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1. Einleitung

Die Physikalische Chemie beschaftigt sich mit der Erfassung und dem Verstandnis chemischer
Eigenschaften und Vorgange mit Hilfe physikalischer und chemischer Methoden und der
Beschreibung an Hand von Modellen.

Typische Vorgehensweise:

Chemische(r) Eigenschaft oder Vorgang

Messung Modellexperiment Modell
Daten
\/ \/
Mathematische Mathematische Mathematische
Beschreibung Beschreibung Beschreibung
Vergleich

Verstandnis




Einteilung der Stoffe

Alle Stoffe

heterogene Mischungen

homogene Mischungen

reine Stoffe

Verbindungen

chemische

&

7

" Reaktionen

Elemente




Erfahrung: Alle Materie besteht aus einzelnen Teilchen, die makroskopischen
Eigenschaften ergeben sich aus der Summe der Eigenschaften der
einzelnen Teilchen.

a) Die kleinsten Teilchen der Elemente sind Atome. Atome bestehen aus einem positiv
geladenen Kern und einer negativ geladenen Elektronenhdille.
Einfachstes Atom = H (Wasserstoff)
o Kernradius r = 1,310 m
Atomradius r = 5310712 m Faktor 40 000
Bsp.: Kreide 1 cm (= Kern) — Abstand zum Elektron ist
Kreide 1 cm * 40000 = 400m

Die Atome unterscheiden sich in der Zahl der positiven Ladungen im Kern — Anordnung im
Periodensystem. Zurzeit kennt man etwa 110 verschiedene Elemente, oberhalb der
Kernladungszahl 83 sind alle Atome instabil, d.h. radioaktiv.

Nomenklatur: ~X X = Elementsymbol
2B Z = Zahl der Protonen im Kern = Ordnungszahl
A = Zahl der Protonen und Neutronen =Massenzahl

b) Die kleinsten Teilchen aller anderen Stoffe sind Molekiile. Molekdle sind Verbindungen aus
Atomen.

Einfachstes Molekil:  H,

Kern — Kernabstand: d = 75 107 m

Bindungsliange zwischen C-Atomen d = 150 -10712m
(alte Einheit: Angstrom, 1A = 1071° m)

Erfahrung: Alle Teilchen (Atome und Molekiile) befinden sich dauernd in Bewegung
(,thermische Bewegung”). Je hoher die Temperatur desto stdarker die
Bewegung.

Alle Stoffe kdnnen in drei verschiedenen Aggregatzustanden vorkommen.
Bei tiefen Temperaturen sind alle Stoffe Festkorper, bei hohen Temperaturen
sind alle Stoffe Gase, bei mittleren Temperaturen sind sie Flissigkeiten.



2. Grundbegriffe

2.1. Systeme

Definition:

der Rest ist die Umgebung.

Der Teil des Universums, der uns interessiert, nennen wir System,

Einteilung der Systeme nach der Wechselwirkung mit der Umgebung:

abgeschlossen
kein Energieaustausch
kein Materieaustausch

geschlossen

Energieaustausch

kein Materieaustausch

offen

Energieaustausch
Materieaustausch

System

A

System

Il

E

System

Beispiel: geschlossene

Beispiel: Kochtopf auf

Beispiel: Lebewesen

Thermoskanne Herd
2.2.S1 Einheiten
Standard International
Einheit: Name: Ubliches Symbol:

Lange m Meter 4
Zeit S Sekunde t
Masse kg Kilogramm m
Stoffmenge mol Mol n
Elektr. Stromstarke A Ampere /
Temperatur K Kelvin T
Lichtstarke Cd Candela 1,
Prafixe:

10° 106 103 103 106 10-°

Giga Mega Kilo milli u mikro nano




Definitionen der Sl-Basiseinheiten

Das Meter: Das Meter ist die Weglange, die Licht im Vakuum innerhalb eines Zeitintervalls von
1/299 792 458 einer Sekunde zurlicklegt (17. CGPM, 1983).

Das Kilogramm: Das Kilogramm ist die Einheit der Masse; es ist gleich der Masse des
internationalen Prototyps des Kilogramms (3. CGPM, 1901).

Die Sekunde: Die Sekunde ist die Dauer von 9 192 631 770 Perioden der Strahlung, die dem
Ubergang zwischen den zwei Hyperfein-Niveaus des Grundzustandes des Cédsium-133-Atoms
entspricht (13. CGPM, 1967).

Das Ampere: Das Ampere ist der konstante elektrische Strom, der, wenn er in zwei parallelen
geraden elektrischen Leitern unendlicher Lange und vernachlassigbarer
Kreisquerschnittsfliche im Abstand von einem Meter im Vakuum aufrechterhalten wird, eine
Kraft von 2 x 1077 Newton pro Meter Lange zwischen diesen Leitern produziert wiirde (9.
CGPM, 1948).

Das Kelvin: Das Kelvin, Einheit der thermodynamischen Temperatur, ist der Bruchteil 1/273.16
der thermodynamischen Temperatur des Tripelpunktes des Wassers
(13. CGPM, 1967).

Das Mol: Das Mol ist die Stoffmenge eines Systems, die ebenso viele Elementareinheiten enthalt
wie Atome in 0,012 Kilogramm von Kohlenstoff-12 sind. Wenn das Mol benutzt wird, miissen
die Elementareinheiten spezifiziert werden. Es konnen Atome, Molekiile, lonen, Elektronen,
und andere Teilchen oder spezifizierte Gruppen solcher Teilchen sein (14. GCPM, 1971).

Beispiele fiir den Gebrauch des Mols

1 mol H, enthilt etwa 6.022 x 1023H, —Molekiile oder 12.044 x 1023H —Atome.
1 mol HgCl hat eine Masse von 236.04 g.

1Tmol Hg,Cl, hat eine Masse von 472.08 g.

1 mol Hg5" hat eine Masse von 401.18 g und eine Ladung von 192.97 kC.

1 mol Fe( ¢, S hat eine Masse von 82.88 g.

1 mol e™ hat eine Masse von 548.60 pg und eine Ladung von -96.49 kC.

1 mol Photonen, deren Frequenz 5 x 10* Hz ist, hat etwa 199.5 kJ Energie.

Die Candela: Die Candela ist die Lichtstarke in einer gegebenen Richtung, die eine Lichtquelle
mit monochromatischer Strahlung der Frequenz 540 x 1012 Hertz emittiert und die eine
Strahlungsintensitat in dieser Richtung von (1/683) Watt pro Steradian hat (16.CGPM, 1979).



2.3. Stoffmenge

Bei der Aufstellung chemischer Reaktionsgleichungen arbeitet man mit den Teilchenzahlen der
beteiligten Stoffe. Die Ublichen Stoffmengen, mit denen man umgeht, enthalten eine sehr
grof3e Zahl von Molekiilen oder Atomen. Man flhrt daher eine Abkilirzung fiir eine groRe
Teilchenzahl ein.

Def.: 1 Mol ist die Zahl von Teilchen in 12 g des Kohlenstoffisotops 12C
Die Teilchenzahl wird experimentell bestimmt. Man findet: 1Mol = 6 x 10?3 Teilchen. Diese
Gro3e nennt man die Avogadrokonstante, Ny, (friiher Loschmidtzahl N;).

N, =6-10%3 mol™?!

Eigentlich hat N, die Einheit ,Teilchen pro mol“, das Wort ,Teilchen” wird aber weggelassen.

Aus der Definition und dem experimentellen Wert von N, ergibt sich sofort die Masse eines
Kohlenstoff-Atoms.

m (12C — Atom) - Ny = Masse von 1 mol 2C — Atomen = Molmasse
m (126) - NA = M(C)

Man nennt M(C) die molare Masse oder Molmasse des Kohlenstoffs (der Ausdruck

Molekulargewicht ist veraltet und wird nicht mehr verwendet). Auf Grund unserer Definition
oben gilt:

Definition: M(C) =12 g-mol?!
Damit kénnen wir jetzt die Masse eines 12C-Atoms ausrechnen:

M)  12g-mel—
N,  6x1023 mel=%

m(1?C) = =2-107%3¢g

Haufig verwendet man die sog. atomare Masseneinheit (m,,)

. 1 .
Definition: 1my, = > Masse eines 12¢ — Atoms

_ 1 12
=5m(0)

Gleichung fiir m(12C) einsetzen:
1 M(C) _12gmol™?  1gmol?
12 No  12:Ng _ 61023 mol-1

1m, =1,66-10"%*g=1Da

1m, =

In der Biochemie nennt man diese Gré8e ‘Dalton’ 1 m,, = 1Da



Im Periodensystem werden die sog. relativen Molmassen angegeben

__ m(Atom) Masse des Atoms

" m,  Masseder Masseneinheit
_ m(Atom) Ny Molmasse des Atoms B M(Atom) B
O omy N, Molmasse der Masseneinheit M(Masseneinheit)

— gleicher Zahlenwert wie die Molmasse aber ohne Einheit.

Ublicherweise rechnet man in der Chemie nicht mit Teilchenzahlen, sondern mit Stoffmengen
(Molzahlen).

Zahl der Teilchen

Definition: Stoffmenge = Zahl der Tellchen pro Mol
N; . .
n; =— i= Stoffindex
Na

Die Masse einer Substanz, m; ist proportional der Zahl der Teilchen, N;, d.h.
m; = m; - (1 Teilchen) - N;

Entsprechend gilt fiir die Molmasse Dividieren
M; = m; - (1 Teilchen) - N4

% = % =mn; Berechnung der Stoffmenge (Molzahl)

2.4. Konzentrationsangaben

Wenn man Stoffgemische hat, kann man deren Zusammensetzung auf unterschiedliche Art
und Weise angeben:

Massenanteil W, = m; m;
Massenbruch " Ym;  m(gesamt)
Volumenanteil b = Vi _ Vi
Volumenbruch YV, V(gesamt)

nj

Stoffmengenanteil (Molenbruch): | x; = S

Yx; =1, n; = Molzahl




Anteile werden haufig auch angegeben in %, %o, ppm, ppb, ppt.
In Zehnerpotenzen ausgedriickt bedeutet dies: 1072 1073 107% 107° 10712

Massenkonzentration: Y; = —L
V(gesamt)
Stoffmengenkonzentration " _ Molzahl
(kurz: Konzentration) - n; = Motza
Einheit: mol m~3 oder mol dm~3 V = Volumen der Lésung (Lésungsmittel und
geloster Stoff)
= X Vmi
Vin,i= Molvolumen des Stoffes i
; : _ mol
Abkurzung: ,Molar M = 5
Molalitit: m = n’;— n; = Molzahl
L
m; = Masse Losungsmittel
Einheit: mol kg™?
Abkurzung: ,Molal” M* = T{—?
Dichte:
Masse m Molmasse M
P=5 7 —— =7 =

Volumen V _ Molvolumen V,,

Das Molvolumen, 1;,,, ist das Volumen von einem Mol Teilchen

Bsp. : Molvolumen von Fe
Molmasse M  5585gmol™? _
Molvolumen = ———, V,, = —= g—_ = 7,1 cm3®mol ™!
Dichte p 7,87 gcm™1
Bsp.: Volumen eines Atoms (Fe)

Molvolumen = Volumen eines Teilchens - Avogadrokonstante

Viw = V(1 Teilchen) - Ny

, V., 7,1cm3mol™? s 3
V(1 Teilchen) = N.oF 102 mol I = 1,18 - 10 cm
A




Bei kugelformigen Teilchen ist das Volumen V = %nr3

3’1/ \/11810 23 cm3 3_1,4_10_8
41T

2.5. Temperaturmessung

(Radius eines Eisenatoms)

a) Messverfahren:  ErfahrungV = f(9) mit 9 = Temperatur v )
wennp = const 100 1
| V=A.r0
b) Kalibrierung = Definition von Fixpunkten: .
1) Siedepunkt H.O beip = 1.013.105 Pa =100°C B ILénye =/
2) Schmelzpunkt H,Obeip = 1.013.105Pa= 0C—m80n0o A
0 Fliche = A
9=V =V, 19:V_V0
100 = Vygy — Vi } Dividieren 100 ~ Vygy — Vo

Temperaturskala:
9= 1000
VlOO - VO

Die Gro3e V,y9 — V, ist fiir jeden Stoff, den man im Thermometer
einsetzt, verschieden. Umgeformt ergibt sich:

A .
Vigof-=-===mmmmmmmmmee 4
100V 100V, e
(Vioo — Vo) (Vieo — Vo) e
-
V 4
Man findet experimentell, dass fir alle idealen Gase gilt: P Cetsiusekal
P ERER 1008 /°C >
1OOV0 273 15 - ; Kelvinskala
. —— , 0 273,15 373,15 T/K d
(V100 — Vo)

Setzen wir dies in Gleichung ein, ergibt sich

100V

V= Vioo —Vo
(V100 — Vo)

100

9+273,15=T = oder

Man nennt T die absolute Temperatur, gemessen in Kelvin, K. Die Einteilung der Kelvinskala ist
die Gleiche wie bei der Celsiusskala, der Zahlenwert des Schmelzpunktes des Eises ist jetzt aber
273,15 K, Vorteil: die absolute Skala ist unabhangig vom Stoff.



2.6. Energieaustausch System - Umgebung

Geschlossene und offene Systeme konnen mit der Umgebung Energie austauschen in Form

von Arbeit W und Wérme Q.
2.6.1. Arbeit

Definition der Arbeit:  Arbeit = Kraft - Weg

Wir betrachten im Folgenden nur den Fall, dass Kraft und Weg, s, die gleiche Richtung haben.

Dann gilt:

dW =F -ds oderintegriert W =F-s

Die Kraft ist gleich

F=m-a (F force; a, acceleration)
__ d(mw)
Toadt .
Mit der Definition der Beschleunigung a = d—': und der Definition
2
der Geschwindigkeit v = % ergibtsich F = m% %
Setzt man in diese Gleichung die SI-Einheiten ein,

ergibt sich fur die Einheit der Kraft 1 kgm s~ = 1N = 1 Newton

(mv = Impuls)

Anschaulich: Ein Newton ist die Kraft, mit der eine Tafel
Schokolade (100 g) von der Erde angezogen wird
(g = Erdbeschleunigung = 9,81 ms?).

F=m-g=0,1kg- 9,81 m/s? = 0,981kg - m/s? ~ 1IN

Mit der Einheit der Kraft ergibt sich fiir die Einheit der Arbeit

W=F-s
def.

[TNm=1kgms? m=Tkgm?s? = 1]] J=Joule

Einheiten:
m: Masse, [kg]
s: Weg, [m]
t Zeit, [s]
. Geschwindigkeit
_ds m
V=W [?}
a Beschleunigung
_dv_&s [m
At dt? |2
F Kraft F=a-m
m
BN
N = Newton

Boden auf den Tisch (1 m Hohe) zu heben.

Anschaulich: Ein Joule ist die Arbeit, die man braucht, um eine Tafel Schokolade vom

W=0,Tkg 98Tm s21Tm=098Tkgm?s?~TNm=~1)

Arbeit, die dem System zugefiihrt wird, ist positiv.
Arbeit, die vom System geleistet wird, ist negativ.

Definition:

10




2.6.2. Volumenarbeit:

Ein Korper mit dem Volumen V; wird durch eine Kraft, F, auf das Volumen V, komprimiert
(Luftpumpe).

Stemnel F =n- A A =Flache

S 2 4>
Wyor = fslz Fds

o - ’V’ Der Druck ist definiert als:
52 Vs __ Kraft _F _
Druck = rane’ P =71 > F=p-A
L
v

Das Volumen des Korpers ist gegeben durchV = A-s bzw.dV = A-ds (wenn A = konstant).

Wir ersetzen also in der Gleichung fiir die Arbeit ds = %dV und F =pA

und erhalten: W, = f:lzp A -%dV

Transformation der Integrationsgrenzen: bei s, haben wir das
Volumen V,, bei s, haben wir das Volumen V,

V;
Wyor = _fvlz pdV

Vorzeichen: Wenn man dem System Arbeit zufiihrt
(zusammendriickt) wird dV negativ — W,,, negativ. Zugefiihrte

Arbeit soll aber immer positiv gerechnet werden, daher wird in
die Gleichung ein negatives Vorzeichen eingefligt.
Integration:

a) p = konstant

VZ VZ
Wyor = _f pdV,— W, = —le = _p(VZ - Vl)
2 v,

Einheiten
_ Kraft [N _p ]
P= Flache lm2 a
Pa = Pascal

Luftdruck auf Meereshohe ist

po= 101325 Pa

Dieser Druck hiel3 friher

1atm=101325Pa

Da die Druckeinheit Pa sehr

klein ist, verwendet man

haufig

10°Pa =1 bar

10%Pa = Tmbar
=1 hPa =1 hekto Pascal

(bei der Wettervorhersage)

und

b) p = variabel (p = %),n = konstant,T = konstant
V2 V2dy V2 V2
Wyor = —f pdV = —nRTj — =-—nRTInV | = —nRT(InV, —InV;) = —nRT In—
V- V- V Vl
1 1 V1

Einheiten:[l Pam3 = 1%m3 =1Nm=1 ]]

11




2.6.3. Elektrische Arbeit

Die elektrische Arbeit ist
W, = Q U = Ladung - Spannung

Diese Gleichung kann man auch mit Hilfe der elektrischen Stromstarke | ausdriicken:

Einheiten:
I = Q = Ladu.ng, Q=1It U =¢, - ¢, = Spannung, Volt, V
t Zett ¢ = elektrisches Potential, Volt, V
I = Stromstarke, Ampere, A
Damit ergibt sich fiir die Arbeit t = Zeit, Sekunde,s

Q = Ladung, Coulomb, C

W, = U It = Spannung - Stromstarke - Zeit
[1V -1A-1s = 1VAs = 1Ws = 1]]

1W=1V-14, W =Watt
Beispiel: 1C=1As= 1Coulomb

Eine Glihbirne leuchtet bei einer Spannung von 220 V und einer Stromstarke von 0,45 A eine
Zeit von 5 Stunden. Wie groB ist die elektrische Arbeit?

(U=220V,1=0,45A, t=5h) [1'h =60 min =36005]

Wy =220V -045A-5h =495 Wh =220V -0,45A4-5-3600s = 1,78 - 10° VAs
=1,78-10°Ws

Vom Elektrizitatswerk wird eine Spannung von 220 V geliefert, der Stromzahler im Haus misst
die geflossene Ladung Q = [ t. Daraus wird die gelieferte elektrische Arbeit berechnet. Da die
Einheit 1] = 1 Ws sehr klein ist, verwendet man die Einheit Wh oder tiblicherweise kWh.
Die elektrische Arbeit, die geleistet wird, wird vom Elektrizitatswerk in Rechnung gestellt

1k Wh = 103 Wh = 103 - 3600 Ws = 3,6 - 10°].
Der Preis fur 1 kWh elektrische Arbeit ist etwa 0,20 Euro.

Haufig wird auch der Begriff Leistung verwendet:

Leist _ Energie P dE Einheit:
ST e o de JsT o =1W
Die Energie kann hier als Arbeit (W) oder als Warme (Q) w = Watt
auftauchen und man erhilt:
, , dw
Arbeitsleistung: P = —
dt
i} , dQ
Warmeleistung: P = dt

12



Beispiel: Wir betrachten die Leistung eines Menschen:

Grundumsatzleistung, d.h. der Energieverbrauch pro Zeit im Ruhezustand ist etwa 70 W.

Bei Arbeitsleistung wird der Energieverbrauch pro Zeit etwa verdoppelt, d.h. er liegt bei etwa

140 W. Die nach aullen abgegebene Dauerleistung eines Menschen ist also etwa 70 W.

Arbeitet ein Mensch 8 h, so erhdlt man fir die Arbeit an einem Tag:
W=P-t=70W-8h=560Wh = 0,56k Wh

Die Kosten elektrischer Arbeit betragen: 1 kWh = €0,20.
Daraus folgt, dass der Energiewert der Arbeit eines Menschen pro Tag ca. 10 Cent betragt.

2.7. Arbeit, kinetische Energie, potentielle Energie und innere Energie

Durch Zufuhr von Arbeit kdnnen wir die Energie eines Systems erhohen. Dabei ergeben sich
unterschiedliche Effekte:

Energie = im System gespeicherte Arbeit (/Warme)
1. Arbeiten, die eine Beschleunigung des Systems hervorrufen

diW = mvdv
W= %mv2 = Epin

erhohen die Bewegungsenergie (= kinetische Energie) des Systems.

2. Arbeiten gegen Krafte, die nur eine Funktion des Ortes sind (konservative Kréfte, z.B.
Schwerkraft) und eine Anderung der Lage des Systems hervorrufen

w = ['Fds
2 3 -
EpOt = — fl F dS

erhohen die potentielle Energie des Systems. (Minuszeichen driickt aus, dass Arbeit gegen
die Kraft F verrichtet wird.
Beispiel: Anheben gegen Erdanziehung: E,,,; = mgh

3. Arbeiten, die eine Erwdarmung und/oder Verformung des Systems hervorrufen

dw = dUu

U =Innere Energie
W =AU

(ohne dass die Lage und/oder Geschwindigkeit des Systems verandert wird), erhéhen die
Innere Energie des Systems.

2.8. Warme und Warmekapazitat

Bringt man einen heil3en Korper mit einem kélteren in Kontakt, so erwdrmt sich der eine und
der andere kihlt sich ab. Es flieBt Energie (Warme) vom heiBeren zum kalteren Korper. Man

13



beobachtet eine Temperaturerniedrigung des hei3en Korpers, eine Temperaturerhohung des
kalten Korpers. Die Temperaturerhohung dT ist proportional zur zugefiihrten Warme.

dQ = CdT C= Proportionalitatsfaktor
=‘'Warmekapazitat’ Einheit [JK']
=g
Tdr

Ist die Warmekapazitat konstant, lasst sich die Gleichung einfach integrieren:
fOQ dQ = CfTle dT darausfolgt Q = C(T, — T,) = CAT

Die Warmekapazitat ist proportional zur Stoffmenge (wird gemessen als Masse m oder als
Molzahl n). Man erhalt:

c= % 'spezifische' Warmekapazitat [JK kg™1]
c= % "molare’ Wiarmekapazitit [JK 1mol™1]
Man definiert: Die dem System zugefiihrte Warmemenge ist positiv

Die vom System abgefiihrte Warmemenge ist negativ.

Warmeaustausch (Warmebilanz)

Ein Korper A mit Temperatur T; wird mit einem Korper B der Temperatur T, in Kontakt
gebracht. Wie grof3 ist die Endtemperatur T;? Wie grol3 ist die geflossene Warme?

Abgeschlo§senes A B Anfangszustand
System: kein
Warmeaustausch mit T, T,>T, T,
der Umgebung C, .
J

A B

Ts Ts Endzustand

Ca G

Warme flielit von A nach B bis sich eine gemeinsame Endtemperatur eingestellt hat
(‘thermisches Gleichgewicht’). Da nach aul3en keine Warme abgegeben wird, muss die von A
abgegebene Warme gleich der von B aufgenommenen sein, d.h.

Qs+0Q05=0 alsoist Q4 = —Qp
mit Qq = C4(T; — T1) und Qp = C(T5 —T)
Eingesetzt und aufgeldst nach der Endtemperatur T; ergibt sich:
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_ CpT1+CBT, _ mycaTi+mpcgT,

T3

Cp+Cp mycCap+mpcCp

2.9. Chemische Reaktionsgleichungen

Chemische Reaktionsgleichungen geben an, welche Stoffe bei der Reaktion reagieren.
Allgemein: Edukte — Produkte

Beispiel: Reaktion von Na mit Wasser
Na + H,0 — NaOH + H,

Bei allen chemischen Reaktionen gilt die Erhaltung der Zahl der Atome und der
Gesamtmasse, d.h. die obige Gleichung ist erst dann richtig, wenn auf beiden Seiten gleich
viele Na, H und O Atome stehen, d.h.

2Na+2H,0 - 2NaOH + H,

Zusatzlich gibt man noch an, in welchem Zustand sich die reagierenden Substanzen
befinden:
f=fest (solid), fl="flussig (liquid), g = gas (gaseous), ag = aqueous (wassrige Losung).

Also lautet die korrekte Gleichung:
2 Na(f) + 2 H,0(f1l) — 2 NaOH(aq) + H,(g)

Dies bedeutet, dass 2 Atome Na im festen Zustand mit 2 Molekillen Wasser (fllssiger
Zustand) zu 2 Molekilen Natriumhydroxid (geloster Zustand) und einem Molekiil
Wasserstoff (gasformiger Zustand) reagieren. Man kann die Reaktionsgleichung mit einem
beliebigen Faktor multiplizieren, sie ist dann immer noch korrekt. Multipliziert man mit der
Avogadro-Konstante N4, so andert sich an der Schreibweise nichts, die Interpretation ist
jetzt: 2 mol Na reagieren mit 2 mol H,0 zu 2 mol NaOH und 1 mol H, Mit Hilfe der
Zusammenhange in Kap. 2.3 kdnnen wir mit Hilfe der chemischen Reaktionsgleichungen
und den bekannten Molmassen der beteiligten Stoffe die Massen jedes beliebigen
Reaktionsteilnehmers berechnen

Bei Ablauf einer chemischen Reaktion verandern sich die Mengen der Edukte und Produkte.
Diese Anderungen der einzelnen Stoffe (nicht deren Absolutwerte!) sind tiber die chemische
Reaktionsgleichung miteinander gekoppelt, d.h. man muss eigentlich nur die Anderung
eines Stoffes kennen, dann kam man die Anderung aller anderen berechnen. Fiir solche
Berechnungen kann man die ,Reaktionsvariable” verwenden.

Wir betrachten ein System, das aus einer Phase besteht, in dem ein Gemisch verschiedener
Stoffe vorhanden ist, zwischen denen eine chemische Reaktion ablauft.

Reaktion: v4A+vgB Sv:.C+vpD
positiv flr Produkte

stochiometrische Koeffizienter (v (griech.) gesprochen: ni)
negativ fur Edukte

Vi

i Index fir Stoff
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Berechnung der Zusammensetzung eines Gemisch bei Ablauf einer chemischen
Reaktion mit der Reaktionsvariablen (¢ = griechischer Buchstabe, gesprochen: ksi).

Definition der Reaktionsvariablen: dé = ﬂ (= Reaktionslaufzahl)
(i =Index fiir Stoff, vi stéchiometrischer Koleffizient) § =0 Reaktionsvariable am Anfang
¢ hangt nicht vom Stoff i ab der Reaktion
n, (Anfang) Molzahl von Stoffiam

Integrierte Form: Anfang der Reaktion
ffdf _ (™ %,f _ni —ni(Anfang) n.(E) Molzahl am Ende der Reaktion

0 ny(a) Vi Vi & Reaktionsvariable am Ende der

Reaktion
oder n; = ni(Anfang) +vi§ N,  Molzahl zu einer
Integrieren wir bis zum Ende der Reaktion, erhalten wir beliebigen Zeit der Reaktion
£ = n;(Ende) — n;(Anfang)
Vi

Die Reaktionsvariable wird zu Beginn der Reaktion willkirlich auf Null gesetzt. Fiir einen Stoff
der Reaktion muss n;(Anfang) und n; oder n; (Ende) bei der Reaktion bekannt sein, fir die
anderen genlgt die Angabe der n;(Anfang).

Beispiel: Verbrennung von Propan mit Luft.

0,02 mol Propan werden mit Luft vollstaindig verbrannt. Die Luft enthdlt zu Beginn der
Reaktion 0,6 mol O, (Luft: xo, = 0,2, xy, = 0,8). Berechnung der Zusammensetzung des
Gemisches nach der vollstandigen Verbrennung des Propans:

1. Schritt:
Reaktionsgleichung mit korrekten stochiometrischen Koeffizienten

CsHg + 50, — 3CO, + 4H,0

2. Schritt:

Berechnung der Reaktionslaufzahl aus einer gegebenen Molzahlanderung: Propan ist
gegeben

(n(Anfang) = 0,02 mol, n(Ende) = 0 weil vollstandig verbrannt):

d n(Propan —0,02 mol
aé = (Propan)

= = 0,02 |
v(Propan) -1 mo

oder integrierte Gleichung:

_ nPropan(Ende) - nPropan(Anfang) _ (0 —0,02)mol

¢ = 0,02 mol

Vpropan -1

3. Schritt:
Berechnung der Zusammensetzung des Reaktionsgemisches nach Ablauf der Reaktion.
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Die Reaktionsvariable ist d¢ = 0,02 mol, dn; = v;d¢

1) dnpropan = —0,02 mol
2) dnoZ = vozdf = —5-0,02 mol = —0,1 mol
3) dnco, = v¢o,dé = +3-0,02 mol = 0,06 mol
4) dny,o = vy,0dé = +4- 0,02 mol = 0,08 mol
5) dny, =0 (nimmt nicht an Reaktion teil)
StOff C3H3 Oz COz Hzo Nz
Anfang Zusammensetzung des
Gemisches zu Beginn der
n; (A)/mol 002 | 06 0 0 2,4 |Reaktion. Diese Werte sind alle
gegeben.
Anderung Anderung bei der
dn /mol 006 | 008 | o Reaktion, berechnet aus
' -002-01 0, ' ¢ und Stochiometrie
Ende
Zusammensetzung des
ni (E)/ mol 0 0,5 | 0,06 | 0,08 | 2,4 Gemisches am Ende der
Reaktion
4. Schritt:

Berechnung der Massen

M(C3Hg) = 44 gmol™1,M(0,) = 32 gmol™!, M(H,0) = 18 gmol™!, M(N,) = 28 gmol™?

. m
Allgemein: n; =— - m; =n;M;

4

Anfang:

m(C3Hg) = 0,02 mol- 44 gmol™! = 0,88 ¢g

m(0,) = 0,6 mol-32gmol™t =19,2¢g

m(CO,) =0, m(H,0) =0; m(N,) =2,4mol-28gmol 1 =672g

Analog wird die Berechnung der Massen am Ende der Reaktion durchgefiihrt.
5. Schritt

Eventuell Umrechnung in Konzentrationsangaben
z.B. Stoffmengenanteile:
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(0)_71(02) 0,5 mol 0,5_0164
) =5 T 05+ 0,06 + 0,08 + 2,4)mol 3,04

Die GroB3e Y}; n; kann zu Reaktionsbeginn und am Ende verschieden sein.

2.10. Aggregatzustande, fliissige und feste Stoffe, Phasen

Bringt man 2 Teilchen (Atome oder Molekiile) aus groBer Entfernung immer naher und
betrachtet ihre potentielle Energie, so sieht das folgendermal3en aus:

L;g A

© ro = Gleichgewichts- - Ublicherweise setzt man die Energie bei

%D abstand >, go=0

E - Ndhert man Teilchen an, so ziehen sie

% sich gegenseitig an, gyt Nimmt ab

goOF -t ——~—f - - === - Bei einem Abstand r, erreicht .0t einen
IBmdungwnerbw Minimalwert — Gleichgewichtsabstand

- — — - _ - Beikleinen Abstanden stof3en die

Abstand r Teilchen sich ab, g,oc Nimmt stark zu.

Es gibt dementsprechend zwei Krafte, die die potentielle Energie von zwei wechselwirkenden
Teilchen beeinflussen:

1) Zwischenmolekulare AbstoBungskraft

Kraft mit relativ kurzer Reichweite im Vergleich zum Molekildurchmesser. Die
AbstoBungskraft tritt erst dann signifikant in Erscheinung, wenn sich die Molekiile fast
berihren.

2) Zwischenmolekulare Anziehungskraft

Kraft mit relativ groBer Reichweite im Vergleich zum Molekildurchmesser. Die
Anziehungskraft tritt bei Abstanden mittlerer Lange (einige Molekiildurchmesser) signifikant
in Erscheinung; bei gro3er zwischenmolekularer Entfernung spielt sie allerdings keine Rolle
mehr.

Diesen Typ von Kurve beobachtet man eigentlich immer, sowohl wenn die Teilchen eine
Bindung eingehen (z.B. HCl, H,) als auch bei ganz schwacher WW (z.B. He---He). Es
unterscheiden sich jeweils die Abstandsabhadngigkeiten von g, (hangt von der jeweiligen
Kraft ab) und die GréBBe der Bindungsenergie. Wenn die Bindungsenergie nach auflen
abgegeben werden kann, kommt es zur chemischen Bindung oder Aggregation (d.h. Bildung
der flissigen oder festen Phase). Umgekehrt kann jeder Stoff durch Zufuhr von thermischer
Energie in den fllssigen bzw. gasférmigen Zustand Uberflihrt werden. Dann ist &mhem >> €
(Wechselwirkung).
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Die Materie kann in drei verschiedenen Aggregatzustanden vorkommen: Fest, flussig,
gasformig. Die Unterschiede sind auf die verschiedenen Wechselwirkungsenergien zurlick
zufiihren.

