εξίσωση Clapeyron και ισχύει για οποιεσδήποτε ϕάσεις.

12 /22



Καταστάσεις Ισορροπίας ΘΕΩΡΙΑ

Εφαρµογές του Νόµου των Φάσεων - Εξίσωση Clausius-Clapeyron

Εξίσωση Clausius-Clapeyron - 3
Επειδή η διαδικασία µεταβολής της ϕάσεως µια χηµικής ένωσης είναι αντιστρεπτή δικαιολογείται

να γράψουµε ∆Sm = q/t και για σταθερή πίεση γνωρίζουµε ότι q = ∆Hm . ΄Αρα

dp

dt
=

q

t∆Vm
=

∆Hm

t∆Vm
, (29)

Στην περίπτωση συνύπαρξης υγρού - αερίου και υποθέτοντας ότι το αέριο συµπεριφέρεται ιδανικά

συµπεραίνουµε ότι ∆Vm = Vm(g) − Vm(l) ≈ Vm(g) = Rt/p, όπου Vm(g) είναι ο

γραµµοµοριακός όγκος της αέριας ϕάσης και Vm(l) ο γραµµοµοριακός όγκος της υγρής ϕάσης.

΄Αρα

dp

dt
=

p∆Hm

Rt2
, (30)

ή

d ln p

dt
=

∆Hm

Rt2
. (31)

Αυτή είναι η εξίσωση Clausius - Clapeyron.
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Καταστάσεις Ισορροπίας ΘΕΩΡΙΑ

Εφαρµογές του Νόµου των Φάσεων - Εξίσωση Clausius-Clapeyron

Εξίσωση Clausius-Clapeyron - 4
Η εξίσωση Clausius - Clapeyron µπορεί να γραφεί επίσης και ως

d ln p

d(1/t)
= −

∆Hm

R
. (32)

Εάν η µεταβολή της γραµµοµοριακής ενθαλπίας είναι ανεξάρτητη της ϑερµοκρασίας η παραπάνω

εξίσωση µπορεί να ολοκληρωθεί και να δόσει την τάση p στη ϑερµοκρασία t όταν γνωρίζουµε την

τάση p∗ στη ϑερµοκρασία t∗.

p = p∗e−C , (33)

όπου

C =

(
∆Hm

R

)(
1

t
−

1

t∗

)
. (34)

Αυτή είναι η καµπύλη συνύπαρξης υγρού - αερίου.
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Καταστάσεις Ισορροπίας ΘΕΩΡΙΑ

Εφαρµογές του Νόµου των Φάσεων - Εξίσωση Clausius-Clapeyron

Αλλαγή ϕάσεως πρώτης τάξεως
΄Οταν δύο ϕάσεις συνυπάρχουν (π.χ. νερό-υδρατµός) η ϑερµοκρασία και η πίεση παραµένουν

σταθερές, αλλά ο γραµµοµοριακός όγκος και η γραµµοµοριακή εντροπία διαφέρουν και αυτές οι

διαφορές εµφανίζονται µε ένα χάσµα στα διαγράµµατα (T , S) και (T , V), (δες Σχήµα 4).

Σχήµα: Αλλαγή ϕάσεως πρώτης τάξεως µιας καθαρής ουσίας στη ϑερµοκρασία Tc και για συγκεκριµένη πίεση.

S

T

V

T
Tc Tc
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Καταστάσεις Ισορροπίας ΘΕΩΡΙΑ

Εφαρµογές του Νόµου των Φάσεων - Εξίσωση Clausius-Clapeyron

Μεταβολή ϕάσεων πρώτης τάξεως µιας καθαρής ουσίας
∆ιαγράµµατα ϕάσεων µιας χηµικής ένωσης σε προβολές (T , P) και (T , V) παρουσιάζονται στο

Σχήµα 5.

Σχήµα: ∆ιαγράµµατα µεταβολής ϕάσεων πρώτης τάξεως µιας καθαρής ουσίας. Οι κόκκινες γραµµές

παριστούν τη µεταβολή του όγκου µε τη ϑερµοκρασία αλλά για µια συγκεκριµένη τιµή της πίεσης.

P

T

ΦΑΣΗ−2

V

T

ΦΑΣΗ−1

ΦΑΣΗ−2

ΦΑΣΗ−1,2

ΦΑΣΗ−1

T

P

T

V

ΦΑΣΗ−1

ΦΑΣΗ−2

2,3

ΦΑΣΗ−3
1,3

ΦΑΣΗ−1

ΦΑΣΗ−2

1,21+2

1+3

2+3

1+2

P = P1

P1P2

ΦΑΣΗ−3
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Καταστάσεις Ισορροπίας ΘΕΩΡΙΑ

Ισορροπία Χηµικών Αντιδράσεων

Χηµικές Αντιδράσεις σε σταθερή πίεση και ϑερµοκρασία - 1
Μια χηµική αντίδραση γράφεται αλγεβρικά ως

Χηµική Εξίσωση: 0 =
∑

J

νJJ, (35)

όπου τα νJ είναι ϑετικοί ακέραιοι που δηλώνουν τη στοιχειοµετρία των προϊόντων της αντίδρασης και αρνητικοί

ακέραιοι για τα αντιδρώντα µόρια.