Temperatur
>
T=1K, T=300K T=10°K T>10°
£=138-10%) | £=416-10" £=138.107) | €>138:107
Festkorper Fliissigkeit Gas Plasma
Atome und Atome und Molekul | Atome und Alle Molekiile sind in Atome
Molekil bertihren | beriihren sich, Molekiil sind weit | dissoziiert, Atome sind in lonen
sich, sitzen auf bewegen sich von voneinander und Elektronen dissoziiert. Die
festen Platzen Ort zu Ort entfernt einzelnen Teilchen haben grof3e
Abstdnde voneinander. Sonne hat
die Dichte eines Gases.
Starke Mittlere Geringe (keine)
Wechselwirkung | Wechselwirkung der | Wechselwirkung
der Teilchen Teilchen der Teilchen

Ob sich Teilchen im festen, fllissigen oder gasformigen Zustand befinden, hangt nicht nur
von der GréBBe der Wechselwirkungsenergie, sondern auch von der thermischen Energie der

Teilchen ab. Die thermische Energie eines Teilchens kann man abschétzen nach €, = KgT.

Dies gilt sowohl fiir isolierte Atome (z.B. in Gas) als auch fiir Atome in Molekiilen und in
Festkorpern.

Es gilt bei konstanter Masse bzw. Stoffmenge (geschlossene Systeme) fiir das Volumen eines
Stoffes:

V=f®T)

Fur die Anderung des Volumens ergibt sich:

dV_(av> d +(av> dr
~\ap/). P \or),

Fihren wir eine Anderung durch, bei der das Volumen konstant bleibt (z.B. erst
VolumenvergréBBerung durch T-Erhéhung, dann Volumenverminderung durch
p-Erhéhung) so ergibt sich:

dVv =0

Daraus erhalten wir schlieRlich:
ov

<ap> 3 (W)p

T/, (a_V)
dp T
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Man definiert: Ausdehnungskoeffizient: a = £} (6—V)
Vo \oT/

Kompressibilitat: K=—— (ZZ) Kk = Kappa

Spannungskoeffizient: g = - (Z?)
0

Nach unserer obigen Gleichung erhadlt man zwischen diesen Koeffizienten die Beziehung:

a
PoB = X
Diese Definitionen und Gleichungen gelten fiir Gase, Flissigkeiten und Festkorper. Fiir
Flussigkeiten und Festkorper sind die Ausdehnungskoeffizienten und Kompressibilitaten sehr
viel kleiner als fir Gase und sie sind in erster Naherung konstant. Man kann dann einfach
integrieren und erhalt dann:

aV
V0 aT & 0
Vo AT
Konstanten

(das muss aber experimentell fiir jeden Stoff gepriift werden!)

"

14
K= - Vo aP j =_KV0fdp_>V=V0_KV0(p_po)
4 Po Ap

Beispiele:
T-Abhangigkeit des Molvolumens von Wasser; p-Abhangigkeit des Molvolumens von Wasser

Volumen A | Hierist a nicht konstant. Volumen A
Vin Andert sogar Vorzeichen! Vin
cm3mol-1 18,5 —+ a(H20,298 K) =2 - 104 K" P cm3mol~1
18 —
18
N rav
(5) >0
dv
N (=
(&) <0 (@) <o
17T P
175 L : > : _—
0 4 20 50 0 500 1000
Temperatur / °C Druck / bar
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Hat man Gemische aus verschiedenen Stoffen, so konnen im festen und fllissigen Zustand
nebeneinander mehrere verschiedene Phasen auftreten.

Definition:

Eine Phase ist ein physikalisch und chemisch homogener Bereich
eines Systems, der von einem anderen Bereich durch eine Grenze
(Phasengrenze) getrennt ist. (Dies entspricht der diskontinuierlichen
Anderung einer oder mehrerer intensiver Eigenschaften).
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3. ldeale Gase

3.1. Experimentelle Befunde liber Gase

Allgemein beobachtet man, dass das Volumen V, eines Stoffes abhangt von der Stoffmenge
n, dem Druck p, und der Temperatur T, d.h.. es gibt einen Zusammenhang

V=f(mnpT)

wobei f eine Funktion ist, die wir im Folgenden experimentell bestimmen wollen.

Kraft F
Flache

Temperatur Zur Messung benutzen wir einen

Zylinder, der mit einem
reibungsfrei beweglichen, aber
dicht  schlieBenden  Stempel
versehen ist. Im Zylinder befindet
sich das Gas, der Stempel kann
mit verschiedenen Gewichten
belastet werden und (bt dann
einen genau bekannten Druck
F

Thermometer

Zylinder mit Gas
Pa = "
aus.
(Index a: Druck von auf3en)

Thermostat mit Wasserftillung

Das Volumen kann an der Graduierung des Zylinders abgelesen werden. Die Temperatur wird
mit einem Thermostaten konstant gehalten und mit einem Thermometer gemessen (wenn
man dem Gas Arbeit zufthrt W = F - s), erwdarmt es sich. Diese Warme wird an den
Thermostaten abgefiihrt und dieser ist so grol3, dass er sich praktisch nicht erwarmt.)
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= <

= <

1. Experiment

p = konst
T=konst

3. Experiment

p

bar

Y

1. Experiment:

Wir halten p und T konstant und
andern die Stoffmenge n.

Beobachtung: Erhéhen wir n, so

erhoht sich V (V ist proportional zu n).

Mathematische Formulierung:

V=nf(T)

1 2 n
mol
2. Experiment 2. Experiment:
Wir halten n und p konstant und
andern die Temperatur T.
: conet Beobachtung: Erhéhen wir T, so
H n =kons . . . .
: b = konst erhoht sich V (V ist proportional zu T).
Mathematische Formulierung:
§ V=T f(np)
273 g
T
K

3. Experiment:

Wir halten n und T konstant und
andern den Druck p.

Beobachtung: Erhéhen wir p, so
verringert sich IV (V ist umgekehrt
proportional zu p).

Mathematische Formulierung:

V—lf(nT)
=S

Fligen wir die drei Gleichungen zusammen, ergibt sich:

nT
V = — konst
p



Die Konstante kann aus einem Satz (V,n,T,p) zusammengehérenden Daten bestimmt
werden.

v
konst = 2=
nT

_ 101325Pa-22,4dm® [Pa-dm® Nm™?-(10"'m)’

=10"3 -1-1
273,15 K- 1 mol K - mol - K mol-1 = 10"°Nm mol K

= 8,314 N m mol 1K1 )
Normalbedingungen:

= 8,314 ] mol"*K~! = R = ‘allgemeine Gaskonstante’ po = 101325Pa

n =1 mol

T =273,15K
V =22,4dm3
(1L=1dm?3)

Da man fir jedes Gas die gleiche Konstante erhdlt, nennt man sie die allgemeine
Gaskonstante, R. Damit ergibt sich schlieBlich als Endgleichung

pV = nRT

Man nennt Gase, deren Verhalten sich mit dieser Gleichung exakt beschreiben lasst, ‘ideale
Gase’, entsprechend ist dies die ‘ideale Gasgleichung'.

(Gase, deren Verhalten sich nur angendhert damit beschreiben lasst, hei3en ‘reale Gase’).
Manchmal benutzt man auch das Molvolumen in der idealen Gasgleichung. Mit

Vi == erhalt man dann pV,, = RT
3.2. Kinetische Gastheorie (Modell)

Annahmen: 1) Gas besteht aus einzelnen Teilchen (Atome oder Molekiile)

)
2) Eigenvolumen der Teilchen << gegen Gefal3dimension
3) Teilchen in ungeordneter Bewegung

)

4) Teilchen verhalten sich wie starre Kugeln, d.h. sie Giben keine anziehenden
oder abstoBenden Wechselwirkungen aufeinander aus.

5) Energie- und Impulserhaltungssatz gilt fiir StoBe der Teilchen untereinander
und mit der Wand (elastische StoRe).

6) Druck ist sehr klein (p — 0)
7) Alle Teilchen haben die gleiche mittlere Geschwindigkeit .

Berechnung des Druckes durch die StoBe der Teilchen auf die Wand nach diesem
Modell
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1) Aus der Mechanik: p = g —

Kraft

Flache

dv _ d(mv)
dt ~ dt
muv ist der Impuls eines Teilchens.

F=m-a=m

2) Die Kraft auf die Wand lasst sich also errechnen nach

Kraft = M - Zahl der auftref fenden Teilchen

q Zeit
F=4. 7

dt

3) Berechnung Impulsanderung:

! Flache A

Y

dx=v,dt
Ein Teilchen fliegt mit dem Impuls mv, auf die Wand zu, wird reflektiert (dabei dreht sich
das Vorzeichen der Geschwindigkeit um) und fliegt mit dem Impuls —mv, davon.
Impulsanderung des Teilchens ist:

Impuls(nachher) — Impuls(vorher) = —mv, — mv, = —2mv,

Der auf die Wand Uibertragene Impuls ist wegen der Impulserhaltung genau so grol3, aber
hat das umgekehrte Vorzeichen, d.h. d(mv) = 2 mv,.

Berechnung der Zahl der auftreffenden Teilchen.

Im Behalter sind % Teilchen pro Volumen enthalten. Zu jedem Zeitpunkt bewegt sich die

Halfte in positiver, die andere Halfte in negativer x-Richtung, d.h. % % Teilchen bewegen

sich auf die Flache A zu.
Wie viele treffen in der Zeit dt auf?

Die Teilchen haben die mittlere Geschwindigkeit v, = 3—’;. Daraus folgt: Alle Teilchen, die
naher als dx = v, dt entfernt sind, treffen in dt auf, alle Teilchen, die weiter als dx = v, dt

entfernt sind, treffen nicht auf.

— Zahl der auftreffenden Teilchen: 7 =

N |
<=
XI
Q.
~
=~
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5) Gesamtgleichung:

d(mv) _2mu, 1N _

Kraft =F=—¢ a2V

und fur den Druck erhalten wir:
F
Z = p = — mvy

Wie hangt die Geschwindigkeit in x-Richtung (v,) mit der Gesamtgeschwindigkeit v
zusammen?

Alle Geschwindigkeitskomponenten sind gleich groB, d.h. v = v = v7

v:=vi+vy + 07
1
=3vZ - v,?=§v2

Im Folgenden betrachten wir die sog. ,mittlere quadratische Geschwindigkeit”, v2, d.h. erst
quadrieren, dann mitteln. Es ergibt sich dann

pV = %Nmﬁ

Umrechnung von Teilchenzahlen auf Molzahlen: Setzen wir die Definition der
Stoffmenge (Molzahl) n = Ni ein, erhalten wir als Ergebnis der Modellbetrachtung:
A

->pV = énNAmﬁ

Fir die kinetische Energie eines Teilchens hatten wir &4, = %mv2 (siehe Kap. 2.6.1) erhalten.

Betrachten wir die Mittelwerte und berilicksichtigen wir, dass es sich um eine linear
fortschreitende (translatorische) Bewegung handelt, so erhalten wir

_ _ 1 — _ —
€kin = Etrans = Emvz oder 2 &rans = mv?
Etrans = Mittlere kinetische Energie der Translation eines Teilchens.

Setzen wir dies ein, erhalten wir

pV = n%NAs‘tmns Ergebnis Modellbetrachtung
pV =nRT Ergebnis Experiment

Vergleichen wir Modellbetrachtung und Experiment, ergibt sich

3 R

Etrans = 3 Na
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Man nennt Ni = kg ‘Boltzmann-Konstante’
A
Und hat einen Wert von 1.3806488 - 10723 JK1

Wir erhalten also fiir die mittlere kinetische Energie pro Teilchen

_ _ 3
Etrans = €kin = EkBT

Rechnen wir auf 1 Mol Teilchen um (Multiplikation mit Ny), ergibt sich
EtransNa = Etrans

Setzen wir dies ein, ergibt sich

pV = nZEtmns — Ergebnis der Modellbetrachtung )
> . . Vergleich
pV =nRT — Ergebnis der Experimente

Daraus erhalten wir schlie3lich

2 _ - 3
RT = §Etrans - Etrans = ERT

Diese Betrachtung zeigt, dass die mittlere kinetische Energie der Translation der einzelnen
Teilchen mit der Temperatur verknipft ist. Der Vergleich zwischen Experiment und Modell
ergibt die quantitative Verknlpfung thermodynamischer Groen (z.B. Temperatur) mit
mechanischen GréBen (z.B. Geschwindigkeit).

Bislang hatten wir die Temperatur empirisch Uber das Volumen unseres Thermometers
gemessen. Unsere Herleitung zeigt, dass die Temperatur mit der mittleren kinetischen
Energie von Teilchen verknipft ist. Der Umrechnungsfaktor von Temperatur in mittlere
Energie ist die ‘Boltzmann-Konstante’ (fiir ein Teilchen) oder die ‘Gaskonstante’ (fiir ein Mol
Teilchen). (Wenn man heute die Temperatur neu einfiihren wiirde, wiirde man vermutlich die
GroRe ‘RT’ als ‘Temperatur’ definieren. In der Thermodynamik taucht T immer verkniipft mit R
als die GroBe RT auf).

Die Geschwindigkeit eines Teilchens lasst sich wie folgt errechnen:

B 1 — 3

Etrans = Em ve = EkBT

N /Fz\/BkBTz\/3kBTNA=\/3RT { kgN, =R
m m Ny M mNA=M

Diesen Ausdruck nennt man die ,Wurzel aus dem mittleren Geschwindigkeitsquadrat”

Beispiel: Geschwindigkeit von 0,-Molekiilen bei Raumtemperatur
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— \/3 8,314 J mol~1K-1300 K [/ mol™'K™'K Nm kg m? m?
‘fv = =

32 gmol1 gmol-l  10-3kg - 103s2kg ~ 10352
_agamst [P o 2K o e
TS e = /36000 0K
= 1741 kmh™?!

Fir die mittlere Geschwindigkeit in einer Richtung, z.B. x-Richtung gilt:
1 =1 — kgT
Ex=omug =3 kgT — |vi = o

3.3. Mischungen idealer Gase
Mischt man verschiedene, ideale Gase, so verhdlt sich jedes Gas so, als ob es alleine
vorhanden ware. Dies muss so sein, da bei einem idealen Gas keine Wechselwirkungen

zwischen den Teilchen auftreten. Entsprechend definiert man einen Partialdruck, p;.

Def.: Der Partialdruck des Gases i ist der Druck, den man messen wiirde, wenn dieses
Gas im betrachteten Volumen alleine vorhanden ware.

Der Partialdruck hangt mit dem Molenbruch zusammen. Dies ergibt sich aus folgender
Uberlegung:

pV =nRT (1)

Das Gas 2 wird jetzt vollstandig entfernt, dabei nimmt der Druck ab von p auf p; (da nur noch
Gas 1 vorhanden ist.

p1V =nRT (2)
Umgekehrt gilt, wenn Gas 1 vollstandig entfernt wird

poV = n,RT (3)
Addieren wir beide Gleichungen ergibt sich:

(pr +p2)V =y +n,)RT (4) mitp, +p, =pundn, +n, =n
Dividieren wir Gleichung (2) durch (4) ergibt sich

p1 ¥ ny RT . nq
= = X1, Mitx; =
(p1+p2)¥  (n1+n)RF 1 L7 nytn,
(= Stof fmengenanteil oder Molenbruch)

Allgemein giltalso: Y;p; = p (= Gesamtdruck) und % = Zn—;l = Xx;
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3.4. StoBzahlen und mittlere freie Weglange

Da sich die Teilchen mit groBer Geschwindigkeit bewegen, werden sie auch haufig
zusammenstofBen.

Wir schatzen zunachst den mittleren Abstand der Teilchen ab. Hierzu betrachten wir die Zahl
der Teilchen pro Volumen in einem Gas (Teilchenzahldichte).

Wir erhalten aus pV =nRT = NiR T
A

N_pha Normalbedingungen: p, = 101325 Pa, T, =273 K

v RT

101523 Pa 6:10%23mel=% _ _

= =2,65-10%°m™3 = 2,65 10°cm™3
8,314 Pa m3 mol=: k=% 273 K

Im Molvolumen V,, sind N, Molekiile vorhanden. Daraus konnen wir das Volumen
V,berechnen, das einem Molekiil zur Verfligung steht.

Vin __ 22415 cm® mel™*

Vn=ViN, - Vi = Ni 61023 mol=t
=3,7-107%%cm?3

Wir nehmen an, dass sich die Molekiile gleichmaBig in alle Richtungen bewegen kénnen und
stellen uns das Volumen V; als einen kugelférmigen Raum vor. Wir erhalten dann fiir den

Radius dieses Raumes (V = gn r3)

?'\]E’)V1 3\/3 -3,71072%cm3 _
r= |[—= =2,1-10"7cm
41 41
Der mittlere Abstand zweier Teilchen, die wir uns jeweils im Mittelpunkt der beiden Kugeln
denken, ist dann

d=2r=42-10"7cm
(Stellen wir uns den Raum V; als einen wiirfelférmigen Raum vor, so erhalten wir als mittleren
Abstand der beiden Molekiiled = 6,6 - 10~ 7¢m .)
Den Durchmesser der Teilchen kann man, wie in Kap. 2.5 beschrieben, abschatzen.
Fur N, erhalt man d(N,) = 3,8+ 1078cm

Die Teilchen fliegen mit groBer Geschwindigkeit (7 ~ 500 ms™') umher und kénnen
zusammen stof3en.

Die Abbildung zeigt die Flugbahn eines
o o Teilchens.

Der Mittelwert Uber alle Strecken As;
zwischen den StéBen nennen wir

As; = A = mittlere freie Weglange

Def.: Man nennt die Zahl der Zusammenstof3e, die ein Teilchen pro s erfahrt die
‘StoBzahl’ (Z).
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Def.: Der Weg, den das Teilchen zwischen zwei Sto8en zuriicklegt, ist die ‘mittlere
freie Weglange' (1).

Berechnung der Stof3zahl

’ Teilchen A 1/3
O = T(1y+ ) 2

Teilchen C

"Stofzylinder"

.

Y

I'p // \\ :

_q_. !

\VE . Teilchen D
Teilchen B @

dx =vdt

F Y
h

Wir stellen uns vor, dass das Molekiil A sich bewegt, die anderen Molekdle (B, C, D usw.) sind
fixiert. Das Molekdl A fliegt mit der Geschwindigkeit v und legt dabei in der Zeit dt den Weg

(v = %) - dx = vdt zurick.
= Alle Molekiile, deren Mittelpunkte sich innerhalb des Zylinders befinden, werden
gestol3en

=  Cund D nicht, B wird gestof3en.
=  Die Zahl der Zusammenst6Be = Zahl der Molekiile im Zylindervolumen

Der Zylinder hat einen Radius von r, + 15

T4 Radius von Molekiil A Falls A und B gleichartige Molekiile,
Tp = Radius von Molekiil B dann ist Zylinderradius = 2 14

Die Grundflache des Zylinders ist dann: 7 (14 + r5)?. Diese GréBe nennt man auch den
StoBquerschnitt, o.
o = 1(r, +1r5)?

Das Volumen des ZylindersistdannV,,;, = 0 -dx = o - vdt
N(A

Die Zahl der Teilchen (4) pro Volumeneinheit ist 7) Wir erhalten damit fur die Zahl der
Teilchen im Zylinder (= Zahl der ZusammenstoRBe, d ZS) :

N(4) N(4)
A28 = — = Vpy = —; o vdt

30



Wir nennen

dZzSs
% - Z =" StoRhaufigkeit’ =

In manchen Blichern wird Z als Sto3zahl bezeichnet. Fiir v missen wir eine mittlere
Geschwindigkeit v, einsetzen und wir erhalten schlie8lich

12 =257, =2,65-10"%m™ - 0,45 10 *cm? - 446 ms™* = 5,3+ 105" = Zahl der

ZusammenstoBe, die ein A-Teilchen erfahrt, wenn alle anderen Teilchen sich nicht bewegen.

Einschub

Bisher haben wir mit der GroBe ’v_j= /3Mﬂ= Wurzel aus dem mittleren
A
Geschwindigkeitsquadrat gearbeitet. Wir missen hier aber die mittlere Geschwindigkeit

V4 = /% benutzen. Diese wird in Kap. 3.8 hergeleitet.
A

Da die anderen Teilchen sich aber auch bewegen, missen wir die Relativgeschwindigkeit
zweier Teilchen betrachten.
Anschaulich:

7}

@ VUrel
)
Up

|Urel| =0 |vrel| = |UA| + |UB| vgel = vj + v§
Situation, die im Mittel auftritt.

v

v

Die Beziehung (V,)? = (v4)? + (v5)? ergibt sich auch, wenn man ein korrekte Mittelung
(Integration Uber alle Orientierungen) durchfiihrt. Sind die Molekiile A und B gleich, so ergibt
sich

(Tan)? = @)% + @)? = 2(0a)* = V(@an)? = @)WV2 = @V2

Fir die mittlere Relativgeschwindigkeit zwischen den Molekilen A und B ergibt sich:

8RT 8RT 8RT

@an)? = @) + Fa)? = ot = =

Mg + MA>
MyMp

MpM 4

Man nennt die GroRe (—
Ma+Mp

) = u = reduzierte Masse und erhalt damit
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Vpg = BH—I;T ‘Mittlere Relativgeschwindigkeit von zwei verschiedenen Teilchen’

Falls die beiden Molekiile gleich sind (M, = M), ergibt sich:
,u=%undFAA= %\/E=FA\/§
‘Mittlere Relativgeschwindigkeit von zwei gleichen Teilchen’

Beispiel Sauerstoff M = 32 g mol™1:

1) Mittlere Geschwindigkeit eines Sauerstoffmolekiils

— _ |8RT  |8-8,314 Jmol~1K-1- 300K
va = M, 32 gmol~1

= 446 ms~!

2) Mittlere Relativgeschwindigkeit zweier Sauerstoffmolekiile

Upp = U4V2 = 446 V2 ms™! = 631 ms™?

=2,65-10°cm™3-0,45-10""* cm?-631ms™! =7,5-10%"1!

= Zahl der Zusammenstofle, die ein A-Teilchen erfahrt, wenn alle anderen sich auch
bewegen

3) Die Gesamtzahl der ZusammenstoRe aller A-Teilchen mit allen anderen A-Teilchen, wenn
alle sich bewegen, ist dann Z,4:

NA) _ NG@A 1
AA = Vv 04V42 Vv E

= 75-10%"1-2,65-10"%cm™3 %z 102%cm™3s~1

Der Faktor % taucht hier auf um die StoBe zwischen Teilchen gleicher Nummerierung nicht
doppelt zu zahlen, d.h. Sto 1— 2 ist identisch mit Stol3 2 — 1.

Die Gesamtzahl der ZusammenstoRe aller Molektle 4 mit allen Molekulen B ist schlieRlich

Zyg = @@43 Uap @ (wichtige GroRe fur chemische Reaktionen)

Mittlere Freie Wegldnge

Die mittlere freie Weglange A ist der Weg, den 1 Teilchen zwischen 2 Zusammensto3en
zuriicklegt. Wenn es mit der Geschwindigkeit v, fliegt, so ist der zurlickgelegte Weg:
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dx = v,dt
Mit der mittleren Geschwindigkeit ergibt sich entsprechend fiir den mittleren Weg:
A = ﬁAdt

Fir die Zahl der Zusammenstofe eines Teilchens hatten wir erhalten

N(A N(A
leA = ( )O-ﬁAA t = ( )O-ﬁA\/Edt
Wir I6sen nach v,dt auf und setzen in die Gleichung fir A ein: A1 = ,\,SL,Z)—li‘/_
TO’ 2

Da nach einem ZusammenstoR die freie Weglange beendet ist (dZ,4, = 1), ergibt sich:

1
. — 1 — .10-6
Bsp. N;: A= 2,65:1019cm—3-0,45-10~14cm2v2 5,9 -107"cm
Vergleich
Durchmesser Teilchen mittlerer Teilchenabstand mittlere freie Weglange
3,8 10%m 42-10%cm 590108 cm

LFaktor ~10 W Faktor~ 10 J

Beispiel:

FuBballspiel, Grolle des Feldes: 105 m - 70 m, 23 Personen. Wir nehmen eine ideale,
kugelférmige Person an, die einen Durchmesser von ca. 2 m (mit ausgestreckten Armen)
haben soll. Wenn wir die 23 Personen gleichmalig auf dem Feld verteilen, so wird ihr
mittlerer Abstand (gleiche Uberlegung wie der mittlere Abstand der Teilchen, Kap. 3.4)

a~ 105 r:;Om ~ 18m.

Wenn diese Personen mit verbundenen Augen (ohne Wechselwirkungen aufeinander) auf
dem Feld herumlaufen, dann verhalten sie sich wie Teilchen in einem idealen Gas. Wir
nehmen fiir die Fullballspieler die gleichen Faktoren an wie beim idealen Gas zwischen
Durchmesser der Spieler, ihrem mittleren Abstand und ihrer mittleren freien Weglange. Wir

erhalten dann fiir die mittlere freie Weglange eines Spielers 18 m - 10 = 180 m

Spieler
Nr.

@D« ® 6] © Spieler (Durchmesser):  2m } Faktor

Abstand der Spieler: 18m ca. 10

mittlerer
Abstand
18m

) ) ) Faktor
mittlere freie Weglange ca. 10

der Spieler: 180m

Der Sto8 mit der Spielfeldbegrenzung
wird nicht gerechnet. Nach ca. 180 m
stof3t in diesem Fall Spieler Nr. 19

(@) (@) (@) (@) auf Nr. 1.

Stol nach 360m
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3.5. Die Geschwindigkeitsverteilung der Teilchen im Gas

Die Teilchen im Gas haben nicht alle die gleiche (mittlere) Geschwindigkeit. Durch die St6Re
untereinander erhalten die Molekiile unterschiedliche Geschwindigkeiten. Die Verteilung
wurde zuerst von Maxwell hergeleitet und spater von Boltzmann verallgemeinert und heif3t
daher Maxwell-Boltzmann Verteilung.

Einschub: Mittelwerte und Verteilungen

1) Mittelwertbildung bei einer geringen Zahl von Messungen.
Wir fihren die gleiche Messung mehrere Male (insgesamt Ng.,) durch und erhalten als

Ergebnis die Messwerte x;,x,,x3.... Daraus kann der Mittelwert der Messungen
folgendermalB3en berechnet werden: f:% (1)
ges

Zahl aller Messwerte = Anzahl der Summanden: Ny,

2) Mittelwertbildung bei einer gro8en Zahl von Messungen
Wir haben sehr viele Messwerte gemessen, von denen einige gleich sind:
x;  wurde N; mal gemessen
x, wurde N, mal gemessen

Usw.
Wir bilden den Mittelwert nach der folgenden Gleichung: (2)
_ Nix; + Nyxy oo oo eee. X Nix;

X = =

Ny +Nyooueeo. 2N

Wir erhalten durch die Bildung der Gruppen i eine drastische Verringerung der Zahl der
Summanden. Der Index i zahlt die Zahl der Gruppen, d.h. der Summanden.

Mit }; N; = Ng.s = Gesamtzahl der Messungen ergibt sich dann (3)
- N:x: N N

f:Zl ll:z : xizzmxi mithi= :
Nges Nges : Nges

Wir nennen — = h; die Haufigkeit fir das Auftreten des Messwertes x;, und es gilt

es

Ng

N
LA

- Nges

l

Wenn Ny, sehr gro8 wird, so wird die Haufigkeit unabhangig von der Zahl der Messwerte
N; und man nennt dann diese GroBe die Wahrscheinlichkeit fir das Auftreten des

Messwertes x; (4)
y N;
im =p;
Nges_’°° Nges '
Dabeiist};p; =1 und X = Y p;x; (5)
Beispiele:

34



a) Die Ergebnisse sind diskrete Zahlen wie z.B. beim Wiirfeln

Wir berechnen die mittlere Punktzahl beim Woirfeln nach Gleichung (5). Die
Wahrscheinlichkeit flr das Wirfeln einer bestimmten Zahl ist gleich, d.h.

1

P1:P2:P3:P4:P5:P6:g

Damit erhalten wir flr den Mittelwert der Punktzahl bei einer groBen Zahl von Wiirfen.
1

X = 1+1 2+1 3+1 4+1 5+1 6 =35
T e e e e YT 0T
Zusammenhang zwischen Haufigkeit h; und Wahrscheinlichkeit p;:
Wir wiirfeln mit einem Wirfel insgesamt Ny, mal, notieren die Ergebnisse und berechnen die
Haufigkeit des Auftretens z.B. einer 6

1. Messreihe
Ergebnis des Wiirfelns:  2,3,5,1,6,6,4,3,1,2, ... cee cev cev vee vee o USWL
Haufigkeit: hg = —e-: 2220 22222 2 @ @ e USW.
Nges 1’2’3’4’5’6’7’8’9” 10
2. Messreihe
Ergebnis des Wiirfelns:  6,1,2,4,5,3,3,2,1,5, . e et et cee vee 0. USW.
Haufigkeit: hg = —e-: = 2 22211 L L L @ USW.
Nges 1’2’3’4’5’6’7’8’9” 10
Fy
h()
1,0 7
. 1
0.8 - . lim hg= =
2. MeBreihe Neso 0 Pe ™6
-
0,6
0,41 1. MefBreihe
0,2 H _____ 1
6
0 ———¢—T T 1 H »
012345678910 20 o0

b) Die Ergebnisse bilden eine kontinuierliche Reihe von Zahlen.

In diesem Fall fasst man die Ergebnisse in Gruppen zusammen, deren Grof3e willkirlich
gewdhlt werden kann wie z.B. bei einer Einkommensverteilung (N5 = 100)
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Person Einkommen Gruppeneinteilung Gruppen-Nr. Zahl der Personen in der Haufigkeit der
. Ni

k x/€ Ax/€ i Gruppe i Gruppe h; = Nges
N;

1 103

2 515

3 823 0-999 1 5 0,05
4 400

5 980

6 1010

7 1080

: : 1000-1999 2 30 0,3
35 1990

: 2000-2999 3 40 0,4
75 :

: 2990

: : 3000-3999 4 15 0,15
90 :

: 3999

95 : 4000-4999 5 5 0,05
100 5800 5000-6000 6 5 0,05

Berechnung des mittleren Einkommens:

0,4
0,3 B Z hi =1
0.2} X = Z x;h; = 0,05 - 500€ + 0,3 - 1500€
0.1k + 0,4 -2500€ + 0,15 - 3500€
’ + 0,05 -4500€ + 0,05 - 5500€
0 | L, = 2.525€

o 1 2 3 4 5 6 x

Einkommen/10° Euro

Wir hatten die Gruppenbildung auch anders vornehmen kdnnen. Statt Ax = 1000, hatten wir
z.B. Ax = 500 oder Ax = 100 wahlen kdnnen. Dabei andert sich nattirlich die Zahl der Personen
in der Gruppe und damit auch die Haufigkeit, d.h. dass die Haufigkeit von der Grél3e des
Intervalls Ax abhangt.

Wenn die Messgrol3e keine diskreten Werte (wie beim Wiirfeln) besitzt, so ist die
Wahrscheinlichkeit, dass die Messgrof3e einen ganz bestimmten Wert hat, praktisch null d.h.

p() =22 =

Nges
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Bsp: Wie grol3 ist die Haufigkeit (Wahrscheinlichkeit) eines Einkommens von exakt 2527,13 €.
Es macht dann nur Sinn, nach der Wahrscheinlichkeit p(x) zu fragen, dass die MessgroBe in
einem bestimmten Intervall Ax liegt.

Dies bedeutet, dass die Wahrscheinlichkeit fir das Auftreten eines Messwertes, x, sowohl von

der Grol3e von x (z.B. Hohe des Einkommens) als auch von der Groe von Ax (z.B. Breite der
Gruppeneinteilung) abhangt. In erster Naherung wird p(x) proportional Ax sein, d.h.

p(x) = f(x)Ax (6)

Wenn wir den Ubergang zu kleinen Ax machen, ergibt sich

dp(x) = f(x)dx (7)
Setzen wir noch p = Nx ein (Gl. 3 bzw. 4), so erhalten wir
ges

dNy
dp(x) = == = f(x)dx (®)

ges
Man nennt f(x) = % = % die ‘Wahrscheinlichkeitsdichte’ oder die ‘Verteilungsfunktion’.

ges

Wenn die Verteilungsfunktion bekannt ist, lasst sich die Wahrscheinlichkeit je nach GréBe des
Intervalls dx wie folgt berechnen:

e nach Gl. 8ist dIW die Wahrscheinlichkeit, dass ein Messwert z.B. zwischen x; und x; + dx
liegt.

e ldsst man dx etwas gro3er werden (dx — Ax), so erhalten wir nach GI. 6 p(x). Dies ist die
Wahrscheinlichkeit, dass ein Messwert zwischen x; und x; + Ax liegt.

e Wird Ax noch groB3er, so muss man die Gleichung 8 integrieren

p(x2) X3 1 N(x3)
p(x) = f dp(x) = f F(x)dx = f dN (x)
Nges
p(x1) X1 N(x1)

p(x)ist die Wahrscheinlichkeit, dass ein Messwert zwischen den Werten x; und x, liegt.
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Grafische Darstellung:
A dp = f(x})dx N p(x) = f(x)Ax p(x) = [f(x)dx
f(x) !

f(x;)

sl

x,' >'§,+Axr X4 X, X

Den Mittelwert einer GroBBe x bei einer kontinuierlichen Verteilung erhalten wir, indem wir
von der Summation (Gl. 5) zur Integration Gbergehen:

Ezfxf(x)dxzfx;—]v 9)
ges
Analog berechnet man auch den Mittelwert einer Funktion g(x)

g() = [g(x) - fx)dx (10)

Die Geschwindigkeitsverteilung der Teilchen im Glas wurde zuerst von Maxwell hergeleitet
und spater von Boltzmann verallgemeinert (Herleitung siehe PC IV). Wir betrachten nach
Boltzmann zunachst die Energieverteilung:

& & = & (pot) + ¢; (kin), Energie der Teilchen
N;  €Xp (_ ﬁ) N; = Zahl der Teilchen mit Energie &
Nyes B 0 Nges = Gesamtzahl der Teilchen
Q = Konstante

Betrachten wir die Geschwindigkeitskomponente in x-Richtung, dann ergibt sich
(& = kinetische Energie der Teilchen, &,,; = 0 (weil id. Gas)):

e(kin, x) = Emv,?

Die Laufzahl i ersetzen wir durch die kontinuierliche Variable v,

N; dN
_)
Nges Nges d Uy

Wir erhalten dann:

dv 1 muv? q
Npes @ P\72kT )™
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Die Konstante Q erhadlt man aus der Normierungsbedingung.

N dN

Es gilt: fONgeS dN = Ngs  oder fo Mg = 1
Also gilt auch

+o0 1 mvi _
I g &Xp (— ZkT) dv, =1

+00
mv2
Q= f exp kT dv,
Losung des Integrals:
Substitution
m —
2kT "2
/Zk dv, = dz
+00
1
Q= f exp(—z?) dz
/ m
2kT
2kT kT 5
f exp(—z*)dz

Tabelle oder Math. | - Vorlesung): f:: exp(—z%)dz =r

__|2mkT
Q - m

Einsetzen in Ausgangsgleichung

dN m
Ngesdvy \/zmcr exp( 2kT) f(vx)
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1 v
Nges dvy
10~*(ms~—1)~1

Interpretation: f (v,) ist die Wahrscheinlichkeitsdichte
f (vy) dv, ist die Wahrscheinlichkeit, dass ein herausgegriffenes
Molekil eine Geschwindigkeit zwischen v, und v, + dv, hat
oder
ist der Bruchteil von Molekiilen mit einer Geschwindigkeit zwischen v,
und v, + dv,

Die Verteilung der Teilchengeschwindigkeiten ohne Berlicksichtigung der Richtung erhalt
man folgendermalen:

1) Die Verteilungen in x-, y- und z-Richtung sind gleich und unabhéangig voneinander.
2) Die Wahrscheinlichkeit, dass ein Teilchen eine Geschwindigkeit
zwischen v, und v, + dv,
und v, und v, +dv,

und v, und v, + dv, hat, ist dann gegeben durch

F(vy, vy, v,)dv,, dvy, dv, = f(vy) -f(vy) - f (v )dvy, dvy, dv,

3
m \2 m
B (anT) exp {_ 2kT (v2 + v + vzz)} dv,dv,dv,
Wir setzen ein:  v? = v + vy + v/
3
2

m mv?
:(anT) exp kT dv,dv, dv,
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Anstelle des Volumenelementes im Geschwindigkeitsraumdv,dv,dv, benétigen wir ein
Volumenelement, das nur vom Betrag der Geschwindigkeit abhangt. Die Spitze aller Vektoren
(von Nullpunkt aus gerechnet), die den gleichen Betrag der Geschwindigkeit haben, liegen
auf einer Kugeloberflache, (Radius der Kugel = v). Will man jetzt ein Volumenelement der
Breite dv haben, so muss man das Volumen einer Kugelschale bestimmen

_ % 3
VKugel - 57-”7

\ Geschwindigkeit

, v Kugelschale: dVyy 4e; = 4mv?dv
Vv YKugel

A AVschate Das Volumen der
I A Kugelschale nimmt mit
D. dVKugel g .
y d— steigendem v zu. Dies ist im
v

0 Gegensatz zum

4 Volumenelement

dvydv, dv,, dessen GroRe
unabhangig vom Abstand
vom Nullpunkt ist.

Volumen Kugelschale = dV = 4nv?dv

Wir erhalten dann

3
dn, ) M \2 Mv? Zahl der Molekiile mit Geschwindigkeit v
=4mv ( ) pl— dv |=

Nyes 2TmRT 2RT Gesamtzahl der Molekiile
Statistisches  Normierungs- Boltzmann-
Gewicht Faktor Faktor

Bsp: Wie grof3 ist der Anteil von N,-Molekiilen, deren Geschwindigkeit bei 273 K zwischen
500ms~ ! und 501ms~? liegt? v = 500ms™!,v + dv = 501ms™!, dv = 1ms™!
M =28gmol !, T =273 K,v = 500ms™?
3

dn _ 28:1073kg mol ™1 2 28-g mol~1(500 ms~1) _
= 4m(500 ms 1)2( - _Zg — ) Xp(— £ (_1 — ) -1ms™?!
ges 218,314 kg m?s~4mol~1K~1-273K 2:8,314 J mol~1K~1-273K
dN s
=1,85-10
ges
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T T T T T T A

v

) F(v) v
[4)] = P T = w
< 5L N, bei 7=273K i ’/‘
© > 18
= = o
2 o N, bei T=523K
2 5 773K
2 g 1L S N, bei 7=1023K |
= ' N. bei T=1273K
D O :
T 0
< (V]

O

0 500 1000 1500 2000
Geschwindigkeit v (m/s)

Ablesen der Daten aus Kurve bei 500 ms™! (273 K):

dN
Nyesdv

1073(ms~1)-1

=18

=1,8-10"3(ms 1) !
Ngesdv
dN

=1,8-10"3(ms 1) "dv
Nges

dv =1ms™?!

av - _ 1,8 - 1073 ms=2) =% (ms=%)

ges

1) Bestimmung der mittleren Geschwindigkeit aus der Verteilung:

o)

3% 2
_ B m \2 5 _mv
v—ij(v)dv—lln(zﬂkT) fv exp( 2kT>dv
0 0

Losen des Integrals: Wir substituieren:

I
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= % (siehe Tab., Math.I)

_ 2kT\2 1
U=4n(27rrr;cT) (m ) 2

_ 8kT_ 8 RT
S |mm | oM

2) Bestimmung der mittleren quadratischen Geschwindigkeit aus der Verteilung:

v2 = f v2F(v)dv

0

[oe)

le

m 2 q
anT v* “2kr)
0
1

mv 2 m \2
— =z, —=)'v=2z
2 kT 2 kT

N

Losen des Integrals: Substitution:

- Z\/E (siehe Tab., Math.l)

\/: 3kT  |3RT
172 = =
m M
3) Bestimmung der haufigsten (wahrscheinlichsten) Geschwindigkeit:

Wir suchen das Maximum von F (v) — differenzieren,

3
dF (v) m \2 muv? mv mv?
= 4- 2 — 2
i ) {” eXp( 2kT>( )t ”EXP< 2 kT

Beiv = vy, istdas Maximum von F (v), d. h. (dZE,V)) =0
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N W

muvg,
kT

4 (2 Z;cT) Uy exp <—

2 kT
Vyw = m

Flr Integrale vom Typ [, = fooo x™ e~ dx gilt:

2
m vy, B
)| =

2 RT
M

3
8

1
4

1

1 myz | 1 myz | 1
2 2a (E) 2 a? (E) 2ad

@

In der verallgemeinerten Form (Energieverteilung) lautet die Maxwell-Boltzmann
Gleichung

exp (_i) kg = Boltzmann Konstante
N; _ kgT & = g;(pot) + &; (kin), Energie der Teilchen
Nges 3, exp (_ kgiT) N; = Zahl der Teilchen mit Energie «;
B Nges = Gesamtzahl der Teilchen

i exp (— :—;) = Zustandssumme

Bildet man das Verhaltnis der Haufigkeiten in den Zustanden i = 2 und i = 1 erhalt man:

S 20 (-

AE)
kgT

RT
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4, Extensive und intensive Zustandsgrof3en

Zustandsvariable und Zustandsfunktionen beschreiben den Zustand eines Systems.
Man unterscheidet zwei Typen von Zustandsgroen.

a) intensive: Unabhangig von der Masse des Systems.
Beispiel: Druck p, Dichte p, Temperatur T
Symbole: kleine Buchstaben, Ausnahme: T

b) extensive: 1. setzen sich additiv aus den ZustandsgréBen der einzelnen
Teilsysteme zusammen: V(gesamt) =V, + V,

2. vergroBert man alle Massen des Systems um den Faktor a, so vergréBern sich
auch die ExtensivgroBen um diesen Faktor: al/(gesamt) = aV; + aV,
Symbole: gro3e Buchstaben, Ausnahme: m

Einschub: Zustandsfunktionen
Man findet, dassV = f (n,p,T)

Eine solche Gleichung nennt man eine Zustandsfunktion, da ihr Zahlenwert nur von den
jeweiligen Werten der GroBen n,p,T abhangt und nicht vom Weg, auf welchem dieser
Zustand erreicht wird. Das Volumen kann also gedndert werden durch Anderung von n,p
und T. Mathematisch beschreibt man das so:

dv (a_V) dn n (a_V) dp  + (a_V) dT GréBen, die jeweils
D) P Lar) OT{nB) & beim Differenzieren
konstant gehalten
werden
totales partielle
Differential Differentialquotienten

Die Aussage, dass V eine Zustandsfunktion ist, lasst sich mathematisch verschieden
ausdriicken:

1) dV  =totales Differential

2) dV  =unabhangig vom Weg

3) $dV =0 Fihrt man Anderungen durch, die tiber verschiedene Zwischenzustande zum
gleichen Anfangszustand zurlicklaufen, so ist das Kreisintegral = 0.

4) Die Reihenfolge der Differentiationen ist vertauschbar (Schwartz'scher Satz):

oV oV
o(3).\ (2,
aT dp
P T
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Beispiel:

.F\l: _______________________ 7 i = 2
P - e " dh V(Zylinder) = mr<h
— — X w=(2) ar+ (%) a
i‘\“‘-.\_//’-"‘,'i - ar h r ah ,
! [ ! (E)V) — h2
B o) = Th2r
(E)V) o
on) = r
Eingesetzt: dV = 2zhrdr + nr?dh

Ist dV ein totales Differential? Noch mal differenzieren:

2 (5), 9 (37,

oh = 2nr, or

=2nr -

r h
— ja, Reihenfolge der Differentiationen ist vertauschbar.
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5. Reale Gase

Reale Gase erfillen aufgrund zwischenmolekularer Wechselwirkungen (Anziehungs- und
AbstoBungskrdifte) die Zustandsgleichung idealer Gase (pV,, = RT) nicht exakt; die
Abweichungen realer Gase vom idealen Verhalten steigen folglich mit zunehmender

Teilchendichte (% = 1‘;’—“), das heif3t...

- bei gegebener Stoffmenge und konstanter Temperatur mit zunehmendem Druck.
- bei gegebener Stoffmenge und konstantem Druck mit abnehmender Temperatur.

Die signifikantesten Abweichungen lassen sich hierbei am Kondensationspunkt realer Gase
beobachten (Gas — Flussigkeit). Ein reales Gas zeigt folglich umso eher ideales Verhalten, je
geringer der Einfluss von zwischenmolekularen Anziehungs- und AbstoBungskraften ausfallt,
was mit einer abnehmenden Teilchendichte korreliert (s.0.).

Werden Gase bei verschiedenen Driicken untersucht, so findet man fiir die Gro3e pV},, das
folgende Verhalten:

Ideales Gas: pV,,, = RT = 8,134 Pa m®mol 1K~1- 273 K = konst = 2269 Pa m3mol~!
Reale Gase zeigen je nach Druck und Temperatur Abweichungen davon.

Dies kann mittels des Kompressionsfaktor Z bestimmt werden und beschreibt die
PVm

Abweichung eines realen Gases vom idealen Verhalten und ist wie folgt definiert: Z = o

Die Abbildung verdeutlicht, dass das Verhalten
der Gase nur naherungsweise durch das ideale
Gasgesetz beschrieben wird. Es ist vielmehr eine
gute Naherung bei niedrigen Drucken und
hohen Temperaturen.

Durch Auftragen von Z gegen p, lasst sich die
Abhangigkeit der zwischenmolekularen Krafte
(Anziehung - AbstoBung) vom Druck
visualisieren:

- Kleine Driicke: Nahezu keine
zwischenmolekularen Krafte; Z=1

- MaBige Driicke: Anziehungs-krafte dominieren
(Z<1)

- GroB3e Driicke: Abstof3ungskrafte dominieren
(Z>1)

Man nennt die Gase, die sich nicht nach der
idealen Gasgleichung verhalten, die realen
Gase. Die wesentliche Anderung gegeniiber
dem idealen Verhalten ist, dass die realen Gase
verflissigt werden kdnnen.
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Beispiel: p-V-Isothermen von CO, 2004

1. Bei 353 K etwa ideales Verhalten
2. Bei 293 K: zunachst ideales
Verhalten, bei 60 bar erfolgt ein 150§
Abknicken der Isothermen :
= Beginn der Kondensation. Fliiccinkeit
Man hat hier fliissige und .
gasformige Phase im o|E
Gleichgewicht. Man nennt den
Druck, bei dem Flissigkeit und Gas
im Gleichgewicht sind, den
Dampfdruck.
Wenn alles kondensiert ist
(V;, = 0,05 dm3mol 1) steigt der
Druck sehr steil an bei weiterer
Kompression: hier haben wir nur % b 0
¥zl "u Lizral "di??SI

noch fliissige Phase. y
dm® mol”!

Gas

K = kritischer Punkt

Konstanter Druck im

§ 2-Phasengebiet

'Dh Bl

50
T

Gas+ Flussigkeit

A e Ll )

006 Witey-VCH, Wesrhemn
dler f Lehrbuch der Prwsikalischen Chemie
1: 3-527-31066-5  Abb-02-01-04

Eine der Isothermen besitzt einen Wendepunkt. Bei CO, ist das die Isotherme bei 313 K (31°
C). Diese Temperatur nennt man die kritische Temperatur T, die Werte von p und V,, am
Wendepunkt nennt man den kritischen Druck, p, und das kritische Volumen, V,, ... Oberhalb
der kritischen Temperatur kann man keinen Phasenlibergang zwischen Flussigkeit und Gas
mehr beobachten, d.h. es erfolgt dann eine kontinuierliche Anderung der Eigenschaften
(‘fluide Phase’). Umgekehrt: Verfllissigung von Gasen nur unterhalb von T, moglich. Die
Ursache hierfiir ist, dass bei hoheren Temperaturen als der kritischen Temperatur die
thermische Energie der Teilchen groB3er ist als deren Wechselwirkungsenergie und sie daher
bei Bindung sofort wieder dissoziieren.

Beschreibung der realen Gase durch verschiedene Gleichungen z.B. Potenzreihenansatz:

p Vi, = R T (ideales Gas)
pV,, =RT+Bp+Cp-..... ‘Virialgleichung’ (5.1)

Die van der Waals’sche Gleichung ist die erste Gleichung gewesen, mit der versucht
wurde, das reale Verhalten zu beschreiben. Bei der van der Waals’schen Gleichung
werden zwei Effekte beriicksichtigt, die bei der idealen Gasgleichung vernachlassigt
wurden.

1. Eigenvolumen der Teilchen: Das Volumen, in dem sich die Teilchen frei bewegen kénnen,
ist um das Eigenvolumen (genau das 4-fache Eigenvolumen) vermindert.
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Das Molekdl 2 kann nicht naher als 2 r, an das Molekiil 1
heran, d.h. das schraffierte Volumen steht fiir die
Bewegung von 2 nicht mehr zur Verfligung.

4 4
V(punktiert) = 5"(2 1,)° =8 37 72 = 8 Vinotenii
Vmoleku'l

Das gleiche gilt umgekehrt fiir das Molekiil 1, so dass fiir 1 und 2 zusammen dieses Volumen
nicht mehr zur Verfligung steht.

— V (ausgeschlossen, 1 Teilchen) 4 Vo olekiil

— V (ausgeschlossen, N, Teilchen) = 4V, =b

In Wirklichkeit wird b nicht aus V;,, bestimmt, sondern b ist ein experimenteller Parameter,
der sich aus p, V, T-Werten des jeweiligen Gases ergibt.

2. Anziehungskrafte zwischen den Teilchen: Die Anziehung zwischen den Teilchen wirkt so,
als wiirde das Gas unter einem hoheren duBleren Druck stehen, d.h. p(wirksam) = p + .
Dabei ist p der AuBendruck und m der Binnendruck, der auf die Anziehungskrafte ( = van
der Waals'sche Krafte) zurlickzufihren ist. Der Binnendruck ist proportional zur

(Molekuilzahldichte)? d.h.
2

@) =7
\v) Tz

Der Druck u. das Volumen wird folgendermal3en korrigiert:

p : Vi = RT (id.Gas)
(5.2.)
a
(p + V_,,Zl> (V;n — b) = RT (van der Waals — Gas)
Voo Stoff _a _b
Ersetzt man V,, = - ergibt sich: L2bar mol~—2 L mol-1
n2a (5.3) He 0,03457 0,02370
Pty (V—=nb) =nRT N, 1,408 0,03913
H.O 5,545 0,03053
CHe 5,562 0,0638

Fir kleine Drucke kann man eine vereinfachte Form der van-der-Waals-Gleichung verwenden.

Herleitung:
_RT a
P=y b vzl 'm
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1 a
RTV,,

b
Vin

Fir V,, > b gilt

1b ~1+ LA (Anwendung von L ~1 + x, firkleine x)
1_m Vin 1-x

% —RT<1+b ? )—RT[1+1(b a)]
P¥m = v RTV,) v\’ TRT

Zur Abklrzung nennen wir B = b — %

PV = (1 + B Vi) fur V,, setzen wir die ideale Gasgleichung ein : V,, = %
B
Vo =RT|1+ —"
P¥m < TR p)
pVm = RT + Bp

In dieser Naherung ist B der erste Virialkoeffizient der
Reihenentwicklung: (siehe Gl. 5.1.)
Wenn B — 0 dann ideales Verhalten

Es gibt eine Temperatur beider b = % ist. Dannist B = 0 und ein reales Gas verhalt sich bei
dieser Temperatur wie ein ideales Gas. Man nennt diese Temperatur die ‘Boyle’ Temperatur.

a
B—b—ﬁ—o d TB_ﬂ

Die Zahlenwerte von a und b werden experimentell aus den kritischen Daten
(T, Vi, pi) bestimmt: Betrachtet man die Isotherme bei der kritischen Temperatur, so findet

man am kritischen Punkt eine horizontale Tangente (—> 3_3 = O) und einen Wendepunkt der

2
Kurve (—> % = 0) d.h. an diesem Punkt gelten drei Gleichungen:
Division: M:
RT a Gleichung 3
1. p - Vm_b B @
dp RTy, 2a RT, 2
2. |—) =————=+—==0 — K a
(de)k Vmi=b)" Vi (mG _ b)z V3
2RT,  6a

3. (dzp)k_ﬂ 62 _

- — — 3 4
ava Vmr—b) Vi (Vinx — b) Vink

RTy(Vemy —b)" _ 2aVi,
(Vi —b)“2RT, Vmiba
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Wir setzen b = %Vm,k in Gl. 2 ein:

Setzen wir a und b in Gleichung 1 ein, ergibt sich:

9 RT Vi 1
(Pk + - —m> (Vm,k - §Vm,k> = RTy

8 V,fl‘k
2
= 3 /mk

2 ORT, -2 Vi
=PV + = RT,
2
§kam,k = —RTy

3 RT,
Pr = 8 Vnx
oder:
S = % = % = 0.375 Man nennt S den ‘kritischen Koeffizienten’, der fiir alle Gase, die der

k

von der Waals'schen Gleichung gehorchen, gleich sein sollte. Experimentell findet man aber

fUr verschiedene Gase die Werte S = 0.250 - 0.315.

Aus der Gleichung fur p, kann man R bestimmen: R = g %. Ersetzt man alle Konstanten
k

(a, b, R) der van der Waals Gleichung durch die kritischen Daten erhalt man:

9 8p,V2,Ty 1 8 T
2 mk kN 2y =—p, Vo, —
<p+8 3 T, V2 ( 3 ’""‘) g PeVmip

oder
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Dies ist die reduzierte van der Waals Gleichung. Sie sollte fiir alle Stoffe giiltig sein. Man nennt
dies auch das’ Theorem der Ubereinstimmenden Zustande’ Auch diese Aussage ist nicht
streng gultig. Fiir die Beschreibung experimenteller Daten benutzt man daher haufig einen
Potenzreihenansatz (‘Virialgleichung’) mit so vielen Gliedern wie ndtig, um die Daten richtig

zu beschreiben.
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6. Energieerhaltung. Erster Hauptsatz

Unter Energie eines Systems versteht man die darin gespeicherte Arbeit und Warme. Man
kann nicht den Absolutwert der Energie bestimmen, sondern nur die Verdanderung des
Energieinhalts durch Zufuhr oder Abgabe von Arbeit und Warme.

dW = dEgin + dEpo;

Wenn sich die duBBere Bewegung (Ey;,) und die duBere Lage eines Systems (E,,¢) nicht
andert, kann trotzdem Arbeit W und Warme Q im System gespeichert werden. Man nennt
diese im System gespeicherte Energie die Innere Energie U des Systems. In diesem Fall gilt fir
ein geschlossenes System:

dU = dW + dQ (6.1)

Die Zufuhr von Arbeit oder Warme flihrt dazu, dass sich die Atome und Molekiile im System
schneller bewegen, d.h. ihre kinetische Energie und ihre potentielle Energie nimmt zu. Die
potentielle Energie der Teilchen hangt von der Anordnung (Abstand) der Teilchen und der
Art ihrer Wechselwirkung ab, z.B. elektrische Anziehung/AbstoBung.

In einem abgeschlossenen System kann keine Arbeit und Warme zugefiihrt werden. Dann gilt
immer:

dU =0 (6.2)
In einem offenen System gilt:
Darin ist:
U = Innere Energie = Summe der kinetischen und potentiellen
Energie aller Molekiile im System
diw = Arbeitsaustausch mit der Umgebung = Austausch

geordneter Bewegungsenergie, d.h. alle Teilchen, die
beteiligt sind, bewegen sich in gleicher Richtung.

dQ = Warmeaustausch mit der Umgebung = Austausch
ungeordneter Bewegungsenergie, d.h. die Teilchen
bewegen sich in beliebigen Richtungen.

Z U;dn; = Term, der den Energieaustausch mit der Umgebung

- beschreibt, der mit einem Materieaustausch verkniipft ist

(z.B. Trinken von heilem Wasser: Dann ist U; die Innere
Energie pro Mol Wasser, d,n ist die von au8en zugefiihrte
Stoffmenge von Wasser)

Die Gleichungen 6.1, 6.2 und 6.3 sagen aus, dass die Innere Energie eines Systems konstant ist

(U = konst, dU = 0) und nur durch Arbeits-, Warme- und Materialaustausch mit der

Umgebung gedndert werden kann.

Dieses Gesetz der Energieerhaltung ist eine Erweiterung der Energieerhaltung der
Mechanik und man nennt es den ersten Hauptsatz der Thermodynamik.
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Ob man einem System Arbeit oder Warme zufiihrt, wird in der Umgebung definiert. Die
Auswirkungen im System kdnnen in beiden Fallen gleich sein.

adiabatische Wand

d40=0 Dem System wird Arbeit zugefiihrt (alle

\ Elektronen bewegen sich in der gleichen
Richtung). Ein Teil ihrer
Bewegungsenergie wird auf die Atome
des Drahts Ubertragen. Diese bewegen
sich dann schneller aber ihre Bewegung

> ist ungeordnet. Diese Bewegungsenergie
der Atome im Draht wird auf die
Molekiile in der Flissigkeit Gbertragen.
Folge: Die Flissigkeit wird erwarmt.

(adiabatisch = Warmeaustausch nicht
L J maglich)
I_
dW =U-1-dt
adiabatische Wand Der Heizplatte wird Arbeit zugefiihrt und
dQ=0 diese erwarmt sich

) (Cpatte=Warmekapazitat der Platte;
ATpygtte = Temperaturerhdhung der
Platte).

Uber die warmeleitfahige Wand wird

> Warme aus der Platte der Flussigkeit
zugefihrt (in der Wand und in der
Heizplatte befinden sich die Teilchen in
Diathermane ungeordneter Bewegung). Folge: Die
Wand Flassigkeit wird erwarmt

) (Crizss =Wdrmekapazitat der Flssigkeit,

ATpy;5s =Temperaturerh6hung der
Heizplatte FlUSSlgkelt)

(diatherman = Warmeaustausch moglich)

System
/ Y

Flussigkeit

|_‘
dW = U - I -dt = Cpigtte * ATpiatte = Cruiss * ATFriss

Wir betrachten im Folgenden geschlossene Systeme. Die wichtigste Arbeit, die bei
chemischen Reaktionen immer auftritt, ist die Druck-Volumen - Arbeit.

- dU = dQ+dW = dQ —pdV (nurDruck-Volumen-Arbeit)
1. Im System ist das Volumen konstant: V = konst.—» dV =0
> @)y =dQ - ['dU=[’dQ - Uy—U =Q
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d.h. die Anderung der Inneren Energie ist gleich der zugefiihrten Warme, wenn V = konstant.
2. Im System ist der Druck konstant: p = konstant

11 Q 11
[aw=[a0-pav
J§ 0 I

Up=Ur=Q—-pWVy—=V)=0Q—pVi; +pV;

— (dU), =dQ —pdV -

Umordnen: (UII + pV”) - (U[ + pVI) = Q
Hyp Hjp

Hy—H =0Q

Wir nennen zur Abkiirzung U + pV = H die ‘Enthalpie’ oder ‘Warmeinhalt’ des Systems, d.h.
die Anderung der Enthalpie ist gleich der zugefiihrten Warme, wenn p = konst.

H = Enthalpie = Summe der kinetischen und potentiellen Energie aller
Molekiile im System und der Energie pV
Wenn p = 0 (Vakuum), dannist H = U

Fir Anderungen bei konstantem Druck (das sind z.B. alle Vorgange, die bei Atmospharendruck
ablaufen), muss nur die Anderung des Volumens beachtet werden:p A V.

6.1. Die Temperaturabhangigkeit von U und H

Die Enthalpie ist folgendermal3en definiert
H=U+pV

Wir differenzieren und erhalten

dH = dU +d(®pV) =dU + pdV + Vdp
Wirsetzend U = dQ — p dV einund erhalten fir dH
dH =dQ + Vdp

Die folgenden Herleitungen der Temperaturabhangigkeit sind fiir U und H vollig analog und
die entsprechenden Schritte sind nebeneinander dargestellt.
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u=fwr

dU = (au) v + (au) dT = dO — pdV
“\av aT - Q_p_/

Systemeigenschaften ~ WW mit Umgebung

Aufloésen nach d Q:

0= (57), o7+ [Gp), +olov

V =konst.->dV =0

au

e = (ﬁ)v ar

(&), = Gr), =er=re

— Die Anderung der Inneren Energie mit der Temperatur bei V = konst.

ist die Warmekapazitat des Systems.

Uz T,
dU = C,dT - J du = f CydT
a.) CV = kOTlSt. 4 Uz - Ul = CV(TZ - Tl)

b)C,=a+bT+- > Uy,—U; = fTle(a + bT)dT
= a(Tz - T]_) + %b(TZZ - le)

H=f@®T

dH—(aH) d +(0H) dT = dQ +Vd
=\Gp) ¥ *\ar), 9" = Q+Vdp

Auflosen nach d Q:

p = konst.»dp = 0

0H

do = <ﬁ)p dr

(59),-G0), ==

— die Anderung der Enthalpie mit der Temperatur beip = konst. ist die

Warmekapazitat des Systems.

Hy T
dH = C,dT - f dH = fcpdT
Hq T,
a.) Cp = kOTlSt. 4 Hz - Hl = Cp(TZ - Tl)

b) Cp =a +b' T+ - > H,—H, = f;;z(al + bIT)dT

! 1 !
=a'(T; =T +3b (T3 - T9)
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Haufig verwendet man ‘intensive’ Gro3en, die entweder auf ein mol (oder ein g) bezogen

sind. Symbole: Vi =%, Un, =% usw. (manchmal werden diese GroBen auch durch

Fettdruck oder durch Uberstreichen kenntlich gemacht (V oder V). Das wird in der Literatur

nicht einheitlich dargestellt. Fir Gro3en, die auf die Masseneinheit (oder Stoffmengeneinheit)

. . : : c
bezogen sind, werden im Allgemeinen kleine Buchstaben verwendet: cvzzv

(Warmekapazitat pro g oder spezifische Warme).

Umrechnung ¢, in cy:
Ublicherweise misst man cp, die GroBe ¢y kann man dann theoretisch berechnen. Zum
Vergleich muss man beide Gro3en ineinander umrechnen. Es ergibt sich:

_ (6H) <6U)
v~ =\ar), \ar),
Einsetzen der Definitionsgleichung: H=U+pV
au av au
= (ﬁ)p TP (ﬁ)p - (50),
Fiir das totale Differential von U qilt:

dU = <au) dT+(aU> v
—\ar/, v/,

Division durch dT beip = konst. fihrt zu:
&), = &), + (&), (55), - Binsetzen

o), - (&),

=), + ). &),
=lr+(),1 (),

Wir benutzen folgende Beziehung (Herleitung siehe Wedler):

(57), =7 (&), ~p - sinse
R — I — -
BT , aTV P insetzen

=[p+7(37), -] G7)
=P ar), ~PI\ar),
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Ersetzen wir den Spannungskoeffizient (%) noch durch Ausdehnungskoeffizienten (Z—;)
v P

und die Kompressibilitat (Z—Z) so ergibt sich:

T
(),
_ 7 ap\ (OV\ _ . aT/, _TV0a2
P = (ﬁ)v (ﬁ)p‘ (a_v> - Tk
dp T

Diese Gleichung gilt fur feste, flissige und gasformige Stoffe; fiir ideale Gase wird die
Beziehung besonders einfach. Es gilt:

0 R av R
(), % e (), -2
aTtly v ar/p b

Setzen wir dies ein, erhalten wir:

6.2. Die innere Energie und Warmekapazitat idealer Gase

6.2.1. Die Bewegung eines Molekiils
Ein Molekdl hat verschiedene Bewegungsmaglichkeiten (Freiheitsgrade, FG):

e Es kann eine fortschreitende Bewegung (Translation) durchfiihren. Eine beliebige
Translation kann man in die Bewegung in drei Raumrichtungen (x, y, z) zerlegen, die
unabhangig voneinander sind. Die Translation hat also immer 3 Freiheitsgrade.

FGirans = 3

e Es kann eine Drehbewegung durchfiihren (Rotation). Eine beliebige Rotation kann man
(analog wie bei der Translation) in die Rotation um drei Hauptachsen zerlegen, die durch
den Schwerpunkt des Molekiils gehen und die unabhangig voneinander sind. Die Rotation
eines beliebigen mehratomigen Molekdils hat 3 Freiheitsgrade.

Mehratomig gewinkelt, Beispiel H,O: FGror = 3

Mehratomig gestreckt und zweiatomig Bsp. 0=C=0,|N = N|: FGror =2
Einatomig: FGrore =0
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e Es kann Schwingungen durchfiihren, d.h. die Atome des Molekiils bewegen sich
gegeneinander, wobei der Schwerpunkt sich nicht bewegt. In zweiatomigen Molekilen
bewegen sich beide Atome in Richtung der Bindung aufeinander zu und voneinander weg
(eindimensionale Oszillation). Bei mehratomigen Molekillen bewegen sich bei einer
Schwingung immer alle Atome, so dass es schwierig ist, sich diese Bewegung zu
veranschaulichen. Es gibt jedoch eine einfache Moglichkeit, die Zahl der
Schwingungsfreiheitsgrade abzuschatzen: Beim Aufbau eines Molekils aus den Atomen
bleibt die Zahl der Freiheitsgrade insgesamt erhalten. Ein Atom hat immer 3 Freiheitsgrade
(die der Translation), d.h. ein Molekil mit N Atomen hat dann insgesamt F(gesamt) = 3N
Freiheitsgrade. Die Zahl der Schwingungsfreiheitsgrade (Oszillationen) ist daher
Fosz = 3N — Frrans — Frot

Beispiel:
zweiatomiges MolekUl N = 2 Fipgns = 3, Fror = 2
Fpg, =3'2—-3-2=1

mehratomiges, gewinkeltes Molekiil (Beispiel: C,HsOH,N = 9, Firuns = 3, Fror = 3)
F,,=3-9-3-3=21

Anschauliche Beschreibung:

Rotation von zweiatomigen Molekilen (N,,O, usw.)