Η µεταβολή της ελεύθερης ενέργειας κατά την αντίδραση γράφεται

∆rGm =
∑

j

νjµj . (36)

Πράγµατι, από τη στοιχειοµετρία της αντίδρασης συµπεραίνουµε ότι η γραµµοµοριακή σχέση των αντιδρώντων

και των προϊόντων της αντίδρασης πρέπει να ικανοποιεί τις σχέσεις

δnA
νA

=
δnB
νB

=
δnC
νC

= · · · = δξ, (37)

δηλαδή, οι γραµµοµοριακές ποσότητες που αντιδρούν και οι αντίστοιχες γραµµοµοριακές ποσότητες των

προϊόντων είναι ανάλογες µιας σταθερής γραµµοµοριακής ποσότητας δξ µε συντελεστές αναλογίας τις

στοιχειοµετρικές σταθερές νJ . Τα νJ είναι αρνητικοί ακέραιοι για τα αντιδρώντα µόρια και θετικοί ακέραιοι για
τα προϊόντα της αντίδρασης.
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Καταστάσεις Ισορροπίας ΘΕΩΡΙΑ

Ισορροπία Χηµικών Αντιδράσεων

Χηµικές Αντιδράσεις σε σταθερή πίεση και ϑερµοκρασία - 2
Εποµένως, η µεταβολή της ελευθέρας ενέργειας σε µια αντίδραση είναι

∆rG =
∑
j

δnjµj (38)

∆rG =
∑
j

νjδξµj (39)

∆rG/δξ =
∑
j

νjµj (40)

∆rGm = ∆rG/δξ (41)

=
∑
j

νjµj . (42)
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Καταστάσεις Ισορροπίας ΘΕΩΡΙΑ

Ισορροπία Χηµικών Αντιδράσεων

Χηµικές Αντιδράσεις σε σταθερή ϑερµοκρασία
Για ιδανικά αέρια και για ισόθερµες αντιστρεπτές µεταβολές η ελεύθερη ενέργεια ως συνάρτηση

της πίεσης δίνεται από τον τύπο

G(P) = G(P′) + nRT ln(P/P′). (43)

Πράγµατι,
dG(T , P) = −SdT + VdP. (44)

΄Αρα για σταθερή ϑερµοκρασία

G(P) = G(P′) +
∫ P

P′
VdP (45)

= G(P′) +
∫ P

P′

nRT

P
dP (46)

= G(P′) + nRT
∫ P

P′

dP

P
(47)

= G(P′) + nRT ln(P/P′). (48)

Εποµένως, το χηµικό δυναµικό γράφεται, µ = ∂G
∂n ,

µ(P) = µ(P′) + RT ln(P/P′). (49)
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Καταστάσεις Ισορροπίας ΘΕΩΡΙΑ

Ισορροπία Χηµικών Αντιδράσεων

Χηµικές Αντιδράσεις σε σταθερή ϑερµοκρασία - 2
Στην κατάσταση ισορροπίας έχουµε

∆rGm = 0. (50)

Για παράδειγµα, η αντίδραση

aA + bB → pP + rR, (51)

ϐρίσκεται σε κατάσταση ισορροπίας όταν

aµA + bµB = pµP + rµR (52)

∆rGm = pµP + rµR − aµA − bµB (53)

= 0. (54)

Από την εξίσωση

∆rGm(P) =
∑
j

νjµj(P), (55)

παίρνουµε

∆rGm(P) =
∑
j

νjµj(P)

=
∑
j

νj
[
µj(P′) + RT ln(Pj/P′j )

]
= ∆rG′

m + RT lnQ (56)
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Καταστάσεις Ισορροπίας ΘΕΩΡΙΑ

Ισορροπία Χηµικών Αντιδράσεων

Σταθερά Ισορροπίας µιας χηµικής αντίδρασης
Η ελεύθερη ενέργεια αντίδρασης µε τα αντιδρώντα και τα προϊόντα σε πρότυπες συνθήκες

γράφεται

∆rGm = ∆rG
⊖
m + RT lnQ, (57)

όπου το σύµβολο ⊖ σηµαίνει µια πρότυπη κατάσταση αναφοράς και

Q =
∏
j

(
Pj
P⊖

)νj

. (58)

Στην κατάσταση χηµικής ισορροπίας, ∆rGm = 0, ορίζουµε ως σταθερά ισορροπίας K = Q, άρα

∆rG
⊖
m = −RT ln K . (59)

K =
∏
j

(
Pj
P⊖

)νj

∣∣∣∣∣∣
ισορροπία

. (60)

Επίσης

∆rG
⊖
m =

∑
j

νjµ
⊖
j . (61)

∆rG
⊖
m =

∑
j

νj∆fG
⊖
m,j , (62)

όπου η ∆fG
⊖
m,j γραµµοµοριακή Ελεύθερη Ενέργεια σχηµατισµού της ουσίας j .
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Καταστάσεις Ισορροπίας ΘΕΩΡΙΑ

Ισορροπία Χηµικών Αντιδράσεων

ΕΡΩΤΗΣΕΙΣ

1 Σε ένα ϑερµοδυναµικό σύστηµα µε διάφορες χηµικές ενώσεις και σταθερές τη

ϑερµοκρασία και την πίεση ποιές είναι οι πιθανές καταστάσεις ισορροπίας και περιγράψετε

καταστάσεις µη-ισορροπίας.

2 Αποδείξτε το νόµο των ϕάσεων. Πόσοι είναι οι ϐαθµοί ελευθερίας για ένα σύστηµα πέντε

συστατικών µε τρεις ϕάσεις. Ποιές εντατικές µεταβλητές ϑα διαλέγατε ως ανεξάρτητες.

3 Υπολογίστε τη σταθερά ισορροπίας ως συνάρτηση των συγκεντρώσεων αντιδρώντων και

προϊόντων µιας γενικής χηµικής αντίδρασης.
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