Q Rotation 1
/ \ Die Rotation um die Bindungsachse geht nicht,
~weil sie nicht angeregt werden kann
(Tragheitsmoment zu klein)
\ / Tragheitmoment | = ¥ m; r?

Rotat‘ion 2
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Schwingungen

Wir betrachten eine Schwingung Schwingungen und Rotationen in einem
Beispiel zweiatomiges Molekiil, O, 3-atomigen gewinkelten Molekiil, Bsp. H,0
Rotation 1

; ; | ‘ Rotation 2
I I 1 Q —> Q

OWWNO

| |

I 1

I OUVWW\OI Rotation 3

I 1

I 1

I 1

I I 1

o/\/\/\./\/\/{/\/o Schwingung 1 Schwingung 2 Schwingung 3

6.2.2. Die Energie eines Molekiils

Bei der Behandlung des idealen Gas hatten wir gefunden, dass die Atome nur kinetische
Energie besitzen und dass flir die Energie eines Atoms pro Freiheitsgrad gilt:

€= %kBT oder fiir 1 mol Teilchen: E = %RT

Auf Grund der vielen StoBBe zwischen den Teilchen verteilt sich die Energie im Mittel
gleichmaflig auf alle Freiheitsgrade (,Gleichverteilungssatz”). Damit konnen wir fir die
Translation und die Rotation die Energie leicht berechnen. Fiir die Schwingung muss man

sich noch Uberlegen, dass in einer Schwingung sowohl kinetische als auch potentielle Energie
gespeichert ist.
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Dies ist hier gezeigt:

FE, = —Dx
de
pot
< X0 > b= =70
| | | 1 ,
| : | ngt == ED(x - xO)
OVWWWO =t
1 Epot = 5 KB
. | | Pt 2
| |
OIMo:
| | [
I I I
(@ AVAVAVAVAVAV &
I I i 1
! ! ! Ekin Emvz
Xp > B 1
Gleichgewichtsabstand Ekin = EkBT
Ekin + gpot =€
= konst
= kT

Eine Schwingung kann also Energie in Form potentieller und kinetischer Energie aufnehmen,
d.h. fur die Berechnung der Energie missen die Freiheitsgrade der Schwingung doppelt
gezahlt werden. Wir erhalten also fiir den Faktor F zur Berechnung der Energie F = Fj,gns +
Frot + 2Fps;.

Die Energie eines Molekiils ist also:

_ 1
E = FEkBT
Fir 1 mol Teilchen gilt entsprechend
— 1
E =F=RT
2

Die thermische Energie E ist die Innere Energie des Gases, d.h. E = U — U,, wobei U, die
Innere Energie am absoluten Nullpunkt ist,

_ 1
E=U-Uy=FRT

Beispiel: einatomiges Gas, z.B. He (F = 3)

_ 3
U~Us=E=5RT
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zweiatomiges Gas, z.B. N, (F=7)

_ 7
U—Us=E=2RT

6.2.3. Die Enthalpie und Warmekapazitat des Gases

Die Enthalpie ist wie folgt definiert: H = U + pV
Wir subtrahieren U, auf beiden Seiten und betrachten 1 mol eines idealen Gases
H_UO:U_U0+me

Mit pV;,, = RT erhalten wir

H—Uy=U—-Uy+RT =E +RT

Fiir ein einatomiges Gas, z.B. He (F = 3) ergibt sich:
H—Uo=E+RT =>F RT +RT

Setzen wir das Ergebnis fur F fir die verschiedenen Molekdile ein, ergibt sich
einatomig: H — U, = ERT

zweiatomig: H — U, = %RT usw.

Fir die molaren Warmekapazitaten erhalten wir:

(dU)— U=U, +F1RT
ar), @ YT %13
(dU) _<dU0> +F1RdT
dr/, \dr/, =~ 2 dT
1
cv=0+F3R

. . 3 . . 5
einatomiqg: ¢, = - R, zweiatomig:c, =-R
L) voo2

dH 1
(ﬁ)pch, H=U0+F§RT+RT
dH dU, 1 dr dT
(E)f(ﬁ)p”z%”ﬁ
=O+F%R+R
=c,+R
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. . 5 . . 7
einatomig: ¢, = ER’ zweiatomig: ¢, = ER USW.

Es gilt fiir alle idealen Gase: ¢,-¢, =R
du 3 dH 5
ar =~ v =3 R ar = % =3 R
Un Hll
Uo Uo
T T

6.2.4. Energie, Enthalpie und Warmekapazititen von Festkorpern
In Festkorpern flihren Atome keine Translation- und Rotationsbewegungen durch, d.h. es gibt

nur Schwingungen in die drei Raumrichtungen (Fiqns = 0, Fror = 0, F,5, = 3).
Wir erhalten dann fiir die Energie eines Festkdrpers mit 1 mol Atomen:

1 1 1
U~Ug=F5RT =2F,;,5RT =2-35RT = 3RT

Fir die Warmekapazitat ergibt sich:

(dU) — = 3R
ar), ~ @~

Fir Festkorper (und Flissigkeiten) gilt:

U = H, dadas Produkt pV,, sehr klein ist.

V,.(Gas) ~ 22,4 L mol 1,V (Festkérper) ~ 20 cm3mol !
Daher gilt:
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Cp

~ ¢, = 3R = 3-8,314 Jmol *K™! = 25 Jmol*'K™*

Dieser Wert wurde zuerst experimentell fiir viele Festkorper gefunden. Diese
Beobachtung heif$t in der Literatur ,Dulong-Petit’sche Regel.

6.3. Adiabatische Expansion eines idealen Gases

beweglicher adiabatische Wand
Stempel

(adiabatischL

Das Gas expandiert und leistet Arbeit. Dabei
ist das Gas gegen die Umgebung
warmeisoliert, d.h. es gibt keinen
Warmeaustausch mit der Umgebung.

a) Wie grof3 ist die Arbeit?

b) Wie lautet die Zustandsgleichung?

po, Vo sind Druck und Temperatur vor Beginn der Expansion

Thermodynamische Beschreibung:

dU= dQ+dWw —(6U> dV+<aU> dT
a L_/ ~\av/; aT /)y
WW (Umgebung)
System (=Gas)
1dQ = 0, da adiabatisch

2dW = —pdV
3(57), =0

(), =

Man erhalt damit:

dU =dW = —pdV = nc,dT

da ideales Gas

a) Volumenarbeit:

nur Druck - Volumen - Arbeit.
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W=ncy,(T, —T;) wenn ¢y = konst.

b) Zustandsgleichung:

ideales Gasgesetz einsetzen
nRT

v
Variablentrennung

dW = —pdV = nc,dT
—nRTdVV = ncydT,
14 T
dv dT
Ry =o )T
Vo To
R1 In— R nd L
— _— —_— = — - = —_
nV0 CVnTO CVnV nTO
N Wir setzen ein:
(VO)E T
v: T -
Vo\ ' T
<—0) =— mit i = 2
vV To cv

R=c,—¢cy

R Cp—Cy Cp 1
v oy oy

R

—=k-1

4%

TV* 1 =T, Vit = konst.

14
Wir setzen die ideale Gasgleichungein T = Z—R und

erhalten
vV
Z_R VK—l — TOVOK—l
oder

pVE =T VE InR = pV¥ = konst.

Diesen beiden Gleichungen nennt man ‘Poisson’-Gleichung oder Adiabaten-Gleichung.
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6.4. Verfliissigung und Expansion eines realen Gases (Joule-Thomson-

Effekt)

\ adiabatische

S = B
beweglicher | v, vV, & beweglicher / Wand
Stempel — = Stempel

T S — E— T
links # rechts
Drossel (Fritte)
Druck 1 b,

NP

:

Bei Druck auf den Kolben links wird das Gas be

Weg

i konstantem Druck p, durch die Fritte

hindurchgedriickt, der gesamte Druckabfall erfolgt in der Fritte. Auf der rechten Seite
expandiert das Gas bei konstantem Druck p; und schiebt dabei den Kolben rechts zurtick.

Thermodynamische Beschreibung:
Wechselwirkung mit Umgebung

links
dU, =dQ;—p,dV,

Ende Ende

f dU; +p; ] de—]sz
Anfang Anfang

U,(E) — Uy (A) + py (Vo(E) — V2(4)) = Q,
AUZ +p2 AVZ = QZ

Wenn das System adiabatisch ist, gilt Q, = Q;
oder

rechts

dU; =dQ —pdV;

Ende Ende
] dU; + p, f dV1—]dQ1
Anfang Anfang
U (E) — U (4) + pr (Vi(E) —V1(4)) = Q4
AU, + P1 AVy =01

=0
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AUZ + pzAVz = AUl + plAVl
AH, = AH; - die Enthalpie des Gases andert sich bei der Expansion nicht

Was passiert im Gas?

dH = (3—’;)p dT + (Z—;’)T dp

— aus der Betrachtung der \QIVI_\I/ rr;it (l)ngebung ergab sich: Wir benutzen die folgende
Beziehung:
Auflésen der Gleichung: Umrechnung auf molare GroB3en oH o
(%)T ==t (ﬁ)p
@), &), /P& G

<O_T> _ _ op T _ dp T__( dp )__ ap ),

ap/,  (OH\ c, n-c, c

H (W)p P P P
av

ory | (ﬁ)p v o
(—) = ———— ="Joule — Thomson — Koef fizient

op/y Cp

/K

Man erhalt fir N,
450 1+ Isenthalpen
furN, (5) =0.142 K bar~ wobei
or/ gy
350 4
dieser Wert natirlichvonpund T
=t abhangt.
/n
0 200 400 600 p/bar

In der Abbildung sind Isenthalpen aufgetragen. Die Punkte geben das jeweilige Maximum
dieser Kurven, d.h. die Inversionstemperatur an. Im schraffierten Bereich nimmt mit
abnehmendem Druck (Entspannung) die Temperatur ab (Abkiihlung). Nur in diesem Bereich
lasst sich das Gas mit dem Joule-Thomson Effekt verfliissigen.

Der Koeffizient ist temperaturabhangig und druckabhangig.

Die Temperatur, bei der (Z—Z) = 0 nennt man die Inversionstemperatur. Will man ein Gas

H
durch diesen Effekt abkiihlen (und schlieBlich verfliissigen) muss Druck und Temperatur des
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Gases unter der Inversionstemperatur T; liegen, oberhalb dieser Temperatur erwarmt sich das
Gas bei der Expansion.

6.5. Expansion eines idealen Gases ins Vakuum

. ische W
Thermometer Wasserbad adiabatische Wand

1 2

R

Egl Kolben 1 wird mit Gas gefiillt.

Kolben 2 ist evakuiert.

Dann wird Hahn 3 gedffnet:
Gas stromt in den Kolben 2.

Gas (p, V) Vakuum
Beobachtung: T andert sich nicht, d.h.
dT =0
Thermodynamische Beschreibung:
U au
dU= dQ+dw = (W)dv+(5)vdT
WW mit Ungebung -
Systemeigenschaften
1dQ =0 da adiabatisch
2dwW =0 keine Arbeit wird nach auBen abgeben
3dT =0 experimenteller Befund

4 dV #0— (Z_Z)TZO

— d.h. die Innere Energie eines idealen Gases hangt nicht vom Volumen ab. Dies ist auch
anschaulich klar, da die Teilchen keine WW aufeinander austiben, d.h. der mittlere Abstand
der Teilchen spielt keine Rolle (Volumen ~ (mittlerer Teilabstand)?).
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7. Enthalpiednderung

7.1. Phasenumwandlungen

Wir betrachten folgendes System. Es besteht aus einer fliissigen Phase und ihrer Dampf-(Gas)-
phase. Die Fllssigkeit ist im Gleichgewicht mit ihrer Gasphase. Dabei stellt sich ein konstanter
Druck Uber der Flissigkeit ein, den man den Dampfdruck nennt. Dieser ist unabhangig von
den Volumina der beiden Phasen und hangt nur von der Temperatur ab, d.h. der Dampfdruck
Uber 1 mL Wasser im Reagenzglas ist gleich grol3 wie liber einer Wasserpflitze und Giber dem
Bodensee. Hat man Uber der Fliissigkeit ein zweites Gas (wie z.B. Luft), so ist der Partialdruck
des Wassers im Gas gleich seinem Dampfdruck. (Hinweis: Wenn man das genauer berechnet,
findet man, dass der Dampfdruck leicht erhoht ist. Dies spielt bei Drucken bis 1 bar aber keine
signifikante Rolle.) Ist der Partialdruck in der Luft kleiner als der Dampfdruck, so verdampft die
Flussigkeit vollstandig, ist er groBer so kondensiert das Gas vollstandig.

P | A
: Isotherme, T = konst
Dampf= - /
Gas <
ko)
g FlUssige und Gasphase
= im Gleichgewicht
Trrenir [ ol
Flussigkeit D Gas
o
H=fp,T,n,n,) p,=Dampdruck \

weil V = konstant

ML p.Tng
Voraussetzungen:
1. dT =0
2. dp=0
3. kein Stoffaustausch mit Umgebung: ng, + ns, = n(gesamt) = konst.

(AMassenerhaltung)
- dng +dns =0 - dny = —dng
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Zur Abklrzung nennt man
J0H

<—) = H; =" partielle molare Enthalpie’
anl- p,T

Fir reine Stoffe (wie bei dem hier betrachteten System) gilt:

0H H
<—) = — = H; =' molare Enthalpie’
anl- »,T n;

H, = molare Enthalpie des Gases
Hg;= molare Enthalpie der FlUssigkeit
H; = molare Enthalpie des festen Stoffes

Werden die GréBen eingesetzt, so erhalt man

dH = (H, — Hy;)dny,
Hy — Hp = Anderung der Enthalpie, wenn bei konstantem p, T 1 mol Flissigkeit in
den gasformigen Zustand lbergeht.

Soll nun berechnet werden, wie viel Energie zugefiihrt werden muss, um z.B. 1 kg Wasser
(p = konstant, T = konstant) am Siedepunkt zu verdampfen, wird die Gleichung um die
Wechselwirkung mit der Umgebung erganzt, d.h.

dH = AyerHdng = dQ +dW

System Umgebung

Es kann nun entweder Warme (Herdplatte) oder Arbeit zugefiihrt werden (Tauchsieder). Wir
betrachten ein adiabatisches (dQ = 0) und isobares System (dp = 0).
Mit der elektrischen Arbeit dW = Uldt undn = % ergibt sich dann

dm(H,0)
Aveer‘I’lg = Aveer = Uldt
2

Definitionen (Vorzeichen ist immer positiv):

I

Hy — Hpy = AyerH  'Verdampfungsenthalpie
Hy — Hf = AgpH  'Sublimationsenthalpie’
Hp — He = AgcpH - 'Schmelzenthalpie’

Beispiel: Schematischer Verlauf der Enthalpie von Wasser bei p = konst.= 1bar
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AgcnH = 6 Kjmol ™t

AyerH = 40,7 kjmol ™2

AgpH = 46,7 kjmol ™!

| /
|
— —
o
e

¢, (f) = 37,8 Jmol'K™!

=0

¢, (f1) = 75,3 Jmol 'K ™!

— -1p-1 : :
¢p(g) = 33,6 Jmol™'K T,=273K T,e;=373K

Festkorper, Eisi  Flussigkeit Gas
0 ! ’
T
SCi ver
vA i
4+ =22,4 Lmol” \

\\‘
“n

/; L\MV "'.I

A

.~ |

7 |

fest
dv

—) — Ausdehnungskoeffizient —=
dr/,

AN

flissig
7.2. Chemische Reaktionen
Wir betrachten eine chemische Reaktion, die in einer Phase ablauft.
Reaktion: UsA+vgB 2 v:C +vpDva

positiv flr Produkte
stochiometrische Koeffizienten

Ui
negativ fir Edukte
i = Index fir Stoff
Die Enthalpie hangt jetzt von den Molzahlen aller vorhandenen Stoffe ab:
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H = f(p' T,Tll')

dH—(aH) d (aH) dr
=&/, PTar

+(6H> q +(6H) q +(6H) q +(6H) q
T ny Py np P ne P np
anA p.T.nj*A anB p.T.nj#B anC p.Tnj%C anD p.Tn;#D

Kurzschreibweise:

I

i p,T,nj:tL

Die Anderungen der Stoffmengen beim Ablauf einer chemischen Reaktion sind nicht
unabhangig voneinander, sondern durch die stéchiometrische Gleichung miteinander

verknupft.
Beispiel: CH, + 20, - CO, + 2H,0
Werden nun 0,01 mol CH, (d.h. dncy, = —0,01 mol) verbrannt, so gilt notwendigerweise

dng, = —2-0,01 mol, dnco, =1-0,01mol, dny,o =2-0,01mol

Wir beschreiben dies durch die Verwendung der "Reaktionsvariable" (siehe Kap. 2.6.5)

d§ = ) viHidg

(aH) = H; = die molare Enthalpie bzw. die partielle molare Enthalpie des Stoffes i
on; p.Tn; *i

Man erhalt dann fur die Summe:

2w o= 2 )

VpTnj*i VipTnj#i

Y, v,H; = AH = (?,l;)

Die GroBe wird die ‘Reaktionsenthalpie’(Einheit: Jmol~!) genannt.
Statt die Stoffe als Indizes zu schreiben, setzen wir sie in Klammern hinter das Symbol H und
wir erhalten fir die Reaktionsenthalpie:

AH = Zv H; = 2H(H,0) + 1H(CO,) — 2H(0,) — 1H(CH,)

Produkte Edukte

Zur Interpretation der Gro3e A, H betrachten wir die Wechselwirkung des Systems mit der
Umgebung. Da der Druck konstant ist, verwenden wir den 1. Hauptsatz in der Form
dH = dQ + V dp und erhalten:
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dH (aH) dp + (aH) dT + (aH) de =  do+vd
ap T, & aT ps af p.T WW mit Umgebung

Systemeigenschaften

Wir halten Druck und Temperatur konstant, d.h.dp = O und dT = 0.

Daraus folgt dQ = (‘;—;’) dé = A HdE
p,T

Daraus ergibt sich:

Die Reaktionsenthalpie A,.H ist die Warmemenge, die beim Ablauf der chemischen Reaktion

frei wird (genauer formuliert: wenn 1 mol chemische Umsetzungen der Art, wie sie in der

stochiometrischen Gleichung beschrieben sind, stattgefunden haben). Um die Temperatur

konstant zu halten, muss die Reaktionsenthalpie abgefiihrt werden (oder zugefiihrt werden,

wenn die Warme verbraucht wird).

Def.: Wenn Warme abgegeben wird bei der chemischen Reaktion (A.H < 0), wird die
Reaktion exotherm genannt, wenn Wirme aufgenommen wird (A.H > 0),

endotherm.

7.2.1. Die Reaktionsenthalpie als Zustandsfunktion: Der He3’sche Satz

U und H sind Zustandsfunktionen, ebenso A,U und A,H. Das bedeutet, dass ihr Wert nur
vom Anfangs- und Endzustand abhangt, (d.h. Angabe von p, T und den Stoffmengen n;) nicht
vom Weg. Fir chemische Reaktionen, die liber Zwischenstufen verlaufen, setzt sich die
Reaktionsenthalpie dann additiv aus den A, H's der einzelnen Schritte zusammen.

Beispiel: Wir betrachten folgende Reaktionen:

C+0, I
A H, .
CO+-=0
2%
A, Hs
A H,
CO
Y i Y n 7




Die Enthalpieanderung auf dem Weg | — ll— Il muss gleich sein der Enthalpieanderung auf
dem Weg | — il

= Crest + 02 gas = €Oz gas  A-Hz = —393,7 k] /mol
1
= Crest +302 gas = COgas
-1l COgas +3502gas = COzgas  AyHp = —283,1k]/mol

A, H; ist nicht messbar, da CO sofort weiter reagiert. Es kann aber berechnet werden:
A H{ = A H; — A H; — A.H, = —110,6 k] /mol

Man bezeichnet diesen Befund als den “Hel’schen Satz”. Er beschreibt die Anwendung des
1. Hauptsatzes auf die Energieumsdtze bei chemischen Reaktionen und er wurde vor der
Formulierung des 1. Hauptsatzes gefunden.

Die Innere Energie (und die Enthalpie) eines Stoffes kann nicht absolut bestimmt werden,
sondern man misst immer nur Anderungen. Daher kann (willkiirlich) ein Nullpunkt gewahlt
und alle Enthalpien relativ zu diesem Nullpunkt angegeben werden (analog werden Hoéhen
auf der Erdoberflache relativ zur Meereshéhe angegeben (= NN)).

7.2.2. Bildungsenthalpien (A H)

Es ist nicht notwendig, flr alle méglichen chemischen Reaktionen A,.H zu messen. Auf Grund
des 1. Hauptsatzes (bzw. des HeR’schen Satzes) kann A,.H einer Reaktion berechnet werden,
wenn die jeweilige Reaktion durch eine Folge anderer Reaktionen ersetzen werden kann.

Bei einer chemischen Reaktion sind alle Elemente, die in den Edukten enthalten sind, auch in
den Produkten enthalten. Wir betrachten eine Reaktion, die von den Elementen zu den
Edukten fuhrt (Bildungsenthalpie der Edukte) und dann eine Reaktion, die von den
Elementen zu den Produkten (Bildungsenthalpie der Produkte) fiihrt. Nach dem 1.Hauptsatz
muss dann die Differenz der Energieumsatze auf beiden Wegen die Reaktionsenthalpie der
Reaktionen sein.

Beispiele:

1) 6C+6H,+90, N C,H,,0,+6 0O, ApH (Glukose)
2) C/H,O0,+60, N 6 CO,+6 H,0 AH

3) C+0, — CO, AgH (CO,)
a) H, +%o2 L, HO AgH (H,0)
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Werden die Reaktionen 1) und 2) nacheinander durchgefiihrt und werden dann sechsmal die
Reaktionen 3) und 4) durchgefiihrt, entstehen beide Male aus den gleichen Edukten die
gleichen Produkte. Nach dem 1. Hauptsatz bzw. dem Hel3’schen Satz sind die Energieumsatze

auf beiden Wegen gleich.

Daraus ergibt sich sofort:

AgH (Glu) + 6 AgH (0;) + AH = 6 AgH (CO,) + 6 AgH (H,0)

AH=6 AgH (CO2) + 6 AgH(H,0) - AgH (Glu) - 6 AgH (0))

H (Produkte) -

H (Edukte)

Anschaulich ist dies in dem Enthalpieschema gezeigt:

Elemente:6 C,6 H, 90,

Bildungsenthalpien
AH(O.)

B 2

6 1276

Edukte: CH..O +6 O2 Y

AH (Glukose)

AH(CO,)

AH (H,0)

Reaktionsenthalpie

AH

Bildungsenthalpien

Produkte: 6 CO,+6 H,0

Def.: Die Bildung einer Verbindung aus den Elementen wird die ‘Bildungsreaktion’ genannt.

Die dazugehorende Reaktionsenthalpie ist die ‘Bildungsenthalpie’ (‘enthalpy of

formation’). Index: B oder f (engl.).

Die Reaktionsenthalpie einer beliebigen chemischen Reaktion ldsst sich aus der

Differenz der Bildungsenthalpien von Produkten und Edukten berechnen.

Es werden nun die Bildungsenthalpien aller chemischen Verbindungen tabelliert. Dabei muss
beachtet werden, dass die Zahlenwerte von den Zustianden der Stoffe, die beteiligt sind,
abhangen (z.B. ob fllissiges oder gasformiges Wasser, oder ob eine Verbindung in reiner oder
geloster Form entsteht). Man verwendet daher ,Standardzustande”, die folgendermalien

festgelegt sind:
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Standardzustinde

1. Der Standardzustand einer gasformigen Substanz bei beliebiger Temperatur ist der eines

reinen idealen Gases bei p = 1bar (Index: g (gasformig).

2. Der Standardzustand einer fllissigen Substanz bei beliebiger Temperatur ist der einer reinen

Flussigkeit bei p = 1bar (Index: | (liquid) oder fl (flissig)).

3. Der Standardzustand einer festen Substanz bei beliebiger Temperatur ist der einer reinen

festen Substanz bei p = 1bar (Index: s (solid) oder f (fest)).

4. Der Standardzustand einer Substanz in einer Losung bei beliebiger Temperatur ist der einer

idealen Lésung mit der Standardkonzentration (m = 1 mol kg™?1) bei
p = 1bar (Index: aq)).

Anmerkungen:

Bei der Festlegung des Druckes hat man friiher (vor 1982) die Festlegung p =1 atm =
1,01325 bar getroffen. Heute wird p = 1bar verwendet. Zahlenmaf3ig kann man diesen
Unterschied vernachlassigen.

GroBen, die sich auf die Standardzustinde beziehen, werden durch den Index?
gekennzeichnet, z.B. AH?. Da AHY auch von der Temperatur abhangt, wahlt man als
Temperatur fir die Tabellierung der Daten T = 298 K. Nomenklatur:

AHY5¢ oder AH? (298)

In der statistischen Thermodynamik wird als Standardzustand der der isolierten Atome in
unendlicher Entfernung verwendet.

Def.: Die Bildungsenthalpie jedes Elementes in seinem stabilsten Zustand
(= Standardzustand) ist Null.

Die Wahl des Standardzustandes der Elemente spielt keine Rolle bei der Berechnung der
Reaktionsenthalpien, da fir die Bildung der Edukte und die der Produkte der gleiche
Standardzustand verwendet wird und dieser bei der Differenzbildung heraus fallt.

A ﬂsH"" (Elemente)=0
=2 A,H° = (Edukte)
y Edukte :ZABH= (Produkte)
A Y Produkte
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Def.: Unter der Enthalpie einer Verbindung versteht man die Bildungsenthalpie
dieser Verbindung, wobei die Enthalpien der Elemente im Standardzustand

und unter Standardbedingungen willkiirlich auf Null gesetzt sind.

Beispiel:  H(g) +30,(g) —» H,0(f1)
Enthalpie des Wassers=Bildungsenthalpie des Wassers = Reaktionsenthalpie der
Bildung von Wasser aus Wasserstoff und Sauerstoff:

A.H® (H20) = AgH® (H20) - AgH® (H2) -5 ApH® (07) = ApH® (H:0)

Allgemein: A, H® = ¥, v;H? = ¥ v;AgH?

Beispiel:  C¢H1206 (H+ 6 O, (g) —> 6 CO, (g) + 6 HO (f)

AH® =6 AgH®(CO,) + 6 AgH® (H,0) — 6AzH?(0,) — AgHO (Glw)
= 6(—393,51) kjmol~! + 6 - (—285,83) kjmol™! — 6(0) — (—1274)kJmol !
= —2802,04 k] mol !
Verwendet man die Tabellenwerte der Bildungsenthalpien, die bei 298 K aufgelistet sind,
erhalt man die Reaktionsenthalpie nattirlich auch bei 298 K.

Diese Reaktionsenthalpien kénnen dann auf beliebige andere Temperaturen und Driicke
umgerechnet werden.

7.2.3. Haufig benutzte Enthalpien:

Bildungsenthalpien

Verbrennungsenthalpien

Phasenumwandlungsenthalpien

Dissoziationsenthalpien von Bindungen: (A-B (g) > A(g) + B (g))

HwnN -

Bindungsdissoziationsenthalpie AgpH (A — B)/kJmol ™! bei 298 K

H-H 436
H-Cl 431
H-O 428
H-OH 492
H-CH; 435
HsC-CH; 368

78



5. Mittlere Dissoziationsenthalpie von Bindungen aus verschiedenen Verbindungen (Mittelwert):

Mittlere Bindungdissoziationsenthalpien Agp H (A — B) /kJmol ™!

| H C N O | gsp: H-O—H=+O, AH = 428 kJmol !
H 436 H-OH —> H+ OH, AH = 492 KJmol ™!
C_ 413 348

N _ 388 305 163 I

O 460 360 157 146 Mittelwert: A, H = 1 (428 — 492) = 460 kjmol™*

6. Atomisierungsenthalpie:
A,H Zerlegung eines Molekils in Atome. Dies ist im Fall H—H — gleich der
Bindungsdissoziationsenthalpie, im Fall von Na (fest) ist das gleich der
Sublimationsenthalpie: Na (f) — Na (gas).

Standard-Atomisierungsenthalpien A,H? /kJmol~!

C(s) 716.68
Na (s) 108.4
K(s) 89.8
Cu (s) 339.3

Diese GroBen sind sehr niutzlich bei der Berechnung (Abschatzung) von
Bildungsenthalpien von Stoffen, deren Struktur bekannt ist, aber keine Daten (ber die
Bildungsenthalpie vorliegen.

Beispiel: Abschatzung der Bildungsenthalpie von Methanol. Die Pfeilrichtungen im
Diagramm zeigen, in welcher Richtung die jeweiligen Enthalpienanderungen definiert
sind.

A

H C(g)+4 H(g)+O(g)
= z ﬂnHQ = z aBDHQ
=3 aIIer‘Atomisierungs- =Y aller mittleren
C(H+2 H,(g)+%2 0,(g) enthalpien Bindungsdissoziations-
CH.OM(g) enthalpien
3
AH®
ﬁv@l’HB
Bildungsenthalpie ~ CH,OH(f])
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ApHY + A, H? + Z AgpH® — ) A,HP =0

AgH® = —A,qHO — {SABDH"(C — H) + AgpHO(C — 0) + Agp HO (O — H)} +

{AAHG(C) + 20, HO(H — H) + %AAHQ(O - 0)}

[-38—{3:413+1-360+1-463}+ {717 + 2436 + 497}]kJmol?
[-38 — 2062 + 1838]kJmol~! = —262 kjmol ™!

T
ABHe(experimenteII) = —239kJmol™! — Unterschied durch Verwendung mittlerer
Bindungsdissoziationsenthalpien

7. Lésungsenthalpie

Lost man eine Substanz in Wasser, so ist dies mit einer Enthalpieanderung verbunden.
Wenn man wenig Substanz in viel Wasser 10st, nennt man diese Grof3e ‘Losungsenthalpie
bei unendlicher Verdiinnung’ A;H. Anschaulich bedeutet dies, dass keine
Wechselwirkungen zwischen den gelésten Molekilen stattfinden sondern nur
Wechselwirkungen zwischen dem gel6dsten Stoff und dem Wasser (= ideale Losung).
Index = aq.

Beispiel: HCI(g) — HCI (aq) AH® = —74,85 kjmol !

Bestimmung der Bildungsenthalpie in Losung:

1) Bildungsreaktion: ~H,(9) +3Clo(g) » HCI(g),  AgH®(g) = —92,3 kJmol~?!

2) Lésungsreaktion: HCl(g) — HCl(aq), A H? = —74,9 kjmol !

3) Bildungsreaktion in Lsg: %Hz(g) + §c12(g) - HCl(aq), AzH®(aq) = —167,2 kjmol™?

Die Bildungsenthalpie in Losung kann als Summe der Bildungsenthalpien von H* (aq) und
Cl~(aq) aufgefasst werden. Man kann diese beiden GréBen aber nicht getrennt messen.
Daher wird Wi||kUr|iCh%H2 (g) » H*(aq), AgH® (H*(aq)) = 0 gesetzt.

— Daraus ergibt sich dann sofort AgH® fir CI~ und durch Messung der
Bildungsenthalpie von NaCl (aq) die fir Na* (aq) usw.

Standardbildungsenthalpien von gel6sten lonen in unendlicher Verdiinnung
AgH® /kJmol~t.

Kationen AgH® Anionen AgH®
H* 0 OH- - 230.0
Na* - 240.1 Cl- - 167.2
Cu? + 648  sO% ~ 9093
Al - 5247  pO¥ ~1277.4
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7.3. Kalorimetrie

Ziinddraht Heizelement

Thermometer
adiabatische
Wand (dQ=0)
m@ Sauerstoff
Bombe
Substanz

Magnetriihrer Wasser

Energiebilanz:

= (5z),, 7+ (&), + 25w,

Friher wurde als Einheit der Warmemenge
die Kalorie verwendet (1cal = 4,18 J). Die
Kalorie ist die Warmemenge, die man
bendtigt, um 1 g Wasser um 1 K (genau von
14,5 auf 15,5 °C) zu erwarmen. Die Kalorie
wird heute noch im nichtwissenschaftlichen
Bereich, zB. bei der Angabe des
Energieinhaltes von  Nahrungsmitteln
verwendet. Schreibweise: 1 CAL = 1 kcal =
4184 J.

Reaktionsenthalpien  werden  meistens
kalorimetrisch bestimmt. Wir betrachten im
Folgenden das haufig verwendete,
adiabatische Kalorimeter, indem man
(bei V = konst.) Verbrennungsenergien
misst.

System

WW mit Umgebung

Wir unterscheiden Druck—Volumen—Arbeit von den anderen Arbeiten: dW = —pdV + dW’

(dW = alle Arbeiten,

dW' = Arbeiten aufler p — V — Arbeiten)

U
dU = C,dT + (—) AV + A UdE = dQ — pdV + dW’
aV Tn;

Cy=Warmekapazitat des Systems, A,.U = Reaktionsenergie

Dies ist die Grundgleichung der Kalorimetrie, aus der durch Einflihrung der jeweiligen
experimentellen Bedingungen die bendtigten Zusammenhange hergeleitet werden kénnen.

Beispiel: Messungvon A, .U :

V = konst.
adiabatisch:
keine Arbeit:

Dann wird aus der Grundgleichung:
CydT + A,UdE =0

dv =0
dQ =0
dw = 0
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Wir integrieren von der Anfangs- bis zur Endtemperatur, entsprechend vom Anfangs- bis zum
Endwert der Reaktionsvariablen.

$E Tg ng

. dni dni
fArUdfz— f C, dT (odermltdfzv—) _ fArUV—
¢a Ty ' ng l

Wenn A,.U und Cy, konstant, ergibt sich:
Setzen wir die Molzahl eines

AUER — &) = —Cy(Tg — Ta) verschwindenden Stoffes ein, der den
stochiometrischen Faktor v; = —1 hat, so
ergibt sich

—A.U(ng —ny) = —Cy(Tg — Ty)
oder Wenn die Reaktion vollstandig ist, so ist
ng = 0 und man erhalt
AT AT
AU = =Gy AU =€y

Beispiel: Messung der Warmekapazitat Cy:

V = konst. dV =0
adiabatisch: dQ =0
keine chemische Reaktion: dé =0
zugefihrte elektr. Arbeit: dW’ =Uldt

(U ist in dieser Gleichung die Spannung, I die elektrische Stromstarke, d t Zeit)

Wir erhalten aus der Grundgleichung:
CvdT S dW,

Cy = W' = zugefiihrte elektrische Arbeit

Damit ist Cy; bekannt und A,.U kann ermittelt werden.

Umrechnungvon A, U in A, H:
(analog der Umrechnung von ¢, in ¢y)

dH = dU + pdV + Vdp
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Wir setzen ein

dU = (au> dT+(aU) dv+(aU)
- \aT /e V/re o0&

und betrachtenden Fall,dassd T = 0,dp = 0 und dividieren durch d¢:

@), =), * @), G+ )

T v,T
n <6V>
mi 32

v; = stochiometrischer Koeffizient von i
V; = Molvolumen von i

v, T

p,T

=AV = Z v;V; = Reaktionsvolumen
p.T i

Def.: Das Reaktionsvolumen ist die Volumenverianderung, wenn 1 mol Umsetzungen
der Art, die durch die zugehorige stochiometrische Gleichung beschrieben
werden, stattfinden.

Damit ergibt sich:

AH=AU-+ (aU) +plav 't<aU) —T(ap)
rit = 8r av)re PO M av) e T P ar), TP

Spezialfalle:

1) Nur flissige und feste Stoffe sind beteiligt (z.B. Reaktionen in Lésungen). Dann ist das
auftretende A,V sehr klein und es gilt A, H = A,.U (weil sich das Volumen praktisch
nicht andert A,V = 0).

d
2) Fur Reaktionen, bei denen nur ideale Gase beteiligt sind, gilt: ( U) = 0 und wir erhalten

o)y
AH =AU+ pAV = ArU+vaiVi = ArU+pVZvi
i i

MitpV = R T ergibtsich AH = AU + RT ), v;
Bsp.: N, + 3H, - 2NH; » ;v =4+2—-1-3=-2->A,H=A,U—-2RT
— Wenn Y, v; = 0 d.h. wenn sich die Molzahl der Gase bei der Reaktion nicht dndert,

gilt A,H = A, U.
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3) Bei Reaktionen, bei denen Gase und feste und fllissige Stoffe beteiligt sind, missen nur die
Volumina der Gase berlicksichtigt werden, d.h. in der Summe missen nur die
stochiometrischen Koeffizienten der beteiligten gasférmigen Stoffe berlicksichtigt werden.

A.H = AU+ RT Z v; (Gase)
i

Druckabhingigkeit von A H (analoge Herleitung wie T-abhdngigkeit):

(aArH) = A,V T(&ArV) fiir ideale Gase gilt: (aArH)—o
p T— r ot ), (fur ideale Gase gilt: )" )
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8. Die Richtung natiirlicher Prozesse. Der 2. Hauptsatz

8.1. Reversible und irreversible Prozesse

Der erste Hauptsatz besagt, dass bei allen Vorgangen die Gesamtenergie erhalten bleibt. Das
bedeutet, dass Vorgange, bei denen Energie erzeugt oder vernichtet wird, nicht stattfinden
konnen. Die Erfahrung zeigt nun, dass nicht alle Prozesse, die von der Energieerhaltung her
erlaubt sind, auch tatsachlich in der Natur stattfinden. Man beobachtet, dass natirliche
Prozesse in einer bestimmten Richtung ablaufen.

Beispiel: Wir heben einen Stein hoch und lassen ihn zu Boden fallen. Beschreibung der
Energetik: In der (h) Hohe hat der Stein die potentielle Energie (m - g - h), die wahrend des
Herunterfallens in kinetische Energie (%mvz) verwandelt wird. Beim Auftreffen auf dem Boden
wird sie in Warme (Q) umgewandelt, d.h. man misst eine geringe Temperaturerhéhung von
Stein und Boden. Der umgekehrte Prozess, Abkiihlung und Emporsteigen des Steins ist
energetisch auch erlaubt, aber diese Richtung des Vorgangs wurde bislang nicht beobachtet.
Solche Prozesse nennt man ,irreversibel”.

Es gibt auch Prozesse, die in beiden Richtungen ablaufen konnen.

Beispiel: Wir binden den Stein an einen Faden und halten ihn fest, so dass er in einer
bestimmten Hohe Gber dem Boden schwebt. Dann ist die Kraft, die wir ausiiben, gleich der
Erdanziehungskraft (F(Hand) = F (Schwerkraft)) und wir haben ein Gleichgewicht der Kréfte.
Uben wir eine etwas gréBere Kraft als die Schwerkraft aus, steigt der Stein hoher, tiben wir
eine etwas geringere Kraft aus, sinkt der Stein. Die Geschwindigkeit des Steigens oder Sinkens
hangt von GroBe der Abweichung vom Gleichgewichtszustand ab: Je grof3er die Abweichung,
desto groer die Geschwindigkeit. Beschreibung der Energetik: Wenn wir den Stein anheben,
leisten wir die Arbeit (F(Heben) = Kraft beim Heben):

dw = (F(Heben) — F(Glgew))dh
Wenn wir den Stein sinken lassen, gewinnen wir die Arbeit (F(Sinken) = Kraft beim Sinken):
dw = (F(Sinken) — F(Glgew))dh
Wir kdnnen nun die Abweichung vom Gleichgewicht (F (Sinken) - F(Glgew) beliebig klein
machen, d.h. AF — dF — 0. Dann wird der Prozess unendlich langsam, aber wir verwenden
beim Heben und Senken fast die gleiche Kraft, namlich F(Glgew). Wir erhalten dann fir die

Arbeit

dW (Heben) = —dW (Senken) = F(Glgew)dh
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d.h. die Arbeit ist in beiden Richtungen gleich groB3, nur das Vorzeichen ist gedandert. Solche
Prozesse nennt man ,reversibel”.

Verallgemeinerung:

Alle von allein ablaufenden Vorgange (Prozesse), d.h. alle ,natlirlichen Prozesse” oder
LSpontanen Prozesse” sind irreversibel.

Lauft ein Prozess so ab, dass zu jedem Zeitpunkt der entsprechende Kraftparameter des
Systems mit der dul3eren Kraft im Gleichgewicht ist, ist der Prozess ,reversibel”.

Fir reversible Prozesse gilt:

Eine sehr kleine Anderung der antreibenden Kraft kann die Richtung des Prozesses
umkehren.

Flr Hin- und Riickrichtung wird gleich viel Arbeit aufgewendet bzw. gewonnen.

Ein reversibler Prozess kann nur naherungsweise realisiert werden, da eine
Geschwindigkeit des Prozesses >0 immer eine Abweichung vom Gleichgewicht erfordert.
In der Thermodynamik werden haufig reversible Prozesse betrachtet, da diese sich einfach
berechnen lassen. Der berechnete Energiewert ist jedoch ein Grenzfall. Er ist die Arbeit,
die man maximal bei dem Prozess gewinnen kann und gleichzeitig die Arbeit, die man
minimal aufwenden muss, um den Prozess durchfiihren zu kdnnen.
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Beispiel: Wir betrachten die isotherme Expansion und Kompression eines idealen Gases und
fuhren die Prozesse irreversibel und reversibel durch.

Wir betrachten ein ideales Gas in einem Zylinder mit
einem masselosen, reibungsfrei beweglichen Kolben,

der in einem Thermostaten steht, d.h. die Temperatur

R ist konstant. Das Gas befindet sich am Anfang im
Volumen V, unter dem Druck p4. Der Kolben ist
Pe arretiert. Auf dem Kolben befindet sich ein Gewicht

mit der Masse m. Dieses Gewicht ergibt einen
mg

F
- m konstanten Druck py = =
Va Entfernen wir die Arretierung, so lastet auf dem

Kolben nur noch der AuBendruck pg. Da der Druck im
Innern groBer ist (p,4), expandiert das Gas so weit, bis
der Druck im Gas gerade pg ist. Das Volumen Vg, bei
dem dies der Fall ist, lasst sich berechnen (p,V, =
7= konst. prVE). Die Abbildung zeigt ein pV-Diagramm. Die
durchgezogene Linie zeigt das Verhalten eines
idealen Gases bei T = konst (Isotherme).
P A Versuch 1 Am Anfang befindet sich das Gas bei p, und V,.
Entarretierung heif3t, dass der Aul3endruck
schlagartig auf pg sinkt und das Gas gegen den
konstanten Aullendruck pz expandiert und zwar so
lange, bis das durch die ideale Gasgleichung
beschriebene Endvolumen Vj erreicht ist. Die vom
Gas nach aul3en abgegebene Arbeit errechnet sich

wie folgt:
w VE
P.E
== [nr, W) =-pee -
v v vy 0 Va

Im Folgenden zeigen die schraffierten Flachen in den
Abbildungen immer die jeweils real abgegebenen
P A Versuch 2 bzw. zugefiihrten Arbeiten an. Jetzt komprimieren
wir das Gas in einem Schritt auf das Anfangsvolumen
zuriick. Dazu legen wir auf den Kolben ein
Wizu) Zusatzgewicht, mit dem wir augenblicklich den Druck
p4 erzeugen. Das Gas wird durch diesen konstanten
AuBendruck p, komprimiert, bis im Innern ebenfalls
der Druck p4 und entsprechend V, erreicht wird. Die
dem Gas zugefiihrte Arbeit errechnet sich wie folgt:

w
v y v f dw = — f padV, W(zu) = —pa(Vy — Vi)
0
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P A Versuch 3 Wir flhren jetzt die beiden Prozesse in zwei
Schritten aus. Bei der Expansion entfernen wir
zunachst einen Teil des Gewichts, so dass wir den

Druck p; und das Volumen V; erhalten und

danach einen weiteren Teil des Gewichts, so dass

sich der Druck pg ergibt. Die Abbildung zeigt
wiederum die Isotherme des idealen Gases und
die jetzt in zwei Schritten erfolgende Expansion.

Die vom Gas abgegebene Arbeit ist in diesem

Fall:

W(ab) = —p; (V1 = V) —pg(Vg — V1)

W(ab)

Y

Auch die Kompression fliihren wir jetzt in zwei
Schritten durch. Wir erhalten fir die zugefiihrte
Arbeit

W(zu) = —p1 (V1 = Vi) —pa(V4 — V1)

P A Versuch 4

Vergleichen wir die real abgegebenen Arbeiten
W(ab) (schraffierte Flachen) aus Versuch 1 und
Versuch 3, so sehen wir, dass mehr Arbeit vom
System (Gas) abgegeben wird, obwohl Anfangs-
und Endzustand jeweils gleich sind. Vergleichen
wir die zugefiihrten Arbeiten W(zu) aus Versuch
2 und Versuch 4, ergibt sich, dass wir weniger
Arbeit aufwenden missen, um den gleichen
Endzustand zu erhalten.

Y

P A Versuch 5

Wir fihren nun die beiden Prozesse in 4 Schritten
aus: Wir expandieren schrittweise V, - V; -
V, = V3 = V¢ und wir erhalten die Arbeit

W(ab) = —p,(V; —V,) —p (V2 — V1)
—p3s(V3 = V2) —pg(Vg — V3)

Entsprechend ergibt sich fiir die schrittweise
Kompression:

Y

W(zu) = —ps(V3 = V) —po(V, — V3)
P A Versuch 6 - pl(Vl - Vz) - pA(VA - Vl)

Vergleichen wir Versuch 5 mit Versuch 3, so
entnehmen wir direkt an Hand der Diagramme
(siehe schraffierte Flachen unterhalb der Kurven),
dass bei 5 mehr Arbeit vom System abgegeben
wird als bei 3 und bei 1 und dass weniger Arbeit
aufzuwenden ist, oowohl die Anfangs- und 88
Endzustande in allen Fallen gleich sind (Vergleich
6 mit 4 und mit 2).




p A Versuch 7 Wir wiederholen die beiden Prozesse, wobei wir jetzt
eine grofBe Zahl schrittweiser Drucksenkungen bzw.
Druckerhéhungen vornehmen, wie dies in den
Abbildungen

7 und 8 gezeigt ist. Wir erhalten fir die abgegebene
Arbeit

W(ab) = = > pa¥,
wobei p; die jeweilig konstanten Drucke sind, bei
denen die Volumenanderung AV, erfolgt.
Entsprechend ergibt sich fiir die zugefiihrte Arbeit

v v v W(zu) = — Z piAV;
Wenn wir die AV; immer kleiner werden lassen,

(AV — dV) so gehen wir von den Differenzen zu den
Differentialen iber und wir erhalten

Y

P A Versuch 8 Ve Ve
dv Vg
W(ab) = — j pdV = —nRT j — = —nRTIn—
V Vy
P, Va Va
Va Va
dv A
W(zu) — f pdV = —nRT f — = —nRTIn—
vV Vg
Vg Vg
P, = nRTan—A

Y

In diesem Fall ist also der Betrag der vom System abgegebenen Arbeit gleich dem
Betrag der zugefiihrten Arbeit. Beide unterscheiden sich durch ihr Vorzeichen. Man
nennt den durch die Grenziibergidnge erhaltenen Prozess den reversiblen Prozess. Zur
Berechnung der Arbeit bei einem reversiblen Prozess muss man nur den Anfangs- und
Endzustand kennen.

Alle anderen hier beschriebenen Prozesse (1-6) sind irreversible Prozesse. Um diese Arbeiten
zu berechnen, muss man genau wissen, wie der Prozess durchgefiihrt wird. Wichtig ist hierbei
auch, dass zur Berechnung der irreversiblen Prozesse immer der AuBendruck (die von aul3en
wirkende Kraft) verwendet werden muss. Beim reversiblen Prozess gilt immer p(auBen) =
p(Gas), so dass wir an Stelle des AuBendrucks den Druck des Systems (Gases) verwenden
konnen (in diesem Fall den Druck, der sich aus dem idealen Gasgesetz ergibt). Bei allen
irreversiblen Prozessen missen wir mehr Arbeit als im reversiblen Fall aufbringen, wenn wir
dem System Arbeit zuflihren. Umgekehrt, wenn das betrachtete System Arbeit abgibt,
erhalten wir im irreversiblen Fall immer weniger Arbeit als im reversiblen Fall. Je starker wir
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uns an den reversiblen Fall anndhern, desto geringer wird die Differenz zwischen
Arbeitsaufwand und Arbeitsausbeute.

Betrachten wir nochmals die reversible und irreversible Kompression. Wir gehen in beiden
Fallen vom gleichen Ausgangszustand des Gases in den gleichen Endzustand aus. Wir
bendtigen aber im irreversiblen Fall viel mehr Arbeit, um dies zu bewerkstelligen und im
komprimierten Gas ist natlrlich nur soviel Arbeit gespeichert, wie wir im reversiblen Fall
aufwenden miussen. Man kann die Arbeit in einen reversiblen und irreversiblen Anteil
zerlegen.

dW (real durchgefihrt) = dW (rev) + dW (irrev)
dW (irrev) = dW (real durchgefiihrt) — dW (rev) = —p,AV—pdV)

Wir setzen z.B. die Werte aus Versuch 2 (Kompression) ein und erhalten

Va
%
W(irrev) = —pa(Vy — Vg) + j pdV = —p,(Vy — Vg) + nRTan—A
E

VE

Mit nRT = pgVy = p4V, ergibt sich:

1%
dW (irrev) = —paVy + paVi + 'pAVAan—A
E

Was passiert mit der irreversiblen Arbeit, die wir in das System hineinstecken, die aber
offenbar nicht darin gespeichert wird? Die Kompression des Gases flihrt zu einer
Temperaturerhhung im Gas. Da sich der Kolben mit dem Gas in einem Thermostaten
befindet, wird die Warme an den Thermostaten abgegeben, so dass letztlich die irreversibel
zugefiihrte Arbeit in Warme (die im Thermostaten oder allgemein in der Umgebung des
Systems steckt) umgewandelt wird.

Betrachten wir die reversible und irreversible Expansion. Bei der reversiblen Expansion
erhalten wir die maximale Arbeit, die das System leisten kann. Wir nennen diese auch die

Arbeitsfahigkeit des Systems. Bei der real durchgefiihrten Expansion erhalten wir weniger
Arbeit und kdnnen auch hier die Arbeit in einen reversiblen und irreversiblen Anteil zerlegen:

dW (real durchgefiihrt) = dW (rev) — dW (irrev)
dW (irrev) = dW (rev) — dW (real durchgefiihrt)

Wir setzen die Werte aus Versuch 1 (Expansion) ein und erhalten:

90



VE

V
W(irrev) = — f pdV +ps(Vg —V,) = —nRTan—E + (Vg —Vy)
A

Va

Bei der reversiblen Expansion kiihlt sich das Gas ab, und aus dem Thermostaten wird die

Warmemenge
VE

W(rev) = — j pdV =Q(rev)
Va

zugefiihrt, um die Temperatur konstant zu halten. Bei der real durchgefiihrten Expansion wird
aber eine geringere Arbeit vom Gas abgegeben und nur diese Energie muss vom
Thermostaten ersetzen werden, d.h. W (real) = —pg (Vg — V) = Q(real).

Wir erhalten also

W (irrev) = W(rev) — W (real) = Q(rev) — Q(real) = Q(irrev)

d.h.im Thermostaten ist jetzt mehr Warme gespeichert als beim reversiblen Prozess. Wir
kommen also zum Schluss, dass die Energie, die wir nicht als Arbeit erhalten haben

(= Verlust der Arbeitsfahigkeit) als Warme im Thermostaten gespeichert ist.

8.2. Die Richtung natiirlicher Prozesse
Diese Analyse kann man fir alle Prozesse in der Natur durchfiihren. Dabei ergibt sich:

Alle natlrlichen Prozesse laufen in einer bestimmten Richtung ab; sie sind ‘irreversibel’. Bei
allen nattrlichen Prozessen wird Arbeit oder Arbeitsfahigkeit ‘dissipiert’.

Dissipation: Umwandlung gerichteter Bewegungsenergie ( = Arbeit)
in ungerichtete Bewegungsenergie ( = Warme).

Dissipierte Arbeit oder Arbeitsfahigkeit fihrt zu einer Erhéhung der inneren Energie des
Systems (dW(l-rre,,) > 0). Der umgekehrte Prozess, die Erniedrigung der inneren Energie und
Erzeugung von Arbeit ist nicht ohne weiteres moglich. Wir betrachten den 1. Hauptsatz und
unterscheiden zwischen reversibler und irreversibler Arbeit:

dU =dQ + dW = dQ + dW (rev) + dW (irrev)

Zur Vereinfachung betrachten wir ein adiabatisches System, d.h. dQ =0,
und wir betrachten nur p-V-Arbeit, d.h. dW (rev) = —p dV

Damit ergibt sich: dU + p dV = dW (irrev) > 0

Die Vorzeichenaussage folgt aus unserem Befund, dass dissipierte Arbeit immer zu einer
Erhéhung der inneren Energie, d.h. zu einer Temperaturerhéhung fiihrt.
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8.3. Die Entropie

Diese Ungleichung gibt uns die Richtung eines natiirlichen Prozesses an: Jeder natirliche
Prozess (d.h. jeder Vorgang, der ohne Eingriff von au3en von alleine ablauft), lauft in der
Richtung ab, die diese Ungleichung angibt.

Division dieser Gleichung durch T @ndert nichts an der Vorzeichenaussage, da T > 0 ist und
wir erhalten:

dU +pdV dW (irrev) >0
T T

Historisch wurde die Richtung naturlicher Prozesse von Clausius auf andere Art hergeleitet.
Clausius hat eine neue Zustandsfunktion, die Entropie, S, eingefiihrt.
Die Entropie hat folgende Eigenschaften:

Abgeschlossene Systeme:

S nimmt immer zu fir alle nattirlichen (irreversiblen) Prozesse — dS > O(irreversibel)

S bleibt konstant fiir alle reversiblen Prozesse — dS = O(reversibel)
Geschlossene Systeme:

Die Entropie des Systems dandert sich durch Warmeaustausch mit der Umgebung. Wenn der
Warmeaustausch reversibel erfolgt, lasst sich die Entropieanderung berechnen nach

ds = dQrev
T

Je nach Vorzeichen von Q,.,, ist dS positiv (Warmezufuhr) oder negativ (Warmeabgabe), da T
immer groBer als 0 ist.

Wir verwenden den 1. Hauptsatz und betrachten nur Druck-Volumenarbeit
dU =dQ + dW = dQ — pdV

Auflésen nach dQ ergibt:
dQ = dU + pdV

Dies setzen wir in die Definitionsgleichung ein und erhalten

_ dQrey _ dU +pdV

ds =
T T

in Ubereinstimmung mit unserer vorherigen Betrachtung.
Betrachtet man ein System und die Umgebung (d.h. ein insgesamt abgeschlossenes System),
so kann man die Entropieanderung aufteilen:
nges = dSSyst + dSUmg
Es gilt flr: reversible Prozesse: dSges = 0 = dSsyst = —dSymyg
irreversible Prozesse: dSges > 0
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Die Entropie ist eine Zustandsfunktion, d.h. ihr Wert hangt nur vom Anfangs- und Endzustand
ab. Man kann daher die Entropiednderung auf einem (gedachten) reversiblen Weg
berechnen. Der Zahlenwert, der sich flir die Entropieanderung des Systems ergibt, muss aber
unabhdngig vom Weg sein. Benutzt man einen irreversiblen Weg, um das System in den
gleichen Endzustand zu bringen, so macht das fiir das System keinen Unterschied. Es ergibt
sich immer der gleiche Wert der Entropieanderung, fiir die Umgebung ist die Anderung aber
unterschiedlich und umso groRBer je irreversibler der Vorgang ist. Es gilt immer dSg.s > 0.

Der 2. Hauptsatz kann folgendermafen formuliert werden:

dQ,ey = 0 reversibel
nges = T nges = dSSyst + dSUmgebung

> 0 irreversibel

8.4. Anschauliche Bedeutung der Entropie

1. Aus der Definition der Entropie ist klar, dass eine bestimmte Energiezufuhr dQ im System
ganz verschiedene Anderungen hervorrufen kann, je nachdem, wie hoch die Temperatur
ist:

_ dQpey dU +pdV
T T
Zur Vereinfachung betrachten wir ein System, bei dem V = konst. und erhalten:

ds

du .o . .
ds = - Division durch die Boltzmann Konstante kg ergibt
ds _ du Entropiednderung Energiedinderung
kg  kgT ' inEinheitenvonkg  mittlere thermische Energie

Die Entropie wird in dieser Gleichung in den Einheiten von kz gemessen (JK™1), die
GroBe kgT ist die mittlere thermische Energie des Systems. Wir betrachten zwei Systeme,
eines bei einer niedrigen Temperatur und eines bei einer hohen Temperatur und flihren
beiden jeweils die gleiche Energiemenge dU = 1] zu. Bei dem System mit der niedrigen
mittleren Energie bewirkt dies eine groBe Anderung, bei dem mit der hohen Energie ist
die Anderung sehr viel kleiner.

Analogbeispiel: Wir betrachten die Anderung der Lebensumstinde (dLU) von zwei
Personen, denen wir jeweils 10 € geben (dGeld). Die eine Person besitzt G = 100 €, die
andere G = 1000 €. Wir erhalten analog zur Entropiednderung fiir die Anderung der

Lebensumstande
dLU = dTG 1 Person: E =0,1
G 100 €
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10 €
1000 €

2 Person: =0,01

Obwohl also die gleiche Geldmenge zugefiihrt wurde, sind die Auswirkungen auf die
Lebensumstande beider Personen ganz verschieden.

In der Mechanik konnen alle Prozesse vorwarts und rickwarts ablaufen. In der
Thermodynamik (Natur) gibt es fiir naturliche Prozesse nur eine Richtung, namlich die,

bei der sich die Entropie vergroert.

Man kann daher sagen, dass die positive Zeitrichtung mit einer Zunahme der
Entropie verkniipft ist.

Beispiel: Planetenbewegung und Diffusion.

Wir berechnen als Beispiel die Entropieanderung beim Warmetibergang fir zwei
verschiedene Annahmen:

nges = dSSys + dSUmg

o

System

Umgebung T,

Annahme 1: Das System gibt Q = 1000 ] ab (— die Umgebung nimmt 1000 J auf), die
Warmekapazitaten von System und Umgebung sind so groB3, dass sich bei dieser
Warmeubertragung die jeweiligen Temperaturen von System und Umgebung nicht
andern (T; =293 K, T, =277 K).

d d —1000 1000
nges — QSys_I_ QUmg — ]+ ]

T1 TZ T1 TZ
_ 1000 | 1000] _ —3,41]JK t + 3,61 ]JK!
293K 277K
=0,2]JK!

Wenn man die Richtung des Warmetransports umkehrt, d.h. die Umgebung gibt Warme an
das System ab, andern sich die Vorzeichen der beiden Q und wir erhalten eine
Entropieabnahme. Dieser Prozess findet nicht statt.

Annahme 2: Beim Warmetibergang stellt sich eine gemeinsame Endtemperatur ein. Dann

muss man zuerst die Endtemperatur T berechnen. Hier muss man zusatzlich die
Warmekapazitaten kennen, um die Entropieanderung berechnen zu kénnen.
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Tg Tg

SE
d d C,(Sys)dT C,(Umg)dT
_ QSys_I_ Q;mg_) J- nges=J- p( y) +] p( g)
Sa

dSges = T T T
Ty T,

T, T,
Sg—S4= Cp(Sys)ln—E + Cp(Umg)ln—E
T Ty

Man kann diese Betrachtungen verallgemeinern und kommt zu dem Schluss, dass
positive Entropieinderungen mit dem Ausgleich von Differenzen zusammen-
hangen (Druckdifferenzen, Konzentrationsdifferenzen, Temperaturdifferenzen
usw.).

Die molekulare Interpretation der Bedeutung der Entropie wurde von L. Boltzmann
(1844-1906) gegeben. Er analysierte die Sto3prozesse in einem idealen Gas. Unabhangig
davon, welche Anfangsbedingungen er wabhlte, fand er, dass ein molekular geordneter
Zustand immer in einen ungeordneten Zustand Ubergeht. Wenn der Zustand grof3ter
Unordnung erreicht ist, andert sich dieser nicht mehr. Dieser Zustand wird durch die
Maxwell-Boltzmann-Gleichung ,Verteilung der Geschwindigkeiten im Gas” (siehe Kapitel
3.5) beschrieben. Da auch ein Zustand geringer Entropie immer in einen Zustand groR3er
Entropie tibergeht und sich danach nicht mehr verandert, schloss er daraus, dass beides
miteinander verknipft ist.

Betrachtet man ein System wahrend und nach Ablauf eines Prozesses, so findet man das
System natirlich haufiger in dem Zustand nach Ablauf (da es sich von da an nicht mehr
andert), d.h. die Wahrscheinlichkeit das System im Zustand grof3ter Unordnung (und
grol3ter Entropie) zu finden, ist am gro3ten.

Boltzmann machte also folgende qualitative Zuordnung fiir die Richtung naturlicher
Prozesse:

geringe Entropie — grof3e Entropie
molekular geordnet — molekular ungeordnet
geringe Wahrscheinlichkeit — groBe Wahrscheinlichkeit

Da die Entropie zweier unabhangiger Systeme additiv ist und die Wahrscheinlichkeit,
zwei unabhdngige Systeme in einem bestimmten Zustand zu finden multiplikativ ist,
ergibt sich die beriihmte Boltzmanngleichung fiir die Entropie (siehe PC IV):

S=k31n Q

Darin ist:

R
kg = — = Boltzmannkonstante
Ny
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N!

Q=
[I; N

= Thermodynamische Wahrscheinlichkeit

(= Zahl der unterschiedlichen Anordnungsmaoglichkeiten).

Beispiel Lotto: Zahl der unterschiedlichen Méglichkeiten, 6 richtige Zahlen aus 49 Zahlen
auszuwahlen:

49! 49.48.47.46-45.44. 431

Q= =
61431 6! 430

d.h. wenn man 1 mal 6 Zahlen ankreuzt, so ist die Wahrscheinlichkeit, dass dies die 6

Richtigen sind:
1 1

QO 13983816

=13983816

8.5. Druck- und Temperaturabhangigkeit der Entropie

Die Entropie eines Systems hangt bei konstanter Stoffmenge von Druck bzw. Volumen und
Temperatur ab.

S = fW,7T oder S =f(T)
Mit der Definition dS = dTQ erhalten wir durch Einsetzen des 1. Hauptsatzes:

dU + pdV dH —Vdp

ds

Wir betrachten im Folgenden nur die Druckabhangigkeit von S. Es gilt:

o= () a1+ (2 ap = par+ ()
~\ar/, ap), P ap) P

Wir setzen d H in die Gleichung fiir d S ein:

as = 2 ar +ll<a—H) _ Vl dp
T T(\op/,
aS as

ds = (ﬁ)p dT + (%)T dp

Wir fihren einen Koeffizientenvergleich durch und erhalten:

96



(), -5l

Fiir ideale Gase lasst sich diese Gleichung integrieren, da gilt:

OH nRT
(—) =0 undpV =nRT -V =—
op/ p

S2 D2 P2
[as=—[Lap=mn [
= — T p=-n
S1 P1 P1
SZ Sl -_ —anIl <p_2>
P1

Dies ist die ‘Druckabhangigkeit der Entropie’. Fiir feste und fllissige Stoffe kann die
Druckabhangigkeit im allgemeinen vernachlassigt werden.

Fiir die Temperaturabhangigkeit der Entropie erhalten wir:

<65> G
T/, T

S2 T;

dT
J- ds = Cp J- T Annahme: Cp, = konstant
S1 T

8.6. Umwandlungsentropie

Bei Phasenumwandlungen (Sublimation, Verdampfung, Schmelzen) dndert sich auch die
Entropie. Dies geschieht im Allgemeinen isobar (dp = 0)undisotherm (dT = 0).

dng, = Anderung der Molzahl der flissigen Phasen,

dng = Anderung der Molzahl der Gasphase.

Aus der Massenerhaltung ergibt sich dn;, = —dng;. Man erhilt:

_ dQrev _ dH —Vdp

ds =
T T
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dH (6H> dT + <6H) dp + (6H> dn, + < oH ) d
=(=— —) dp+|(=— n — ng
aT /,, op any, o 9 \ong o

T
dp =0; dT = 0;
oH = H, = molare Enthalpie des G
an, pT— y = molare Enthalpie des Gases

0H
(W) = Hf; = molare Enthalpie der flissigen Phase
fUpr

Damit erhalten wir:
dH = (H, — Hy;)dny

Die GroBe H, — Hy, ist die Verdampfungsenthalpie:
AverH = Hg - Hfl

dH = AyerHdnyg
Setzen wir dies in die Gleichung fiir die Entropie ein, so ergibt sich:

_dH e

ds
T‘V@T’ T‘UET

Integrieren wir diese Gleichung (dies entspricht der Verdampfung von n Molen der Flissigkeit
bei der Temperatur T,,,), so erhalten wir:

Sg n

AporH AporH
j ds = j T —dn > S, — Sy = ;er n  (daA,e-H = konst, T,,, = konst)
Sn 5 ver ver

Sg—S
Diese GroBRe -2 = A,.-S nennt man die molare Verdampfungsentropie.
n

AperH

DperS =

Tver

Allgemein ist die Beziehung zwischen der Phasenumwandlungsenthalpie AyH und
Phasenumwandlungsentropie A, S, Ty = Temperatur der Phasenumwandlung.

AyH
AyS =
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8.7. Die Reaktionsentropie

Liegt eine chemische Reaktion vor
V4A+vgB = v.C+vpD

so ergibt sich flr die Reaktionsentropie
AS = Z v;S; v; = stochiometrische Koef fizienten
i

A,.S lasst sich analog wie S auf andere Temperaturen umrechnen:

dA.S  AC,
dr T’

dabei ist AC, = Z ViCpi

i
8.8. Die Mischungsentropie

Bringen wir zwei reine Stoffe in Kontakt (Gas, Flissigkeiten oder Festkorper), so vermischen
sich diese von alleine, wobei p und T konstant bleiben. Dies ist ein irreversibler Vorgang und

wir wollen die Mischungsentropie berechnen.

Wir mischen n; Mole des idealen Gases 1, V; (He) mit n, Molen des idealen Gases 2, V>, (H,) bei
konstanter Temperatur. Die Drucke in beiden Gase p sind gleich.

Wand weg,
p p p bleibt gleich p
Vi V, ’ V=Vi+V
N n» n =nmn-+n
Anfangszustand A, ungemischt Endzustand B, gemischt

Um diesen Vorgang berechnen zu kénnen, wahlen wir einen reversiblen Ersatzprozess, der
vom gleichen Anfangszustand zum Endzustand fuihrt.

Beim Mischen expandiert das Gas 1 von V; aufV, das Gas 2 von V, auf V. Wir berechnen die
Entropieanderung zunachst fur Gas 1:

Allgemein gilt:
au au
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Als Nebenbedingung haben wir dT = 0 und (3—5) = 0, da wir ein ideales Gas betrachten.
T

Damit erhalten wir:

_ pdV
ds = T

Wir integrieren vom Anfangs(A)- bis zum Endzustand (E) und setzen p = % ein:

S1E ViE ViE

RdAV dv
j dSlz J- n17=n1R J- 7
S14

Via Via

Wir erhalten

v
SlE - SlA = an ln (V_lE) S ASl

1A

Wir setzen ein: Vie=Vi+V,
Und VlA = Vl
. i . . VitV
Fir die Entropiedanderung von Gas 1 ergibt sich: AS; =n4R1n (V—)
1
Eine entsprechende Rechnung kénnen wir auch fiir das Gas 2 durchfiihren
V+7,
ASZ = an ln
2
Fiir die gesamte Mischungsentropie (Gas 1 und Gas 2 zusammen) ergibt sich:
AS = AS; + AS,

Man kann die beiden Gleichungen durch folgende Uberlegung noch etwas vereinfachen:
p und T sind am Anfang und Ende des Versuchs gleich. Also gilt nach der idealen
Gasgleichung:

RT V; VitV n n
—=1=12 Oder V1 = s (Vl + Vz) = s
14 nq n1+n2 n1+n2 n1+n2
nz ny
analo v, = Vi+V,) =
9 2= 0in, W 2) -

Der Stoffmengenanteil ist definiert als x; = % Damit ergibt sich V; = x,V und V, = x,V.

Setzen wir dies in die Gleichungen fiir AS; und AS, ein, so erhalten wir:

|4
AS; =n4RIn (xl_V) = —ny R Inx,

%
AS, =n,R In (xz_V> = —n,R Inx,

Die gesamte Mischungsentropie ist schlief8lich AS = —n;R Inx; — n, R Inx,

Dividiert man diese Gleichung durch (n, + n,) ergibt sich:
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AS ny
= — RInx; —
n, +n, n, +n, n, +n,

R Inx,

= —x;R Inx; — x, R Inx,

AS
ni+n, )

Diese GroéBe nennt man die mittlere molare Mischungsentropie AS =

Allgemein gilt furr i verschiedene Gase:

Mittlere molare Mischungsentropie:

AS = —Rin-lnxi
i

Mischungsentropie:

AS = —RZni - Inx;
i

Diese Gleichungen gelten nicht nur fiir ideale Gase, sondern auch fir alle idealen festen und
flissigen Mischungen. Da x; immer kleiner als 1 sind, sind AS und AS immer positiv.

8.9. Der Absolutwert der Entropie. Der 3. Hauptsatz

Der Absolutwert der Entropie wird durch den 3. Hauptsatz festgelegt.
‘Die Entropie jedes reinen, idealen Kristalls im inneren Gleichgewicht ist am absoluten
Nullpunkt Null’.

S, (Kristall, inneres Gleichgewicht, T =0) = 0

Im Gegensatz zu der willkiirlichen Festlegung des Nullpunktes von H ist diese Festlegung
experimentell und theoretisch begriindet. Aufgrund dieser Festlegung kann man die Entropie
fur beliebige andere Zustande berechnen. Fiir die Absolutentropie eines Gases bei der
Temperatur T erhdlt man mit

ds = C?pdT und Ay S = ATU—H (U = Umwandlung):
U
T e est) | AH [ (D . AvwH [ cp(gas)
¢, (fest C c,(gas
ds = P dT + =< f P AT j P dT = §
—[ J- T * Tsch * T * Tver * T gas
0 T=0 Tsch Tyer

Beispiel: Schematischer Verlauf der Entropie von Wasser bei p = konst.= 1bar
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sub

FEE L L L

0
Festkorper, E|s Flissigkeit Gas >
T
Tsch=273l( T,,=373K
Die Entropie hat die Einheit JK 1
5 = § = molare Entropie [ mol 1K ™!] oder— = S = spezifische Entropie [] g71K™1]

D|e Abbildung zeigt schematisch den Verlauf der Entropie mit der Temperatur

In den Tabellen werden die Absolutentropien unter Standardbedingungen angegeben S9
(siehe Abbildung).

8.10. Warmekraftmaschinen und Warmepumpen

Historisch wurde der 2. Hauptsatz - vor dem 1. Hauptsatz - im Zusammenhang mit dem
Wirkungsgrad von Dampfmaschinen entwickelt. S. Carnot hat hierzu als erster den
Wirkungsgrad einer idealen Maschine (d.h. einer Maschine, die ohne Reibungsverluste
arbeitet) berechnet. Diese nimmt Energie aus einem Speicher mit hoher Temperatur (T,,) auf,
wandelt einen Teil der Energie in Arbeit (W) um und gibt den Rest dieser Energie an einen
Speicher mit geringeren Temperaturen (T ) ab (meist ist dies die Umgebung). Er hat hierzu
den folgenden Kreisprozess (,Carnot’scher Kreisprozess”) betrachtet, der in der Abbildung
anschaulich dargestellt ist.
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N

Warmeisolation weg, isotherme Expansion
rein in Thermostat @
v, T, v,

/N

Raus aus Thermostat,
Warmeisolation um Kolben
anbringen —

@ Tadiabatische

Kompression ) )
isotherme Kompression

——-—-._..._-—-—..___.._..@q_‘—”‘-

——

adiabatische @

Expansion

Raus aus Thermostat,
Wiarmeisolation um Kolben anbringen

Beschreibung dieses Prozesses in einem pV-Diagramm:

L Adiabate

\ Adiabate

Isotherme T

Isotherme T,

Y

Berechnung der einzelnen Schritte:

Warmeisolation weg,
rein in Thermostat
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Schritt 1: isotherme Expansion:

dW = —pdV
dv
= —TlRTWV
w V2
dv
j dW = —nRT,, f A
0 vy
V2
W = —nRTWInV1

V, >V, > W < 0 — Arbeitsabgabe des Gases
— Der Warmespeicher (T,,) gibt die Warme Qr, ab

— Der Arbeitsspeicher nimmt die Arbeit W auf

Schritt 2: adiabatische Expansion:

dW = nc,dT
w Tk
f dW = nc, f dT
0 Ty

W= ncv(Tk - Tw)

Tix > Ty = dW < 0 — Arbeitsabgabe des Gases
— Arbeitszunahme im Arbeitsspeicher

Schritt 3: isotherme Kompression:

dW = —pdV
Va
de = RT v

V3
Va
W = —nRTyIn —
V3
Vo <V3 - dW > 0 — Der Warmespeicher (Tj) nimmt die Warme Qr, auf

— Der Arbeitsspeicher gibt die Arbeit W ab, das Gas nimmt diese auf
Schritt 4: adiabatische Kompression:

dW = nc,dT

T, >T, » W > 0 — Arbeitszufuhr beim Gas
— Arbeitsabgabe aus dem Arbeitsspeicher
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Wir fassen die Ergebnisse in einer Tabelle zusammen, wobei wir die Energiednderungen im
Gas, im Warmespeicher T,,, Warmespeicher T, und dem Arbeitsspeicher aufschreiben
(Arbeitsspeicher = Vorrichtung, in der Arbeit gespeichert werden kann, z.B. Heben einer
Masse).

Tabelle I:
Schritt Gas _\Il_Varmebad _\I/_Varmebad Arbeitsspeicher
w k
® Wy +Qr =0 0
Isotherme 17 el ™ Tw — +nRT,, In(V,/V;)
@)
adiabatische nc, (T, — Ty) --- - —nc, (T, — Ty)
Expansion
® W3 +Qr, =0 0 +nRT, In(V,/V3)
isotherme W3 = —nRT, In(V,/V3) |- Aufn l:l;n oder
Kompression uthahme —nRTy In(V3/V,)
@
adiabatische +nc, (T, — Ty) - --- —nc, (T, — Ty)
Kompression
. +nRT,, In(V,/V;)
Kreisprozess w 2/ 71
Z P 0 _QTW +QTk —TlRTk ln(Vg/V4)

Die Bilanz fir den Kreisprozess ergibt sich durch Aufsummierung der jeweiligen

Energieumsatze: Im Gas andert sich nichts, da es wieder in seinen Ausgangszustand
zurlickgekehrt ist. Dem Thermostaten T, wird die Warme Q7 entnommen, dem

Thermostaten T, die Warme Qr, zugeflhrt und im Arbeitspeicher ist die Arbeit

RT,, In(V,/V;) — RT,, In(V3/V,) gespeichert. Um diesen Ausdruck noch etwas zu
vereinfachen, liberlegen wir uns folgendes:

Flr den Schritt @ qilt die Adiabaten-Gleichung
TVt =T V5™ = T /T, = V571 /(W)

ebenso gilt fir den Schritt @:
TV =T Vi - Ty/Ty, = Vi V)
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Daraus folgt:

VL (vEY) = v /(Vf71) man zieht die (i« — 1)te Wurzel aus der Gleichung und erhilt
V, IV, =V, IV, >V, IV, =V, IV,

Fir die Arbeit im Arbeitsspeicher erhalten wir also:

W = nRTW ln(Vz/Vl) - nRTk ln(Vg/V4)

Wir kdnnen jetzt den Wirkungsgrad des Carnot-Prozesses berechnen:

Der Wirkungsgrad ist definiert:

Nutzen Nutzenergie Nutzleistung

= = d
1 Aufwand aufgewandte Energie oder aufgewandte Leistung

Bei der Warmekraftmaschine ist der Nutzen die im Arbeitsspeicher gespeicherte Arbeit /.
Der Aufwand ist die dem Warmebad T, entnommene Warme Qr, . Die Abbildung zeigt
schematisch die einzelnen Prozesse. Aus der Definition und den Gleichungen fir W und Qr,

aus der Tabelle erhalten wir:

Tw>Tk
Warmekraftmaschine

Warmebad T, IW| nR(T, — T)In(V,/Vy)
. (Warmekraftmaschine) = =
! Qr,  nRT, (/)
Qr,
=TW_Tk=1_E=£
w T, T, T,
Qr,

Warmebad ]"k

Der Carnot’'sche Wirkungsgrad ist fiir alle technisch realisierten Warmekraftmaschinen
relevant (Dampfmaschine, Otto-, Diesel- und Wankelmotor, Ol-, Gas- Kohle- und
Kernkraftwerk). Er wurde berechnet unter der Annahme, dass alle Prozesse reversibel sind
(und dass kein Reibungsverluste auftreten). Da alle irreversiblen Prozesse mit mehr
Arbeitsaufwand und weniger Arbeitsabgabe als die reversiblen Prozesse verbunden sind, ist
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der Carnot’sche Wirkungsgrad der hochste erreichbare Wirkungsgrad tberhaupt. Auf Grund
seiner Definition gilt auch n(Carnot) < 1.

Wir betrachten als Beispiel die Wirkungsgrade von Kohle- und Kernkraftwerken:

_ Nutzenergie _ Nutzleistung
= auf genommene Wirme ~ Wdrmeleistung
QTW dQTw TW
dt

Kohlekraftwerk (modern):
T,, =600°C=873 K
T,= 100°C =373 K

_ (873 —373)K

33K = 0,57 (maximal)

~ 0,45 (real)
Kernkraftwerk:
T,, =350°C=623K
T, =100°C=373K

(623 -373)K

3K = 0,40(maximal)

~ 0,34 (real)

Das gleiche Schema wie bei der Warmekraftmaschine kénnen wir auch fir die Beschreibung
der Warmepumpe verwenden. Bei einer Warmepumpe wird Arbeit verwendet, um eine
Warmemenge Qr,, von einer niedrigen Temperatur Tj, auf eine hohere Temperatur T,, zu

pumpen. Bei der Warmepumpe ist der Nutzen, die bei der hohen Temperatur abgegebene
Warmemenge C, der Aufwand die Arbeit W. Man erhalt fir den Wirkungsgrad:
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Tw > Tk

Warmepumpe

Warmebad T,

T,
Qr, (Warmepumpe) = Cr, =—
1 N T
w 1
Wa = —
n(Warmepumpe) n(CarnoD)
Qr,

Warmebad T,

Warmepumpe:
Heizungsvorlauf T,, = 60°C = 333 K
AuBentemperatur (Luft, See, Boden) T, = 0°C =273 K

333K

W __ 93k
n(Wédrmepumpe) (333 -273)K

= 5,55 (maximal)

Wirkungsgrade von technisch realisierten Warmepumpen liegen bei n(WP, real) = 1,5 — 3.

Bei der Betrachtung einer Gesamtenergiebilanz beim Einsatz von Warmepumpen muss man
berlicksichtigen, dass die fiir die Warmepumpe eingesetzte elektrische Energie zunachst in
einem Kraftwerk erzeugt werden muss. Der Gesamtwirkungsgrad ergibt sich aus dem Produkt
der Wirkungsgrade der einzelnen Prozesse. Wir erhalten fiir die Heizung mit Warmepumpe:

n(gesamt) = n(Kraftwerk,real) n(Wdrmepumpe, real)
~ 0,34-2,5~= 0,85

Diesen Wirkungsgrad kann man vergleichen durch den Wirkungsgrad einer Heizung bei der
direkten Verbrennung von Ol, Gas oder Kohle (die fehlende Energie wird hier durch die
heiBen Abgase an die Umgebung abgegeben).

n(direkt) =~ 0,7 — 0,92
Heute versucht man durch die Kraft-Warmekopplung die Effizienz der Energieausnutzung

von Brennstoffen zu steigern. Bei der Kraft-Warmekopplung erzeugt die Maschine elektrische
Arbeit (W), die Abwarme (Qr,) wird zur Heizung genutzt.
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Auch Kihlschranke und Klimagerate sind Warmepumpen, nur ist hier der Nutzen die bei der
tieferen Temperatur abtransportierte Warme Qr,, der Aufwand ist die zugefiihrte Arbeit. Wir

erhalten fir den Wirkungsgrad:

Tw>Tk
Kihlschrank

Warmebad T,

Qr,

QTk

Warmebad T,

QTk _

Tk Tk

n(Kihlschrank) =

W| T, —T, AT

Beispiel: Die Temperatur im Kihlschrank ist T, = 277 K, die Temperatur bei der
Warmeabgabe aul3enist T, = 323 K.

Zusammenfassung:

n(Kihlschrank) =

277 K

(323 — 277K

Man erhalt bei der Berechnung der maximalen Wirkungsgrade (Carnot) die folgenden

Beziehungen:

Warmekraft hi
n(lellrme raftmaschine) n(Warmepumpe) =% n(Kihlschrank) =|QWT"|
"0,
_nR(T, —Tolm@W/v) | __Tw _Tw_ 1 __ T _ Ik
~ nRT,In(V,/V,) Tw — T, AT n(Carnot) T,—T, AT
_T,—Ty AT
T, T,
Bei der Warmekraftmaschine ist der Nutzen die abgegebene Arbeit W.

Der Aufwand ist die dem Warmebad T,, entnommene Warme Qr,, .
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Bei einer Warmepumpe wird die Arbeit W verwendet, um eine Warmemenge Qr, von einer

niedrigen Temperatur T, auf eine hohere Temperatur T,, zu pumpen. Bei der Warmepumpe
ist der Nutzen, die bei der hohen Temperatur abgegebene Warmemenge Qr, , der Aufwand

die Arbeit /.

Kiihlschranke und Klimagerate sind Warmepumpen, nur ist hier der Nutzen die bei der
tieferen Temperatur abtransportierte Warme Qr, , der Aufwand die zugefiihrte Arbeit.

Um den Zusammenhang dieses reversiblen Kreisprozesses mit der Entropie herzuleiten,
betrachten wir die beim Carnot-Prozess ausgetauschten Warmen. Es gilt flir das Gas (siehe
Tabelle 1):

Schritt 1: W; + Qr,, = 0, Qr, = —W; = nRTWln% dividieren durch T,
1

Schritt 3:W; + Qr, =0,  Qr, = —W; = —nRT;In> = —nRT;In:2 dividieren durch T
4 1

Schritt 1: QTﬂ — nRIn2

w 1 Addition der Gleichung flhrt zu:
Qr, , Or
e, QT _ V2 —2+—~£=0
Schritt 2: e = nRIn 2 T, Tk

Offenbar andert sich die Grol3e ), % bei einem reversiblen Kreisprozess nicht. Wir konnen dies
fur Kreisprozesse mit vielen Schritten verallgemeinern und erhalten

Qr,(rev) kleine Qr, dQ(rev)
P e
1

Die Grof3e @ andert sich bei einem Kreisprozess nicht, d.h. sie ist eine Zustandsfunktion
und man flihrt zur Abkiirzung fiir diesen Ausdruck die Grée S ein:

— erev

ds T

Auf diese Art und Weise wurde die Entropie von Clausius 1864 eingefiihrt.
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9. Die Freie Energie und die Freie Enthalpie

9.1. Die Richtung natiirlicher Prozesse bei konstantem p und T

Wir hatten gefunden, dass fir alle natiirlichen Prozesse in abgeschlossenen Systemen gilt:

dS > 0. Im Labor arbeiten wir mit geschlossenen Systemen (d.h. wir haben Wechselwirkung
mit der Umgebung), haufig bei T = konst. und p = konst.

Wir betrachten System und Umgebung: 9.1)

dS = dSsys + dSymg = 0

Beispiel: Im System findet eine chemische Reaktion statt und eine bestimmte Warmemenge
wird an die Umgebung abgegeben. Die Warmekapazitat der Umgebung ist so grof3, dass sich
die Temperatur der Umgebung nicht andert, wenn dQ aufgenommen oder abgegeben wird.

Es gilt: (9.2)
dQ
dSUmg = T

Wir setzen dies ein und erhalten (9.3)

dS = dSsys + 2222 > 0

Die von der Umgebung aufgenommene Warme ist gleich der vom System abgegebenen.

dQumg = —dQsys (9.4)
Zusatzlich hat System und Umgebung die gleiche Temperatur, da T =konstant ist
TUmg = TSys

Wir setzen dies ein und erhalten (9.5)
dS = dSgys —%2 0

Mit dieser Beziehung rechnen wir jetzt dS(gesamt) aus, obwohl auf der rechten Seite nur noch
GroBen des Systems auftauchen, und das System Warme mit der Umgebung austauscht. Wir
konnen die Warme nach dem ersten Hauptsatz entweder durch die Innere Energie oder die
Enthalpie ersetzen.

dU = dQ + dW = dQ — pdV
dH = dQ + dw = dQ + Vdp

Wir erhalten (den Index Sys lassen wir weg, da wir jetzt nur noch vom System reden):
dp=0, dT =0
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ds—2 20

multiplizieren mit T

TdS —dH =0

multiplizieren mit (-1)

dH —TdS <0

Wir fihren eine neue Funktion ein:
Die Freie Enthalpie (Gibbs)

G=H-TS=U+pV—TS (9.6)

Das totale Differential ist: (9.7)
dG = dH — TdS — SdT

Fir dT = 0 fallt das letzte Glied der Gleichung weg und man erhalt:

dG =dH —TdS <0

Fir alle natlrlichen Prozesse in Systemen, die im Warmeaustausch mit der Umgebung stehen,
so dass die Temperatur konstant ist und fiir die dp = 0 ist, gilt

déG <0

Dabei gilt < fir irreversible Prozesse, und = fiir reversible Prozesse.

Prozesse in isothermen, isobaren Systemen laufen so ab, dass das System in einen Zustand
maoglichst geringer Enthalpie und mdéglichst groBBer Entropie tibergehen will. Aus der
Definition G = H — TS folgt dann sofort, dass G beim Ablauf eines Prozesses immer kleiner
werden muss (d.h. dG ist negativ). Der Prozess ist dann zu Ende, wenn dG = 0, oder wenn G
ein Minimum erreicht hat.

Fir alle chemischen/biologischen Prozesse ist die Freie Enthalpie von besonderer Bedeutung,
da sie:

a) die Richtung des Ablaufs natirlicher (irreversibler) Prozesse unter den liblichen
Umweltbedingungen (p = konst, T = konst) beschreibt und

b) den erreichbaren Endzustand (Gleichgewichtszustand) beschreibt.

9.2. Die Temperatur- und Druckabhangigkeit von G
Wir verwenden die Definitionvon G = H - TS — dG = dH — TdS — SdT (9.15)

Mit dem ersten und zweiten Hauptsatz erhalten wir

dQ dH —Vdp
dS:TzT - TdS=dH—Vdp

Wir setzen dies ein und erhalten:
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dG = dH — dH + Vdp — SAT = Vdp — SAT

Da G = f(p,T) ist, erhalten wir flr das totale Differential:

aG aG . . .
dG = (a)T dp + (5)29 dT und vergleichen beide Gleichungen
dG =V dp—-SdT
: : 96\ _ 96\ _ _
Wir erhalten: (6p)T =V und (E)T)p =-S (9.23) und (9.24)
Mit Gleichung 9.23 beschreiben wir die Druckabhangigkeit:
dG = Vdp
G P2
j dG = J- Vdp
G1 P1
Integration
fur feste und fliissige Stoffe fur Gase (id.)
v #f(p) V="
— _ pzdp _ |
1

Ublicherweise ist VV sehr klein, so dass die Freie Enthalpie fester und fliissiger Stoff praktisch
unabhangig vom Druck ist.

Mit Gleichung 9.24 beschreiben wir die Temperaturabhdngigkeit:

dG = —5dT

Gz Tz
jdG =— J- SdT
Gl T1

Falls S = f (T) ergibt sich
Gy, — Gy =—S(T, —Ty) (9.27)

Sonstmuss S = f (T) bekannt sein und eingesetzt werden.

Haufig bendtigt man die Temperaturabhangigkeit der GroRe % (z.B. bei Umrechnung von
Gleichgewichtskonstanten). Hierfir ergibt sich folgendes (Differenzieren nach
Quotientenregel): (9.28)
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9 (T) _ (aT)p Y=y TT
aT T? , vu' —uv’
P y =70
(Einsetzen von Gl. 9.24)
G
d (T) _-TS—G
oT | T2
P
Mit Gleichung 9.13: G=H-TS > —-H=-G-TS
erhalten wir schlieBlich: (9.29)
G
ot __H
oT T?
P
Integration liefert
Gy
K G K H > a) H#+f(T) Einsetzen je nach System
j d (7) = — j ﬁdT \ und Genauigkeit der
& Ty b) H=f(T) Beschreibung
1

9.3. Das Chemische Potential

Die Freie Enthalpie hangt (wie auch U, H, S usw.) von der Stoffmenge ab, d.h. fiir ein System,
das aus mehreren Stoffen besteht, gilt: ¢ = f(p, T, n;)

dG (66) dp + <OG) dT + Z (66) d
= | — P A An. i
dp T,n; 0T/ pm; i o PNz l
) y c (96
Man fihrt als Abkiirzung ein: u; = (3ni)p,r,n,-¢i

und nennt diese Grol3e ‘partielle molare Freie Enthalpie’ oder ‘chemisches Potential'.

Fir reine Stoffe gilt: g= Ui

nj

Das chemische Potential ist die molare Freie Enthalpie eines Stoffes
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dG = Vdp — SAT +Z“i dn,

l
Fiir einen Stoff gilt also
G
d (Z) = du =V, dp — S,,dT

wobei der Index m anzeigt, dass es sich um molare Gré3en (intensive Grol3en) handelt.

Das chemische Potential ist eine sehr wichtige Groe in der Thermodynamik.

e Die Richtung natirlicher Prozesse ist so, dass sie zu einem Ausgleich vorhandener
Differenzen des chemischen Potentials fihrt.

e Im Gleichgewicht @ndern sich die chemischen Potentiale nicht mehr.

e Durch Differentation kdnnen aus p die anderen thermodynamischen Funktionen erzeugt
werden.

Wir betrachten zunachst die Druckabhangigkeit des chemischen Potentials:

Reines, ideales Gas

Es gilt bei T = konst. du =V, dp

Einsetzen der idealen Gasgleichung pV,, = RT ergibt du = RT%p

Integration vom Druck p? (Standarddruck p® =1bar) bis zum Druck p und entsprechend vom
Standardpotential u? bis u ergibt:
I p q
f du = RT f—p
HG pG p
p

u=ub(T) +RT In—
p

wobei u? (T) von der Temperatur, aber nicht vom Druck (der ist ja p? =1bar) abhingt.

Mischung idealer Gase

Im idealen Gas gibt es keine Wechselwirkungen zwischen den Teilchen, d.h. die Teilchensorte
i verhdlt sich so, als waren die anderen nicht vorhanden. Den Druck der Teilchensorte i
beschreibt man durch den Partialdruck p; und man erhalt damit fiir das chemische Potential
Wi in der Mischung:
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pi

H; =u?(T)+RT1np—9

ud (T) ist das Standardpotential des Stoffes i, wenn p; = p® = 1 bar ist.

Der Partialdruck ist mit dem Stoffmengenanteil verkniipft

bi = Xip p=Gesamtdruck

Setzen wir dies ein, ergibt sich

X;p p
u; = ud (T) + RT 1np‘—9 = uf(T) + RT lnp—g + RT Inx;

Man verwendet jetzt einen neuen Standardzustand, den wir mit dem Index 0 bezeichnen

p

w(p,T) = uf (T) + RT In-5

der jetzt sowohl von p und T abhangt.
Wir erhalten
w; = uf (p,T) + RT Inx;

In dieser Gleichung wird die Zusammensetzung der Mischung durch den Stoffmengenanteil
x; beschrieben. Die Gleichung gilt in dieser Form fir alle idealen Mischungen auch fir flissige
(z.B. Benzol/Toluol) und fiir feste (z.B. Ag/Au) Mischungen.

Ideale Losungen
In Losungen verwendet man als Konzentrationsvariable haufig die
Stoffmengenkonzentration. In Analogie zur vorigen Gleichung erhalt man dann

0 m;
pi = p; (o, T) + RT hlm

darin ist u? das chemische Standardpotential, das man erhalt, wenn m; = m? = 1 molkg™?
ist.  u? hdngtvon p und T ab und ist verschieden von y, das in der Gleichung mit x;
definiert wurde. In manchen Biichern werden die verschiedenen u°durch unterschiedliche
Symbole gekennzeichnet.

Zusammenfassung:

Flr ideale Systeme verwendet man die folgenden Gleichungen, um die
Konzentrationsabhangigkeit des chemischen Potentials zu beschreiben.
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p; = ul + RT ln% ideale Gase

t; = uf + RT Inx; ideale Mischungen
W = u +RT ln% ideale Lésungen
oder W = u +RT ln% ideale Lésungen

Standardzustiande:

Wir verwenden im Folgenden den Index 6, wenn der Druck festgelegt ist p? = 1 bar wie in
den Tabellen der thermodynamischen Funktionen. Wir verwenden den Index 0, wenn der
Standardzustand vom Druck abhangt.

Das Wort ,ideal” hat unterschiedliche Bedeutungen:

Ideales Gas: Keine Wechselwirkungen zwischen den Teilchen 4, d.h. die
Wechselwirkungsenergie e(AA4) = 0.

Ideale Mischung (gasformig, fliissig, fest):

Die Energie der Wechselwirkung zwischen den verschiedenen Teilchen A und B ist gleich
groB3, d.h. e(AA) = €(BB) = €(AB). Dies gilt z.B. fiir eine Mischung aus Benzol und Toluol
(flissig) oder Silber und Gold (fest). Ideale Gase bilden immer ideale Mischungen, da in
diesem Fall e(AA) = €(BB) = ¢(AB) = 0Qist.

Ideale Losung:

Die Energie der Wechselwirkung zwischen geldsten Teilchen A und dem Losungsmittel B ist
grol3. Beispiel: Beim Auflésen von Zucker in Wasser gibt es starke Wechselwirkungen
zwischen Zucker und Wassermolekilen, die zur Solvatation flihren. Zwischen den gel6sten
Teilchen gibt es keine Wechselwirkungen. Dies kann man dadurch realisieren, dass man den
mittleren Abstand zwischen den geldsten Molekiilen sehr gro8 macht, d.h. sehr verdiinnte
Losungen betrachtet.

Fir die Wechselwirkungsenergie gilt e(44A) = 0, e(BB) # 0, e(AB) # 0.

Reale Systeme

Bei realen Systemen wird die Form der Gleichung fiir das Chemische Potential beibehalten,
aber die Konzentration wird durch die Aktivitat ersetzt. Unter der Aktivitat versteht man eine
korrigierte Konzentration, wobei der Korrekturfaktor (,Aktivitatskoeffizient”) experimentell so
bestimmt wird, dass das Ergebnis der Gleichung mit dem Experiment Ubereinstimmt. Bei
gel6sten lonen z.B. Na* Cl~ kann man die Aktivitatskoeffizienten anhand der elektrischen
Wechselwirkungen zwischen den lonen berechnen (Debye-Hickel-Theorie, siehe
Elektrochemie)

u = pu? + RT Ina;, a; = Aktivitat
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Wir betrachten im Folgenden nur ideale Systeme und verwenden fiir die auf die
Standardwerte bezogene GroRe die folgende Schreibweise:

p_; = {pi}, c_; = {ci}, m_é = {m;}, {a;}

Die Wahl der Standardzustande fiir das chemische Potential ist weitgehend identisch mit den
Standardzustanden, die wir bei den Enthalpien verwendet haben. Man muss beachten, dass
fir die Standardzustande mit dem Index c® die Driicke noch nicht festgelegt sind. Wenn die
GroBen tabelliert sind, wird zusatzlich p = 1 bar gewabhilt.

Die Temperaturabhangigkeit des chemischen Potentials

Die Temperaturabhangigkeit der Freien Enthalpie ist durch die Gleichung dG = —SdT
beschrieben. Wir erhalten daraus durch Division durch die Stoffmengen

du
—) = =S
<dT>p m

wobei der Index m andeutet, dass S die molare (exakt: die partielle molare) Entropie ist.
Integration ergibt:

f:lz du = — f;;z S,,dT, falls S,,= konstant ist, ergibt sich u, = u; — S,,,(T, — T;)

Wir benétigen haufig die Temperaturabhangigkeit der Gro3e % Mit der Quotientenregel fur
die Differentiation erhalten wir:

d
4(f)\ @) -k _resn -
ar | T2 T2
P
Aus G = H — TS bzw. aus u = H,, — TS,, erhalten wir-u — TS,,, = —H,, (H,, ist die molare

Enthalpie). Setzen wir dies ein, ergibt sich:

A7)\ Hn

dar | =~ T2
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Druck-, Temperatur- und Konzentrationsabhangigkeit des chemischen Potentials

A (Y _ _¢ _ i
i ( )— Sm = molare Entropie

dr
|
| | p = konst
| I
| I
l I
I I
| |
fest ' flissig ' gasférmig >
0 Tsch Tver T
A
v
ub = f(T)
o Standardzustand
wr
0 p° p >
u =pu® +RT ln%
p
A
L
u = f(T,p)
o Standardzustand
uweL
[
[
[
[
[
' >
ol / =1M c
/ u = u® +RT In—
cO

HA (d_”) = 1},, = Molvolumen

dp

T=kons

: >
0 ] pver psch p
A
u
w® = f(T,p)

po| Standardzustand

|

|

|

|

|

| >
0 1 X

Lineare Darstellung:

IJ_:
y:

/

u = pu® + RT Inx

o| Standardzustand

0 c
U +RT1nC—0
b + a x

7
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10. Das chemische Gleichgewicht

10.1. Die Gleichgewichtskonstante

Wir betrachten die folgende chemische Reaktion
aA+bB - cC+dD
Fir die Anderung der Freien Enthalpie gilt:

dG = Vdp — SAT + Z uydn;
i

Die Stoffmengenanderungen dn; sind nicht unabhangig voneinander und wir fiihren die
Reaktionsvariable ein:

n; = Njy + Ul'f oder dnl- = 'Uidf

Wir erhalten:

dG = Vdp — SdT + (Z vt ) d§

Bei konstantem Druck und konstanter Temperatur (dp = 0,dT = 0) ergibt sich:

dG = (Z vty ) d§
<j—g) = Z vty = A G

p.T i

Darin ist A,.G die Freie Reaktionsenthalpie. Alle Prozesse laufen so ab, dass G immer kleiner
wird und wenn G sein Minimum erreicht hat (dG = 0) ist der Prozess zu Ende, d.h. der
Gleichgewichtszustand (Gl)ist erreicht.

Im chemischen Gleichgewicht gilt also:

() (z ) A G =0
qr = Uild; = AyGg =
dg p,T,(Gl) [ Gl

L
Wir betrachten eine Reaktion zwischen idealen Gasen und setzen deren chemisches Potential
in die Gleichung ein:

W =ul +RT ln§ = uf + RT In{p;}

Hinweis:

- =
Inx +Iny=Inx-y

Es ergibt sich: E Inx: = In | | X
i l
i

DG =) wf + ) uiRT Inpy) e |
i i
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=AGY + Z RT In{p;}Vi =A,G? + RT In n{pi}”i
i i

Wir nennen:
AG? = ¥ v,u? = Freie Standardreaktionsenthalpie

Q = [1{p;}’ = stochiometrisches Produkt (in anderen Blichern wird dies auch
Reaktionsprodukt genannt)

Im Gleichgewichtist A,.G = 0 und wir erhalten:
0=A,G°+RTIn H{pi o
i

Dabei zeigt der Index Gl an, dass es sich in dieser Gleichung um die Gleichgewichtspartial-
drucke handelt, wahrend es sich im Allgemeinen um beliebige (durch die Einwage
vorgegebene) Partialdrucke handelt.

Das stochiometrische Produkt im Gleichgewicht nennen wir Gleichgewichtskonstante.
"
K =Tld{p}
Die Gleichgewichtskonstante K ist dimensionslos. Sie ist nur eine Funktion der Temperatur,

aber keine Funktion des Druckes (da u? bei 1 bar definiert ist).
Aus den letzten beiden Gleichungen erhalten wir

A,G® = —RT InK?

Diese Gleichung erlaubt die Berechnung der Gleichgewichtskonstanten aus der Freien
Standardreaktionsenthalpie. Betrachten wir Reaktionen in fllissigen und festen Phasen oder
in Losung, missen wir bei der Herleitung nur die entsprechenden Gleichungen firr die
chemischen Potentiale verwenden.

Wir erhalten:

A,G° = —RT InK®

K2 =1l; foil (feste und fllissige Phasen)
K9 = [Ti{mdg (Lésungen)

KO =Tli{cde (Lésungen)

K° =TT{a;} (reale Systeme)
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Es gilt: Der Index 0 in diesen Gleichungen bedeutet, dass A,.G° = f(p, T) ist, wiahrend in
der Gleichung fiir ideale Gase der Index 6 verwendet wird, d.h. A,.G? = f(T) und hingt

nicht vom Druck ab.

Beispiele:
1. Homogene Reaktion in der Gasphase:
N,(gas) + 3 H,(gas) — 2NH;(gas)
) *(NH,)
. p“(NH; 2
K = 1_[{ Joi = p - 0
l. Pi (p(H2)>3 (p(N2)> p3(Hz)p(N,) (»°)
p° p°
2. Homogene Reaktion in Losung: (Az = CH,COO0)

HAz(aq) + NaOH(aq) - NaAz(aq) + H,0(f1)

c(NaAz) - ¢(H,0)
KO = H{Ci}ui _ c0-¢co - _ [NaA][H,0]

c(HAz) c(NaOH)  [HAz][NaOH]
cO c9
Flr H,O0 wahlt man als Konzentrationsvariable nicht die Stoffmengenkonzentration (cl- = %),

sondern den Stoffmengenanteil (xi = Zn—;l) Da Wasser in sehr groBem Uberschuss vorhanden

ist, gilt xyy,0 = 1 und wir erhalten in dieser Ndherung den Ausdruck

[NaAz]c®
K= ——
[HAz][NaOH]
3. Heterogene Reaktionen:

Bei heterogenen Reaktionen befinden sich die Reaktanten in verschiedenen Phasen. Die
chemische Reaktion findet dann an der Phasengrenze statt. Die Herleitung der
Gleichgewichtskonstanten ist aber vollig analog zur Herleitung fir Reaktionen in homogenen
Phasen. Man muss nur die entsprechenden Gleichungen fir u einsetzen.

CaCO5(f) — CaO(f) + CO,(gas)

_ x(Ca0){p(C0,)}

KO
x(CaC03)
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Da CaO und CaCO; reine Phasen sind, gilt x(Ca0) = 1, x(CaCO3) = 1 und wir erhalten
KO — p(COZ)

pO
Weitere Beispiele sind die Reaktion an Elektroden (siehe Elektrochemie).

In der Chemie werden manchmal dimensionsbehaftete Gleichgewichtskonstante verwendet.
Die in der Thermodynamik verwendeten Gleichgewichtskonstanten sind dimensionslos. Als
Konzentrationsvariable wird immer die fiir den jeweiligen Standardzustand verwendete
Variable eingesetzt.

Aus dem Zusammenhang zwischen A,.G und dem stochiometrischen Produkt kann man auch
berechnen, in welcher Richtung eine chemische Reaktion ablauft. Damit sie ablauft, muss
A,G < 0 sein. Kennt man also A,.G°, so kann man beliebige Konzentrationen vorgeben und
ausrechnen, unter welchen Bedingungen A,.G < 0 ist.

10.2. Berechnung der Freien Standardreaktionsenthalpie

Wie bei den Reaktionsenthalpien muss man nicht A,.G° fiir jede beliebige Reaktion messen.
Wir definieren die Freie Bildungsenthalpie analog wie die Bildungsenthalpie einer
Verbindung und kénnen dann aus der Differenz zwischen Produkten und Edukten die Freie
Reaktionsenthalpie errechnen. Auch die Standardzustande flr gasférmige, fliissige und feste
Stoffe und Losungen definiert man in gleicher Weise. Wir haben diese Standardzustande auch
schon bei den chemischen Potentialen verwendet. Auch hier definiert man als Nullpunkt der
Skala, dass die Freie Standardbildungsenthalpie der Elemente in ihrem stabilsten Zustand
gleich Null ist. Man macht also folgende Festlegungen:

1. Die Freie Enthalpie einer Verbindung ist gleich ihrer Freien Bildungsenthalpie aus den
Elementen.

2. Beider Bildungsreaktion befinden sich Produkte (= Verbindung) und Edukte (=Elemente)
in ihren Standardzustanden.

3. Die Freie Bildungsenthalpie der Elemente in ihren Standardzustanden wird Null gesetzt
ApG? (Elemente) = 0
Fir die Freie Standardreaktionsenthalpie ergibt sich damit

8,6 =) uibyGE = ) viu

i i
4. In den Tabellen sind die Werte der Standardbildungsenthalpien Az G? bei T = 298 K
und p = 1 bar aufgefiihrt.

Beispiel:
1
H,(g) + 502(9) - H,0(fD)
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Ublicherweise setzt man die molare freie Standardbildungsenthalpie einer Verbindung gleich
ihrem chemischen Potential.

G?(H,0) 1
— = = 4" (H,0) = 856 (H;0) — 856 () — 585G (0;)

10.3. Die Temperaturabhingigkeit von K°

Wir berechnen jetzt flir den einfachsten Fall die Temperaturabhangigkeit von K.
Wir hatten bei p = konst und T = konst gefunden:

1A,G°
R T

InK? = —

Andern wir die Temperatur, so gilt (p = konst)

A, G°
(dan") 1 d( T )
14

dT R dT
p

Die Temperaturabhangigkeit von g bzw. % hatten wir bereits berechnet und wir erhalten
damit flr die Reaktionsenthalpie:

dink®\  A.H®
dr ~ RT?

Diese Gleichung nennt man die van't Hoff'sche Gleichung. Wir integrieren unbestimmt, unter
der Annahme, dass ArHG konstant ist.

AH
fdanG = fr—dT

RT?

6
InK? = —ATTH% +C C =Integrationskonstante
y = ax+b

Dies ist eine Geradengleichung, d.h. die Auftragung von InK¢ gegen % sollte eine Gerade liefern.
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InK? InK?

el P

R
AHY <0
—>
?
A,.H® > 0 Wirme wird aufgenommen vom A,.H® < 0 Warme wird abgegeben vom
System: endotherm. K wird gro3er mit System: exotherm. K fallt mit steigendem T

steigendem T

Im Allgemeinen hangt A, H? von der Temperatur ab, so dass wir dies bei der Integration
berlicksichtigen missen.

Die Umrechnung von A,.G24¢ und der Gleichgewichtskonstanten auf andere
Temperaturen

Man erhdlt die Reaktionseffekte (A,G,A,H,A,.S, AV usw.) durch Differentiation der
entsprechenden Grol3en der reinen Stoffe nachd ¢ (beip,T = konst.). Formal wendet man
den Schwartz'schen Satz an: erst Differentiation nach T dann nach & oder erst nach ¢ dann
nach T. Beide Ergebnisse missen gleich sein, da es sich um totale Differentiale handelt. Aus
der Definition G = H — TS erhalten wir: (10.1)

G),~G), -G,

A.G=AH—-TA,S (10.2)
Flr Standardreaktion gilt entsprechend
AG° = AH° —TA,S° (10.3)
Wir kénnen daher die in Kap. 9.2 abgeleiteten Gleichungen 9.23 und 9.24 verwenden. Wir
erhalten (10.4)
dA,G° 0
( dr > = A
P
Und (10.5)
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AG°
d (—T ) B ArHO
dr T2

Fir die Temperaturabhangigkeit von S hatten wir erhalten:

ds = CT—”dT , daraus ergibt sich:

A,C,
dA,S = —=PdT = A,CydInT

ASO T
j dA,S = f ArTC” dT
AS29g 298
T
A,S% = A2 + fAGCdlnT
298

Setzen wir Gleichung10.8 in 10.5 ein, erhalten wir:

AGO T T
f dA,GO = f A%, — fAGCdlnT dT
AGyq 298 298
T T
AG® = ArGog — (ArS30gT) - jf ACpdInTdT
298 398

A.GO : TASs £ 2984,S%0) [I1 ACodInTdT

T
= Anggg - TATSS‘)S - J:]- AGCd ln T d T
298

(10.6)

(10.7)

(10.8)

(10.9)

(10.10)
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Fir die Integration betrachten wir verschiedene Naherungen:

1) ACp =0

Damit entfillt das Integral und A, Hog ist konstant und wir erhalten aus 10.10: (10.11)

A.G°(beiT) = A7‘1_1398 - TArSS%

? f

beliebige Temperatur

Dies ist eine gute Naherung fiir alle Reaktionen, die sich in einem engen Temperaturintervall

abspielen (273 — 373 K). z.B. biologische Reaktionen.

2) A.C, #0
Allgemein gilt:
Hier missen wir eine fudv =vu-— f vdu
partielle Integration Wir setzen:
T T
es Ausdrucks AC, AC,
u= jAGCdlnT= f T dT - du = T dT
298 298
rT und
f fAGCdlanT v=T - dv=dT
298 298
Damit erhalten wir:
T T T T
B A.C, A.C,
durchfiihren. f fAGCdlanT =T f —dT - fT —-dT
298 298 298 298

Setzen wir dieses Ergebnis in die Gleichung 10.10 ein, ergibt sich:

T
AC
AG® = A HO9q — TA, S — T f rT” dT + fAGCdT
298 298

Die zweite Integration dieser Gleichung kann man unter zwei
Nebenbedingungen durchfiihren:

(10.12)

verschiedenen
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a) A.C, = konst.= a # f(T)

Wir erhalten dann: (10.13)

T

298
b) A.C, = f(T) ist gegeben als Potenzreihe der verschiedenen Warmekapazitaten ¢,
=a+bTH+.......
Wir erhalten dann (10.14)

T b
AG° = A H29g — TA,S)g —aT Insog +a(l —298) = bT(T —298) + - (T? —298%) + -

Aus den so berechneten A,.G° Werten berechnet man dann die Gleichgewichtskonstanten.

10.4. Die Druckabhangigkeit von K

AuslnK = —%ATGO erhalten wir durch Differentiation nach p (bei T = konst.).
(10.15)
<d an) _ 1 A0
dp /. RT "

(10.16)

ArVO = Z Ui Vini

l
= Reaktionsvolumen. Dies ist Anderung des Volumens bei einem Formelumsatz

1) Bei Reaktionen zwischen flissigen, festen und gelésten Stoffen hangt K von p ab. Im
Allgemeinen ist aber A,V sehr klein (A,V° =~ 1 cm3mol™1) , d.h. die Druckabhéngigkeit
kann vernachlassigt werden.

2) Bei Reaktionen zwischen idealen Gasen muss man zwischen den verschiedenen
Konzentrationsvariablen unterscheiden:

a) Wirverwenden die Partialdrucke p;. Dann gilt ) = u?

(dap = p" = 1 bar bereits festgelegt ist). Daraus folgt, dass (10.17)
dA,GO _
o = 0,das heil’t K, # f(p)
T

128



Bei realen Gasen hangt K, doch von p ab wegen der Abweichung real - ideal.

b) Wir verwenden die Molenbriiche x;. Dann hingt i von p ab. Daraus folgt: ~ (10.18)

(dan x
dp

T

):

Arve Zivivm szvi 1
TTRT T - - ——Zvi

RT ~  RT )

Bei idealen Gasen ist fiir alle Gase V,,;; gleich. Wir kdnnen 1}, ausklammern (Gl. 10.18).
Wenn Y v; = 0, d.h. wenn keine Molzahlanderung bei der Reaktion auftritt, dann ist

(d In Kx>
dp

T

10.5. Das chemische Gleichgewicht und A,.G

Die Freie Reaktionsenthalpie setzt sich aus der Reaktionsenthalpie und der Reaktionsentropie
zusammen.

A.G = AH —TA,S

Setzen wir fur A,.S die Temperaturabhangigkeit von A,.G ein, ergibt sich

AerArH+T<

Man nennt diese beiden Gleichungen auch die Gibbs-Helmholtz-Gleichung.

AH und A,S konnen unterschiedliche Vorzeichen haben und beeinflussen daher das
Gleichgewicht und seine Temperaturabhangigkeit, wie dies mit den folgenden Beispielen
gezeigt wird.

excjtherm

A H

—TA,S

AG O)
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Reaktion: Ha(g) + Cl(g) — 2 HCl(g) Z v X:
“*
i
AgHYsg/(Kjmol™1) 0 0 2(-92,4) AHY =-18438
S%os/(KJmol™) 1306 2230 2(186,7) A,S=+ 198
AgGEys/(KJmol™1) 0 0 2(-95,4) A.G% =-190,8

AG® =AH® —TA,.S% = —184,8kJmol~! — 298 K - 19,8 kjmol*K~! = —190,8 kjmol~*

exotherm
AG @
A H
TA,S
Reaktion: C:HsOH(fl) + 3 0x(g) — 2 COx(g) +3 H,0(fl) Z VX
1“*
i
AgHZg/(KJmol™1) A H® = —1366,1
Ses/ (KJmol 1) A.S% = —138,8
ApGog/(KJmol ™)
A,.G? = —1325,6

AG? = AHY —TA,S® = —1366,1 kjmol~! — 298 K (—138,8) kjmol K~ = —1324, 7 kjmol "]
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endotherm
A H
©)
LTA,S
AG
\4 v
Reaktion: 1
N205(f) = 2N03(9) + 5 0(9) D uX,
i
ApHzog/(KJmol ™) AH? =109,4
S99g/(Jmol 1K 1) A.S% = 470,1
ApGlog/(KJmol™1) A,.G? = —30,3

NG =AH® —TA.S% =109,4 kjmol~! — 298 K - 470,1 Jmol *K~! = —30, 3 kjmol !

Damit eine chemische Reaktion in einer bestimmten Richtung ablaufen kann, muss A,.G < 0
sein. Da sich A,.G aus A,.H und TA,S zusammensetzt, kdnnen die folgenden Falle auftreten,
damit A,G < 0 wird:

1. AH < 0 (exotherm)undA,.S >0 (d.h.—-TA,.S <0)

2. A.H < 0 (exotherm)und A, S <0 (d.h.—=TA,S > 0)
dann muss gelten, dass |A,-H| > |TA,S| ist.

3. A.H > 0 (endotherm)und A,.S > 0 (d.h. =TA,.S < 0)
dann muss gelten, dass |A,-H| < |TA,S| ist.

4, Der vierte Fall A,H > 0 und A,.S < 0 kann nicht auftreten, da A,.G dabei nie negativ
werden kann.

Beispiele fiir die ersten 3 Falle sind in den Abbildungen @ - @ dargestellt.

Wir konnen auch den Einfluss der Temperatur auf das Gleichgewicht (A,.G) an Hand der
Gibbs-Helmholtz-Gleichung qualitativ diskutieren. Annahme: A.H und A,.S seien konstant.
Wir erh6hen die Temperatur. Dann ergibt sich:
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Fall 1: Erhéhung der Temperatur andert die Gleichgewichtslage nicht, d.h. A,.G bleibt
immer negativ.

Fall 2: Erh6hung der Temperatur andert die Gleichgewichtslage, da mit Vergrél3ern von
(=TA,S) A,G positiv wird, d.h. die Reaktionsrichtung umgekehrt wird.

Fall 3: Erh6hung der Temperatur dndert die Gleichgewichtslage nicht, A,.G bleibt immer
negativ.

Grundsatzlich gilt also, dass je hoher die Temperatur ist, desto starker bestimmt das
Vorzeichen der Entropieanderung die Reaktionsrichtung. Typische Beispiele sind
Dissoziationreaktionen. Dabei entstehen aus einem Teilchen mindestens zwei Teilchen.
Mehrere Einzelteilchen haben immer eine groBere Entropie als das Teilchen, aus dem sie
entstehen. Daraus folgt, dass je hoher die Temperatur, desto starker die Dissoziation.

Beispiel:
H,0 — H* + OH™ K = {H"}{OH™}
K?9(298K) = 10714 K?(398K) = 10712

Diese Uberlegungen sind sehr allgemein. Sie zeigen, dass bei hinreichend hohen
Temperaturen alle Molekile in die einzelnen Atome zerlegt werden. Bei noch hoherer
Temperatur erfolgt als weitere Dissoziation die lonisierung aller Elemente, z.B.

Na — Na* +e, Na* — Na?* + e usw.
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11. Phasengleichgewichte

11.1. Einkomponentensysteme

11.1.1. Dampfdruck von Fliissigkeiten

Wir betrachten ein Einstoffsystem z.B.

Kolben Wasser. Das Wasser kann verdampfen, in
S der gasformigen Phase lber dem Wasser
o Dampf = befindet sich nur Wasserdampf (keine Luft!)

.- p
_ Flssigkeit pruckmessgerdt

Thermostat zur Einstellung beliebiger
Temperaturen, T

Im Gleichgewicht ist die Zahl der pro Zeit verdampfender Wassermolekiile gleich der
kondensierenden Wassermolekile und der Dampfdruck und die Temperatur d@ndern sich
nicht.

Fir die Freie Enthalpie dieses Systems gilt: (11.1)

dG = Vdp — SdT + ppdng + pgesdngqs
prr chemisches Potential der Flissigkeit
Ugas Cchemisches Potential des Gases

Wir halten p und T konstant: dp=0,dT =0

Die Massenbilanz ergibt: ngesame = Ngas + Ny

Wir differenzieren und erhalten: (11.2)
0 =dnges +dng, dng = —dnggs

Mit 11.2 erhalten wir aus 11.1: (11.3)
dG = (;ugas - .ufl)dngas
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Im Gleichgewicht gilt: (11.4)

de =0, d.h =
dngas p_ r G0 Heas =t

d.h. die chemischen Potentiale in Flissigkeit und Dampf sind gleich.

Wenn man die Temperatur verandert, so andert sich der Dampfdruck (und die chemischen
Potentiale). Man kann jetzt fragen, wie die Anderungen von T und p sein miissen, damit ein
Gleichgewicht (,Koexistenz") zwischen beiden Phasen aufrecht erhalten bleibt.

Um das Gleichgewicht zu erhalten, muss die Anderung des chemischen Potentials der
Flussigkeit gleich der des Dampfes sein d.h.: (11.5)

d.ufl = d:ugas

a;ufl a.ufl _ a:ugas a:ugas
<_6p )T dp + <_6T ) dT = p ] dp + 3T ) dT

Mit den Gleichungen fiir die Druck-und Temperaturabhangigkeit von u ergibt sich:

(11.6)

(11.7)
Vm,fldp - Sm,fldT = Vm,gasdp - Sm,gasdT
Vi1 Vim,gas  Molvolumen Flussigkeit, Gas
Smf1»Smgas Molare Entropie Flissigkeit, Gas

Wir verwenden im Folgenden immer molare Grof3en und lassen zur Vereinfachung den Index
m weg.
(11.8)

(Sgas = S)dT = (Vgas = Vpr)dp

(d_p) _ Sgas=Sr1 (11.9) Die Entropie kann man durch die Enthalpie
dT/ koex  Vgas—Vfi ) ersetzen. Im Gleichgewicht gilt:
Ut = Ugas

Hp — TSp = Hyas — TSgas

Hgas B Hfl = T(Sgas B Sfl)
Verdampfungs-  Verdampfungs-

enthalpie entropie
Wir setzen 11.10in 11.9 ein:
AperH = TAyerS (11.10)
(d_p) S AyerH ‘Clausius-Clapeyron’sche Gleichung’ (11.11)
dT koex T(Vgas - Vfl)
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Vereinfachung:

Das Molvolumen eines idealen Gases ist
Vyas = 22,4 Lmol™

das Molvolumen einer Flissigkeit ist

Vp; = 20-107° Lmol ™!

d.h. Vyas — Vi = Vg (11.12)

und wir erhalten aus 16.11: (11.13)

<d_p> ~ A‘UETH
dT koex T(Vgas)

Wenn sich der Dampf wie ein ideales Gas verhalt, so gilt V,,, = %T und man erhalt aus 11.13:

<d_p> _ByerHp
koex

dT RT?
oder
svereinfachte Cl.-Cl.-Gleichung”: (11.14)

dp  AperH dinp
pdT  RT?  dT

Man kann diese Gleichung dann integrieren (Voraussetzung: A,.,.H = konst.# f(T)):

AperH [ 1
jdlnpz 7T fﬁdT

R
AperH 1
Inp = — R ?+konst
y = a x + b (11.15)

d.h. man erhalt eine Gerade, wenn man Inp gegen % auftragt.

A A

p
In=,

Qo

a=-(A H)/R

ver

Y
\

= 1~
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11.1.2. Phasendiagramm

Die Clausius-Clapeyron’sche Gleichung (11.11) gilt fir Gleichgewichte zwischen allen Phasen
(fest-flussig, flissig-gasformig, fest-gasformig). Fir das Gleichgewicht fest-gasformig gelten
die gleichen Vereinfachungen wie fiir fllissig-gasférmig, so dass man analog zu 11.14 erhalt:

(11.16)
dinp  AgpH
dT ~ RT?
Mit A, H ='Sublimationsenthalpie’
Fiir das Gleichgewicht fest-fllssig gilt (11.17)

d_p — AschH
T T(Ve = V)
Mit Agcp,H ='Schmelzenthalpie®”, V; = Molvolumen Festkorper

Die Molvolumina der festen und flissigen Phase sind sehr dhnlich, daher kann diese
Gleichung nicht weiter vereinfacht werden. Im Allgemeinen ist Vg > V.o, Wasser ist hier
eine Ausnahme (Eis schwimmt auf Wasser, d.h. das Molvolumen V; ist groBer als Vg, ). Die
Differenz V¢, — V; bestimmt die Steigung der Schmelzdruckkurve.

Flr den Zusammenhang zwischen den Phasenumwandlungsenthalpien gilt:

(11.18)
AgupH = DyerH + Age H
Zustandsdiagramm des Wassers:
A - ~ Kritischer Punkt:
p . . p=224107Pa
fest gasférmig T=647 K
\\ Siedepunkt:
________________________________________________ e (Dampfdruck = AuBendruck)
A p=101325Pa
T=373,15K
Tripelpunkt:
— (Eis, fliissiges Wasser und Wasserdampf
im Gleichgewicht, keine Luft)
p=611Pa
T=273,16K Seit 1975 dient der Tripelpunkt
> zur Festlegung der Temperaturskala

—-..l

(siehe Definition der SI-Einheit Kelvin)
Gefrierpunkt:

(Eis und fliissiges Wasser im Gleichgewicht;

Luft vorhanden)

p =101325 Pa

T=273,15K
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Die Absenkung des Gefrierpunktes gegenliber dem Tripelpunkt um 0.01 K ist auf 2 Effekte
zurtickzufihren:

1) Erhéhung des Druckes von 611 Pa (nur Wasserdampf) auf 101325 Pa (Gesamtdruck:
Wasserdampf + Luft): -0,0074 K
2) Loslichkeit von Luft in Wasser:  -0,0024 K

Wasserdampf in Luft (Begriffe):
Dampf: gasformiger Zustand eines Stoffes im Gleichgewicht mit seiner

flissigen Phase

Absolute Feuchtigkeit: A Partialdruck des Wasserdampfes in Luft oder Masse H,O pro m?
Luft

Maximale Feuchtigkeit: A Gleichgewichtspartialdruck des Wasserdampfes (aus der Clausius-
Clapeyron’sche Gleichung) bei der Temperatur der Luft.
(=Sattigungspartialdruck) Bei Uberschreitung entsteht fliissiges
Wasser.

__ absolute Feuchtigkeit

Relative Feuchtigkeit:

" maximale Feuchtigkeit

Taupunkt: Temperatur, bei der absolute Feuchtigkeit gleich der maximalen
Feuchtigkeit wird.

11.2. Mehrkomponentensysteme
11.2.1 Gibbs’sches Phasengesetz
Hat man ein Gemisch aus mehreren Stoffen (Komponenten), die verschiedene Phasen bilden,

so gibt die Phasenregel an, wie viele Variablen (Freiheiten) man andern kann, ohne dass eine
der Phasen verschwindet.

P+F=K+2 (11.19)

P = Zahl der Phasen

F = Zahl der Freiheiten = Zahl der Variationsmdglichkeiten, ohne dass eine Phase
verschwindet, z.B. x; in jeder Phase, sowiep und T

K = Zahl der Komponenten = Zahl der Stoffe, aus denen das System mindestens aufgebaut
werden muss.

137



11.2.2 Dampfdruckerniedrigung

Wird ein Stoff in einem Losungsmittel (z.B. Glukose in H,0)gel6st, so beobachtet man eine

Erniedrigung des Dampfdrucks des Losungsmittels.

Empirisch:  Die Erniedrigung des Dampfdrucks ist proportional dem Molenbruch des
geldsten Stoffes:

Ap = pix,| (Raoult'sches Gesetz) (11.20)

Herleitung des Raoult'schen Gesetzes:

Index 1: Losungsmittel

Index 2: geloster Stoff
Der gel6ste Stoff befindet sich nur in der fliissigen Mischphase. Das Losungsmittel ist in
beiden Phasen vorhanden.

nur Dampf des
-~ Lésungsmittels (Index 1)

.............. S | Lésungsmittel (Index 1)

1 gelster Stoff (Index 2)

T =konst

Wir betrachten das Gleichgewicht des Losungsmittels (1) zwischen der fllissigen Phase F und
der Gasphase (Dampf). Im Gleichgewicht muss gelten:

Hif1 = Higas (11.21)
In den fllissigen Mischphase qilt: (11.22)
Mt = pip + RTInx,

Wir betrachten das System bei T = konst. Wie verandert sich der Dampfdruck, wenn x;

geandert wird (das Gleichgewicht soll aufrechterhalten werden)?
d.ulfl = dﬂlgas (11.23)

(11.24)
a:ulgas> <aulfl> <aulfl>
dp = dp + dx
( dp r P dp r p 0x r

Vigasdp = Vipdp + RTdInx
Vigas = Molvolumen des Dampfes, V;; = Molvolumen der reinen Flussigkeit

138



(Vigas — Vasi)dp = RTdInx

dp RT
dlnx Vlgas - Vlfl ’

mit Vy 545 > Vi5; erhalten wir:

RT

itV all halt i
= ) mil = — ernalten wir:
Vlgas tgas p
RTp
~Rr P
(11.25)

dp
? = dlnx = dlnp

Wir betrachten jetzt die Dampfdruckdanderung, wenn wir zum reinen Stoff 1 (d.h. x; = 1) den
Stoff 2 zugeben (d.h. beliebiges x;)

X1 P1
j dlnx = J- dinp p? = Dampfdruck des reinen
1 po Losungsmittels
Inx; = lnz%
(11.26)
P1 = X1p7

Mit x; = 1 — x5, (x, = Molenbruch des geldsten Stoffes) erhalten wir

pr=010- xz)Pf
= p? — xp?
(11.27)

X,pf =Dpi — D1

Wir nennen p) — p; = Ap ‘Dampfdruckerniedrigung’ und erhalten das Raoult'sche Gesetz:
(11.28)

Betrachtet man reale Losungen muss man in der Ableitung fiir x; = a; (Aktivitat) und
X, = Qa; setzen.

11.2.3. Siedepunkterhohung

Wir betrachten das Gleichgewicht zwischen Gas (Dampf) und Losung. Jetzt ist aber der Druck
konstant und die Temperatur kann sich andern.
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Gleichgewicht:

Higas = .u?fl + RTInx,
(11.29)

0
.ulgas :ulfl
—— =—-+ Rlnx
T T 1

Wir betrachten die Anderung der Temperatur und der Stoffmenge, wobei das Gleichgewicht
erhalten bleiben soll.

11.30
U 20 ( ) Wir hatten hergeleitet:
d(=2%) = d(=£) + Rdinx
' ! A\ _
) == (H = molare Enthalpie)
ngas Hffl dlnx p
2z~ T, TR
dl H 2_ 1O Higas = molare Enthalpie Dampf (Stoff 1)
% = _ % HY; = molare Enthalpie Fliiss. (Stoff 1)
(11.31) Higas — Hif1 = AyerH = molare
AyerH Verdampfungsenthalpie
~RT?
Integration von reinem Losungsmittel
x =1, Tgjoqe = T° (reines Lésungsmittel)
bis zur Losung x = x4, Tsjeqe = T (LOSUNQ)
[2, dinx = — [ et a7 (11.32)
Inx; =22 (2 2) (11.33)

Da x; < 1folgt (% — %) < Ounddaraus folgt T < T?, d.h. wir beobachten eine
Siedepunkterhéhung.

Vereinfachung: x; =1 —x,

(11.34)
Flr x, < 1 gilt die Naherung: Inx; = In(1 — x,) = —x,

(11.35)

Ao H (1 1 ) _DyeyHT =T
R TTO
Mit T ~ T° ergibt sich (11.36)
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RTOZ

AUBTH xz

Die Siedepunkterhéhung (T — T?) ist proportional dem Molenbruch des gelésten Stoffes x,.
Umrechnen von x, in molale Konzentration:

T-T°=

n;
C2 = o m, = Masse Losungsmittel = nyM;
! M; = Molmasse Losungsmittel
— M
=2 n, = cymM; (11.37)
Einsetzen von 11.37 in Molenbruch ergibt: (11.38)
n; cany My
xz = =
n,+n, ng+n,
Wir verwenden die Naherung: (11.39)
Ny, K Nyixy, = oMy
Einsetzen von 16.39 und 16.38 in 16.36 ergibt: (11.40)
RT?M
- TO = L CZ
AperH
RT%2M, , . . , ..
Man nennt = E, ='ebullioskospische Konstante’ und erhalt (11.41)
T—-T°=E, ¢

11.2.3. Gefrierpunktserniedrigung

Wir betrachten das Gleichgewicht des Stoffes 1 zwischen der festen, reinen Phase und dem
Stoff 1 in der Losung. Die Rechnung geht analog wie vorher, jedoch taucht der
Enthalpieunterschied flissig - fest auf: A;c,H = Hy — Hy

Es ergibt sich flir Schmelzpunktserniedrigung:
(11.42)

770 _ RTO? B RT°2M,
B AschH 2= AschH “2
.. RT%?M, , . , . .
Mit = E, = ‘'kryoskopische Konstante’ ergibt sich
sch

(11.43)

T—T°=E,-c,
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11.2.4. Osmotischer Druck

Druckmessgerat
T=konstant

p°=Druck . .
Das Volumen auf der rechten Seite bleibt

p° konstant. Wenn Wasser von links nach
rechts wandert, so erhoht sich rechts der
Druck, der gemessen wird.

Wasser Wasser +
: geldster Stoff (2)

Semipermeable Membran (starr)
nur flir Wasser durchlassig

Die Temperatur ist konstant. Der Druck p°, der auf der Phase mit reinem Wasser ausgetibt
wird, ist konstant. Wir betrachten eine Losung, die lber eine nur fir H,0 durchlassige
semipermeable Membran mit reinem Wasser in Kontakt steht. Beobachtung: Wasser flief3t
Uber die Membran in die Lésung und, falls diese sich nicht ausdehnen kann (starre Wand), so
erhoht sich der Druck von p° auf p. Der Wasserfluss findet so lange statt bis die chemischen
Potentiale des Wassers in beiden Phasen gleich sind:

ud= chemisches Potential des reinen Wassers bei p°

0 _ — 4,0
Pw = pw =ty + RTInxy ) hemisches Potential des Wassers in der Losung

Wenn eine Anderung der chemischen Potentiale auftritt, so muss gelten (falls das Gleichgewicht
erhalten bleibt)

duy, = dpy,

Wir halten p° = konst. und T = konst., dann dndert sich das chemische Potential des reinen
Wassers auf der linken Seite unseres experimentellen Aufbaus nicht und es gilt du®, = 0.
Auf der rechten Seite andern sich p und x.

ou ou u = pu° + RTInx

0= (W)T,x dp + (W)T,p dx (11.45) <6_/1> _ oy din
0x/ 1 dx
= |}, dp + RTdInx,, (11.46)
V, = partielles Molvolumen
des Wassers in der Losung

Integration von Druck p®auf der Seite des reinen ~ 19 = Molvolumen des reinen
Wassers bis zum Druck p in der L6sung und Wassers

entsprechend von x = 1 (reines Wasser) bis x in der
Losung ergibt:
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X

P
J-dep = — J-Rlenxw

p0 x=1

(11.47)
Vy(p — p°) = —RTInx,,
Man nennt (11.48)
p-p°) =1
den osmotischen Druck und erhalt dann: (11.49)

RT

1= —V—WlnxW

Meistens gibt man den Molenbruch des gelosten Stoffes an (x,).

Es gilt Xy +x, =1
Inx,, = In(1 — x,)

Wenn x, « 1, so kann man eine Naherung fiir In(1 — x,) benutzen (Reihenentwicklung) und
erhalt (11.50)
Inx,, = —x,

Damit ergibt sich: (11.51)

Mm=—
T

Falls man die Konzentration in molL™ angeben will, kann man umrechnen:
(11.52)

n, « n,
Xy = , n n, — X,~—
T, +n, ° w > n,
Cy = % V = n,V, Volumen der Losung = Volumen des Losungsmittels
(11.53)
n;
e
Aus 11.52 und 11.53 folgt x, = c,V,, und wir erhalten aus 11.51: (11.54)
Il = c,RT
Sind mehrere Stoffe geldst mit den Konzentrationen c;, so gilt: (11.55)

H=RTch-
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Man nennt ), ¢; die ‘Osmolaritat’ der Losung. Dabei ist zu berlicksichtigen, dass dissoziierende
Stoffe entsprechend ihrer Teilchenzahl eingehen.

1 M NaCl A 2 M Teilchen

1MNaSO; A 3 M Teilchen usw.

Beispiel: Der osmotische Druck einer 1 molaren Losung berechnet sich folgendermal3en:

M= c,RT = 8,314 Pa m®mol"1K~1298K (1L = 1073m?)

1—
L(10-2m3)

= 24,78 - 10° Pa ~ 25 bar

11.2.5. Verteilungsgleichgewicht

Wir betrachten zwei nicht mischbare Losungsmittel, A und B, in denen sich ein Stoff C; 16st.
Beispiel: H,0 / CCI, und J,.Im Gleichgewicht muss das chemische Potential des Stoffes C in

beiden Phasen gleich sein

uey = uie U{cy = chem. Potential von C in Lésungsmittel A
ufc) = chem. Potential von C in L6sungsmittel B

Fir die Konzentrationsabhangigkeit des chemischen Potentials gilt:
Wi = uf + RTInx;

Setzt man dies ein, ergibt sich:

w4 + RTInx = ul® + RTInx?

RTInx{ — RTInx? = pf® — up4

l
A 0B 0A
Xi Mg T W
B

In— =
X; RT
A 0B 0A
x5 RT
hangt nicht von Konzentration
ab, d.h. konst

=K
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d.h. das Verhaltnis der Konzentrationen in beiden Phasen ist konstant. Es hangt aber von der
Temperatur ab. Die Konzentrationen kann man statt in Molenbriichen (x;) auch in molaren
bzw. molalen Konzentration (c;) angeben:

l n . n
B =K Nernst'sches Verteilungsgesetz
l

Beispiel:
Verteilung Farbstoff (Methylrot) zwischen Wasser und Essigsauremethylester:

Wichtig fur Trennverfahren:
Essigsaure- _| cEM JAusschitteln”, ,Extrahieren”
methylester Das zweite Losungsmittel sollte
maoglichst wenig |6slich im ersten sein.
Beispiel: Anreicherung lipophiler Stoffe

H,O - c,\%o in Membranen.

11.3. Reale Systeme

11.3.1. Molare und partielle molare Grof3en

Ideale Mischung:

Wir betrachten das Volumen einer idealen Mischphase aus den Stoffen 1 und 2.
(Ideal: Wechselwirkungsenergie €44 = €gg = €45, Bsp. Benzol und Toluol).

Das Volumen beip, T = konst erhalt man nach der Gleichung

V=V, +V, % Gesamtvolumen (11.3.1)
Vi Volumen Stoff 1
v, Volumen Stoff 2

Fur das Volumen der reinen Stoffe konnen wir auch schreiben:
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V1 = an,(,)ll Und Vz = nzV,(,)lz (1132)

ny,n, Molzahl des Stoffes 1 bzw. 2
Vo, Vo, Molvolumen der reinen Stoffe 1 und 2, bei konstantem Druck und konstanter
Temperatur.

Wir lassen zur Vereinfachung im Folgenden den Index m weg und erhalten aus 11.3.1 und
11.3.2: (11.3.3)
V S n1V10 + n2V20 I:(nl + le)

Division von 11.3.3 durch die Gesamtmolzahl (n; + n,) ergibt: (11.3.4)

|4
n, +n,

= V = x1V10 + x2V20

Wir nennen V das mittlere molare Volumen der Mischung. x;, x, sind die Molenbriiche
(Stoffmengenanteile).

Allgemein gilt: (11.3.5)

V= Znivi0
i
V = le' Vio

Reale Mischung:

Wir betrachten zunachst ein Experiment. Zu einer gro3en Menge (100 1) H,O gibt man 1 mol
H.O, man beobachtet eine Volumenzunahme von 18 cm? (= Molvolumen des H,0). Zu einer
groBen Menge (100 I) Ethanol gibt man 1 mol H,O, man beobachtet hier eine
Volumenzunahme von 14 cm3. Offenbar fiihren die Wechselwirkungen zwischen H,O und
Ethanol zu einer Anderung des Volumens des H,O in Ethanol. Die GréBe der Anderung hangt
von den Anteilen der beiden Stoffe in der Mischung ab.

(11.3.6)

Quantitative Beschreibung der realen Mischung: (11.3.7)
V = f(p,T,n;) = Zustandsfunktion

Wir betrachten eine Mischung von 2 Stoffen, n; und n,, bei konstantem p und T und
erhalten fur das Differential der Gleichung 11.7:

v =(22)

anl

(11.3.8)
dn, + (a_V) dn,

prfnZ 6n2 p'T'nl

partielles Molvolumen des Stoffes 1 bzw. 2
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Allgemein ist das partielle Molvolumen folgendermal3en definiert:

av
Vi= (%)

t p’T'njii

(11.3.9)

Mit dieser Abkiirzung ergibt sich aus 11.3.8:
(11.3.10)

Die V; hangen von der Zusammensetzung der Mischung ab. Um die Gleichung zu
integrieren, stellen wir uns vor, dass man das System mit dem Volumen V aus vielen sehr
kleinen Volumenelementen gleicher Zusammensetzung aufbaut. Dann sind die V;
konstant und man erhalt:

\%4 ng ny
j dV = Vl j dn1 + Vz J- dnz
0 n2=0

(11.3.11)

Tl1=0
V= V1n1 + Vznz (11312)
Allgemein: (11.3.13)
V= Z Vl-nl-
i

Man erhilt also formal einen analogen Zusammenhang wie bei idealen Mischungen,
nur dass die V; die partiellen Molvolumina bedeuten und nicht mehr die Molvolumina
der reinen Stoffe sind.

Ein analoger Zusammenhang lasst sich fiir alle extensiven Gro8en formulieren, z.B.:
V,U,H,S, G usw.

11.3.2 Experimentelle Bestimmung der partiellen molaren Gré8en

Eine Moglichkeit ist die Bestimmung liber die Messung des mittleren molaren Volumens der
Mischung. Wir hatten definiert (11.3.5 und 11.3.6):
(11.3.14)
vV

n, +n,

V=

= x1V1 + x2V2

147



Aus Gleichung 11.3.14 ergibt sich:
V= (711 + nz)V

Das partielle Volumen ist

<6V) _v
on, n, 1

Setzen wir 11.3.15in 11.3.16 ein, so ergibt die Differentiation (Produktregel):

ov d(n, + ny)V oV _
V,=(—) =——2 )= — 4V
! <dn1)n2 ( dn, (n + 1) on, +

dx

Erweitern mit —= ergibt:
dxz

oV (9x, _
V1 =(n1 +n2)6_x2<6_nl) +V
n;

Aus der Definition des Molenbruchs x, erhalten wir durch Differentation:

Quotientenregel

n, dx, n,
e
n, +n, on, , (ny +ny)

Wir setzen 11.3.19in 11.3.18 ein:

v, = (ny + )( "2 ) Vg
1= T (ny + nx)?/ 9x;
___m OV 7

n, +n, 0x,

ov

V1=V—x2%
2

(11.3.15)

(11.3.16)

(11.3.17)

(11.3.18)

(11.3.19)

(11.3.20)

(11.3.21)
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Analog erhalt man fir V,:
(11.3.22)
_ ov
VZ —V+(1—x2)a—x2
Man misst also das Volumen V fiir verschiedene Zusammensetzungen n, und n, und
errechnet V7 und x, und trigt VV gegen x, auf.

mittleres
Molvolumen

Vorgehensweise bei der Bestimmung von V; nach Gl. 11.3.21 und V, (11.3.22):

1. Wahl der Konzentration z.B. x,. Damit ist V gegeben.
2. Tangente an die Kurve (: ;—V)

X2

3. Multiplikation der Tangente mit x, und Subtraktion dieses Wertes von V. Graphisch macht
. : : . av

man das durch Extrapolation auf x, = 0. Das eingezeichnete Stiick ist dann x, %.

_ 2
Subtraktion dieses Wertes von V fihrt dann zu V;.

4. Multiplikation der Tangente mit (1 — x,) und Addition dieses Wertes zu V. Graphisch:
Extrapolation auf x, = 1. Addition zu Vfihrt zu V,.
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11.3.3. Die Gibbs-Duhem-Gleichung

Zwischen den partiellen molaren GréBen gibt es eine Beziehung: ‘die Gibbs-Duhem'-

Gleichung. Wir hatten fiir die Anderung des Volumens erhalten: (11.3.23)
dV = Z Vl'd'l’li
i
Integration bei konstantem V; ergab: (11.3.24)
V = Z Vl-nl-
i
Differenzieren wir diese Gleichung ergibt sich: (11.3.25)

dV = Z Vl'd'l’li + Z nl-dVi
i

Beide Gleichungen 11.3.23 und 11.3.25 sind nur miteinander vereinbar, wenn gilt (11.3.26)
ZnidVi =0

Diese Uberlegung gilt fiir alle ExtensivgréBen (allgemein E). Man erhilt dann
»Gibbs-Duhem-Gleichung” (11.3.27)

Z TlidEi =0

Anwendungsbeispiele:
Wir betrachten das molare Volumen einer Mischung und berechnen nach 11.3.22 die
Anderung der partiellen Molvolumina:

nldvl + ledVZ S O i Tlldvl = _ndeZ (11.3.28)
Division durch (n; + n,) - x;dV; = —x,dV, (11.23.9)
Folgerung:

1. Tragt man V; und V, gegen x, auf, so haben die Steigungen an jedem Punkt
entgegengesetztes Vorzeichen.

2. Beix; = x, = 0.5 sind die Steigungen entgegengesetzt gleich grol3.

3. Kennt man eine der Kurven und einen Punkt der zweiten Kurve, so kann man deren

vollstandigen Verlauf berechnen.

Diese Ergebnisse gelten auch fiir andere partielle molaren Gro3en (siehe Beispiele).
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11.3.4. Die Thermodynamische Beschreibung realer Mischphasen

Wir betrachten zunachst das Volumen und die Enthalpie bei der Mischung zweier Stoffe und
erhalten fir die Beschreibung die in der Tabelle zusammenfassten Gleichungen. Wir definieren
die sog. ExzessgroBen:
Def.: Exzessgro3e =(Partielle molare GroBe in der realen Mischung) - (partielle molare
GroBe in der idealen Mischung)

Volumen,V

Enthalpie, H

vor der Mischung

V(vor) = n VL + n, V9

H(vor) = n HY + n,HY

ideale Mischung

V(id) = n VL + n, V)

H(id) = nHY + n,H?

reale Mischung

V(real) = nV; +n,V,

H(real) = n{H; + nyH,

Unterschied

V (real) — V (ideal) = AV =

H (real) — H (ideal) = AH

reale - ideale
Mischung ‘Mischungsvolumen’ ‘Mischungsenthalpie’
=ny (Vy = V) +ny (V, = V) =ny (Hy — HY) +n, (H, — HY)
AVE AVE AHE AHE
Einflhrung der
ExzessgroRen AVE = n AVE + n,AVE AHE = n,AHE + n,AHE
(Index E)

Division durch
(ny +ny)

AVE

= AVE = x;AVE + x,AVF
n +n, X18Vy T XaV;

AHE

= AHE = x;AHf + x,AHS
n +n, X 8Hy T+ XAM;

Ideale Mischung

AVE

I
o

reale Mischung

AVE %0

151



Wir betrachten die Entropie und die Freie Enthalpie zweier Stoffe vor und nach der Mischung:

Entropie, S Freie Enthalpie, G
vor der S(wor) = nySY +n,S? G(vor) = nyu? + nyud
Mischung
nach der
Mischung S(nach,id) = nyS,(id) + n,S,(id) G(nach,id) = nypuq (id) + nyu, (id)
(ideal)
Entropie der Stoffe in idealer Mischung Chemisches Potential der Stoffe in idealer
Mischung
S;(id) = S — Rlnx, uq(id) = ud — RTInx,
S,(id) = S2 — Rinx, Uz (id) = ud — RTInx,
Mischungsentropie Freie Mischungsenthalpie
AS(id) = ny(S1(id) — S7) + np(Sz(id) = $3) | AG(id) = ny(uy (id) — p?) + np (2 (id) — 13)
Division ‘mittlere molare Mischungsentropie’ ‘mittlere molare freie Mischungsenthalpie’
durch
(g +ny) | ASGD) _ AGGd) _
= AS(id = AG(id
n1+n2 (l ) n1+n2 (l )
= x1 (81 (id) — S7) + x, (S, (id) — S7) = 21 (y (id) — ) + x5 (up (id) — pg)
= —x;RInx; — x,RInx, = —x;RTInx; — x,RTInx,
nach der S(nach,real) = n,S,(real) + n,S,(real) G(nach,real) = nyuq(real) + nyu, (real)
Mischung
(real) AS(real) = x,(S;(real) — S?) AG (real) = x;(uq (real) — uf)
+x,(Sz(real) — $3) + % (z (real) — p3)
ExzessgroBe SE =5, (real) — 5,(id) uE = uy (real) — p, (id)

ASE = AS(real) — AS(id)

AGE = AG(real) — AG(id)
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Thermodynamische Effekte bei idealen Mischungen. Gleichungen siehe Tabellen

A A
ave AV =0 AR AH =0
AVE(id) =0 AHE(id) =0
0 0
X X
S, (id) — S? 0 X
\ ,(id) 2 A 1
_ py (id) — uf
AS(id)
1 Y . Y
0 . o (id) — ud
AS(id) > 0 AG(id) <0

Bei realen Mischungen treten Abweichungen vom idealen Verhalten auf. Die zusatzlichen
Effekte bezeichnet man auch Zusatz (Exzess): AVE, AHE, ASE, AGE usw. (siehe Tabellen)
Beispiel: Reale Mischungen

Tetrachlorethan/Cyclopentan Benzol/Cyclohexan
8 (b
il _ 800 (@)
T 4T 1 D
Q LA [ A0
£ = Jx’ g r(g?} ol
£ Do 2 [ R
| g \:‘ ;"j./ :ELUI f{” ‘{:\‘L
R v 2 400} f : e
N : A/\F o p{i
B i L
12 ot | 7
0 0.5 E|
| x{CgHg)
° 05 1 153



11.3.5. Der Dampfdruck iiber Mischungen

Im Kapitel 11.2.2. hatten wir das Raoult'sche Gesetz hergeleitet. Dabei hatten wir
vorausgesetzt, dass nur ein Stoff einen signifikanten Dampfdruck besitzt. Wenn beide Stoffe,
die in der flissigen Phase vorhanden sind, auch in der Gasphase vorhanden sind, so gilt das
Raoult'sche Gesetz fiir beide Stoffe.

Beispiel: Benzol und Toluol bilden eine ideale Mischung.

p; = Dampfdruck
reines Toluol

T = konst

xr,Xg Molenbruch von Benzol bzw.
Toluol in der fliissigen Phase

Partialdrucke:
pr = pr’?‘
Pp = xBPg =(1- xT)Pg

(11.3.30)
(11.3.31)

p
Py
p es
P, ’
Partialdrucke
Py
0 X 1

Gesamtdruck: pges = pr + b5

Bei realen Mischungen treten Abweichungen von der Raoult’'schen Geraden auf.

A AK,
Pal W
con © -
(6"-‘00/ .
\e“e/
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-\c‘.f/g\d\ 3

- Real 1o

< —— [P
7~ _ 1d§5\.e \_'05\)‘-'\9 .
. — - LRagu'lﬂ L
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0 X4 1

hier ist A der geldste Stoff

hier ist A das Losungsmittel

Henry’sche Konstante

Abweichungen von Raoult kénnen nach
oben auftreten (d.h. die A-Teilchen gehen
leichter aus der Flissigkeit in die Gasphase
als im idealen Fall (sie werden von den
B-Teilchen ‘nicht gemocht’).

Dampfdruck reines A

Abweichungen koénnen auch nach unten
auftreten (A-Teilchen werden von den B-
Teilchen in Flussigkeit ‘festgehalten’). In der Nahe
x4 = 1 ist A das Losungsmittel, B der geldste
Stoff.

In der Nahe des reinen Stoffes A (x4, nur wenig
kleiner als 1) gibt es aber immer einen
Konzentrationsbereich, in dem das Raoult'sche
Gesetz qgilt (schraffierter Bereich).
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Ist die Konzentration von A gering (A = geloster Stoff im Losungsmittel B), so findet man bei
realen Mischungen immer einen Konzentrationsbereich von A4, in dem der Dampfdruck
proportional zur Konzentration ist: Man nennt dies das ‘Henry’sche Gesetz’ (punktierter

Bereich).
Pa = Ksxy

K, = Proportionalitatskonstante = ‘Henry’sche Konstante’

p° (Azeton)
N
400 T \»
\
\
Raoult
300 T N
’
\/ \/
\ s
KAZETO.‘J . N /s
N S
200 T N
s o
Y N
PR Z. N
ot N
100 +
s
e
% Henry
L
0 x (CHCL)

11.3.6. Die Loslichkeit von Gasen

(11.3.32)

Beispiel:
p° (CHCL,)
Partialdampfdruck eines Azeton / CHCls-
Mischung und Bestimmung von K,
Kana, und K ,¢¢0n durch Extrapolation

- pY (Azeton) = 460 mbar

Kazeton =220 mbar
- pY (CHCl5) =380 mbar
KC|-|(;|3 =240 mbar

Das Henry'sche Gesetz gilt auch, wenn eine Komponente bei der betrachteten
Temperatur als Gas, die andere als Flussigkeit vorliegt. K beschreibt dann die Loslichkeit

des Gases in der Flissigkeit. Beispiel:

_ p(0;)
B x(02)

Henry’'sche Konstanten fiir die Loslichkeit von Gasen in Wasser bei 298 K

K/mbar

H.
\P}
0;
Co,

7,12-107
8,68 10’
4,40-10’
1,67 -10°

Beispiel: Berechnung der Konzentration von O, in Wasser, das im Gleichgewicht mit Luft
ist (po, = 200 mbar).
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Po 200 mbar - . -
Xo, = — = ————=4,5-107%, Umrechnungin mol L"":
Ko, 4,4-107mbar
No No _
Xo, = —x—2, g} o= 18cm’mol ™’

L=
Ny,0 + Mo, MH,0

no,  No, _ Xo,  45- 107°
V. ngoVi,o Vi, 18:1073Lmol™?

c = =2,5-10"*molL™?

11.3.7. Aktivitat und Aktivitatskoeffizient

Flr das chemische Potential in einer idealen Mischphase hatten wir erhalten:
Gas

w;(id) = u? + RTInx, é Flissigkeit (11.3.33)
Festkorper

Um Abweichungen vom idealen Verhalten zu beschreiben, behalt man diese Form des
chemischen Potentials bei, fligt aber einen Korrekturfaktor f; hinzu.

u(real) = u? + RTInx;f; = u? + RTInx; + RTInf; (11.3.34)
Wir definieren:
w;(id) = u? + RTInx; (11.3.35)

Daraus ergibt sich (siehe Tabelle der Mischungseffekte Kap. 11.3.4.):
pi(real) — y;(id) = RTInf; = uf (11.3.36)
d.h. der Aktivitatskoeffizient beschreibt die Abweichung vom idealen Verhalten.

Man nennt  x;f; = q; ‘Aktivitat’ (11.3.37)
und ; ‘Aktivitatskoeffizient’ (11.3.38)

fi hangt von p, T und den Konzentrationen der anderen im System vorhandenen Teilchen ab.
Aktivitatskoeffizienten und Standardzustinde

Wir betrachten eine reale, flissige oder feste Mischphase aus zwei Stoffen. Das chemische
Potential ist gegeben durch Gl. 11.3.34:

uq(real) = ud + RTInx; + RTInf;
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Flr x; — 1 ndhert sich das Verhalten des Stoffes 1 in der Mischphase immer mehr dem des
reinen Stoffes 1 an. Daraus ergibt sich fir den Grenzwert:

(11.3.39)
lim1 uq(real) = ud + RTInx; = u?
X1
oder (11.3.40)
lim Inf; =0 bzw. Ilim f;=1
x1—>1 x1—>1

d.h. der Standardzustand des Stoffes 1 in der realen Mischphase ist der Zustand des reinen
Stoffes 1 im gleichen Aggregatzustand. Der Aktivitatskoeffizient ist damit auf diesen
Zustand normiert. Fiir den reinen Stoff 1 gilt also x; = a; = 1. Das gleiche gilt natirlich fiir
den Stoff 2, wenn x, — 1 geht.

Wir erhalten also: (11.3.41)
py(real) = ud + RTInx, + RTInf,

(11.3.42)
lim p,(real) = ud + RTInx, = u?, lim f, =1
X1 X1

~RTInf

Y

Inx

Dass das Verhalten einer realen Losung flr x = 1 in das einer idealen Lésung tibergeht, wird
durch das Raoult'sche Gesetz beschrieben.
(11.3.43)

_ p(id)

X1
0
P1

p, Partialdruck von Stoff 1 in der Gasphase
p? Dampfdruck des reinen Stoffes 1.
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Bestimmung der Aktivitidtskoeffizienten nach dem Raoult Gesetz:
Wenn nun eine Abweichung vom idealen Verhalten vorliegt, messen wir einen anderen
Dampfdruck von Stoff 1, den wir als p;(real) bezeichnen. Um diese Abweichung zu
beschreiben, hatten wir den Aktivitatskoeffizienten eingefiihrt, d.h.

(11.3.44)

p1(real)
a; = fix; = — 0
b1

Aus dieser Gleichung kénnen wir den Aktivitatskoeffizienten bestimmen. Wir erhalten mit Gl.
11.3.43:

_pi(real) py(real)
' prx p1(id)

Beispiel:
Fir die Mischung Azeton/CHCI; (Kap. 11.5) ergibt sich fir den Aktivitatskoeffizienten von
CHCl; p(real) = 110 mbar, p° = 380 mbar, x; =0,5:

(CHCL,) = 110 mbar — 058
f 377 380 mbar 0.5

Der hier gewdhlte Standardzustand des reinen Stoffes ist auch der Standardzustand der
bereits bei AG? gewidhlt wurde, bis auf den Unterschied, dass bei den mit ¢
gekennzeichneten Zustinden p = 1 bar ist. Bei den mit ° gekennzeichneten Zustianden
ist der Druck nicht festgelegt und kann ganz unterschiedlich sein.
Wir betrachten nun eine Losung (Losungsmittel Index 1), in der der geldste Stoff (Index 2) im
gleichen oder auch in einem anderen Aggregatzustand vorliegen kann (z.B. Festkérper oder
Gas in Flussigkeit). Fiir das Lésungsmittel gelten die gleichen Betrachtungen wie vorher. Fur
den gelosten Stoff gilt als Grenzgesetz fir kleine Konzentrationen das Henry’sche Gesetz. Man
wahlt daher einen anderen Standardzustand namlich den der unendlichen Verdiinnung. Man
erhalt dann flr das chemische Potential:

(11.3.45)
py(real) = pd () + RTInx, + RTInf, (o)

13 () chemisches Potential des Stoffes 2 bei unendlicher Verdiinnung
f>(c0) Aktivitatskoeffizient des Stoffes 2
Bei sehr kleinen Konzentrationen verhalt sich der Stoff 2 nach dem Henry’schen Gesetz und
man erhalt als Grenzgesetz
(11.3.46)
)}imo Uy (real) = u2 (o) + RTInx,
2—)

(11.3.47)
d.h. lim f,(0) =1
X2—0
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A A
H 0
{ H2()
RT In f,(co)
0 Inx,

Den Standardzustand u9 (o) erhilt man aus einer Extrapolation: Man misst das Verhalten
der Mischphase bis zu so niedrigen Werten von x,, dass das Henry'sche Gesetz erfillt ist.
(Anschaulich: die geldsten Molekile (2) sind vom Lésungsmittel (1) vollig umhillt und der
mittlere Abstand der Molekiile (2) ist so grol3, dass sie keine Wechselwirkungen aufeinander
ausliben. Es gibt aber natirlich starke Wechselwirkungen zwischen (1) und (2). Dann
extrapoliert man die Henry’sche Gerade auf den Wert x, = 1. In diesem Standardzustand
werden also nur die Wechselwirkungen zwischen (1) und (2) beriicksichtigt. Geht man in
Wirklichkeit zu hoheren Konzentrationen von (2) treten auch Wechselwirkungen zwischen (2)
und (2) auf. Bei der Extrapolation ist dies natirlich nicht der Fall und man erhalt einen
hypothetischen Zustand, bei dem die Verhadltnisse bei unendlicher Verdiinnung zu Grunde
gelegt sind, aber nur der geldste Stoff vorhanden ist (x, = 1).

Bsp. Wir betrachten den Partialdruck eines Stoffes 2 in einer Mischphase
Partialdruck von Stoff 2

K2
pylid, ) = Kx,
Henry: p,(id, ) |-----ccommmmeceaoo -  p?
- mm—_—— --:.- ..--.- _________ p pz(real)
Raoult: p,(id) ——------_‘___.*e: _______
0 X, X, 1
Nach dem Henry’schen Gesetz (wir betrachten 2 als geldsten Stoff) gilt (11.3.48)

p2(id. ) = Kpx;,
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Bestimmung der Aktivitdtskoeffizienten nach dem Henry Gesetz:
Die Abweichungen vom Henry’schen Gesetz beschreiben wir durch den
Aktivitatskoeffizienten f, (o).

p2(real) = Kya, = Kyx,f5(0) = p,(id. ) f;(0)

oder (11.3.49)
_ pz(real)  py(real)
fale) = p2(id. ) B K;x;

Aus dieser Gleichung kdnnen wir den Aktivitatskoeffizienten bestimmen. Fiir Mischung
Azeton/ CHCl; (Kap. 11.5) ergibt sich fiir CHCI; mit p,(real) = 110 mbar K, = K(CHCl;3) =
240 mbar, x, = 0.5:

110 mbar
fa(o0) = 240 mbar0s - U002
Umrechnung der beiden Aktivitatskoeffizienten:
Die beiden Aktivitatskoeffizienten f, und f,(c) kann man ineinander umrechnen. Der
Partialdruck p,(real) ist natirlich bei Beschreibung nach Henry und nach Raoult in beiden
Fallen gleich.
Raoult: p,(real) = pdx,f,

Henry: py(real) = Kyx;f5()

Daraus ergibt sich:

ngzfz = Kyx,f,(0)
(11.3.50)

K,
f2= —sz(oo)
b2

Beispiel: Wir rechnen f, () = 0.92 in f, um, K, = 240 mbar, pY =380 mbar und wir erhalten

__ 240 mbar

f, = 22020092 = 0.58

380 mbar
in Ubereinstimmung mit dem Ergebnis der direkten Berechnung nach dem Raoult’schen

Gesetz (siehe vorher).

Bei verdiinnten Losungen benutzt man haufig als Konzentrationsangabe die Molaritat
oder die Molalitat:

ni ni
i =—, Mm;=—: —.
%4 m(Losungsmittel)

Man definiert daher ‘praktische Aktivitatskoeffizienten’ (11.3.51)
a; = cifi(c,) und a; = m;f;(m, )

Man erhalt fir das chemische Potential: (11.3.52)
Uy = ud(c, ) + RTInc, + RTInf,(c, )
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(11.3.53)
lim f,(c, ) = 1
Cz—)O

entsprechend (11.3.54)
MZ = Mg (m' OO) + RTlan (m, OO)

lim f, (m,0) =1
m2—>0

(11.3.55)

Die verschiedenen Aktivitatskoeffizienten lassen sich ineinander umrechnen. Man betrachtet

dazu den Unterschied der chemischen Potentiale zweier Losungen, die sich nur in ihrer

Konzentration (z.B. u, und u5) unterscheiden. Diese Differenz muss unabhangig von der Wahl
des Standardzustandes sein (die ug fallen bei den Differenzbildung heraus). Man erhalt
(11.3.56)

Uy — ity = RTIn X2 f2 () — RTIn C2f2(cz, ) — RTIn my f,(my, )

x5 f7 () ¢35 (€2, ) m; f; (my, )

Wahlt man die Konzentration (') so klein, dass die f, gleich 1 werden, so erhdlt man:

X, f2(20) _ C2f2 (€2, ) _ m; f2(mg, )
X, ¢ m;

Die Aktivitatskoeffizienten beschreiben die Abweichungen realer Mischungen von idealen
Mischungen. Sie hangen daher eng mit den Zusatzmischeffekten (Tabelle) zusammen.

Nach Gl. 11.3.36 ergab sich: uf = p;(real) — p;(id) = RTInf;

Die mittlere molare Freie Zusatzenthalpie ist dann entsprechend
(11.3.57)

AGE = AG(real) — AG(id.) = z x;u;(real) — Z x; p;(id.) = RTZ x;Inf;
i i

1

Die Zusatzeffekte der anderen thermodynamischen GréBen (V, H, S usw.) erhalt man aus y;:

(11.3.58)
(%) =VE = RT (alnfi)
l
or ) 0P /4

ouk dlnf;
(”l> =—5{5=+Rlnﬁ-+RT( nfl)
px px

(11.3.59)

aoT oT

usw.
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Die Aktivitatskoeffizienten miissen im Allgemeinen experimentell bestimmt werden, nur im
Fall verdinnter Elektrolytlésungen kénnen sie nach der Debye-Hiickel-Theorie berechnet
werden. Kennt man in einer bindaren Mischung einen Aktivitatskoeffizienten in Abhangigkeit
der Konzentration, so kann man den zweiten mit Hilfe der Gibbs-Duhem-Gleichung ermitteln.

11.3.8. Dampfdruckdiagramme

Zur Beschreibung von 2-Stoffsystemen bendétigt man drei Variable: T, p und x. Fur die
grafische Darstellung halt man eine der Variablen konstant. Halt man die Temperatur
konstant, so erhalt man die Dampfdruckdiagramme p = f(x).
Flr die Partialdampfdrucke Uber einer idealen Mischung hatten wir gefunden:

(11.3.60)

P1=Xp, P2 = XD

Fir den Gesamtdruck gilt: (11.3.61)
Poes = X1P1 + %203 = x1p7 + (1 — x1)p3 = p3 + x,(p? — p3

FlUssigkeit )
‘Dampfdruckdiagramm’

0
p2
0

Dampf

0 X5 1

Man kann die Partialdrucke und den Gesamtdruck auch in Abhangigkeit der Molenbriche in
der Gasphase ausdriicken. Wir verwenden fiir den Molenbruch in der Gasphase y, um ihn
vom Molenbruch in der fliissigen Phase zu unterscheiden.

(11.3.62)

_ P x;py
Y1

= = , Vo = 1 -y
Pges Pg +x1(p? —Pg) 2 !

Der Gesamtdruck in Abhangigkeit von y errechnet sich aus 11.3.62 wie folgt:
y1(p3 + 10 = p9)) = x:p7
Auflosen der Gleichung nach x;:

y1p3 = x1[p? — y1(p? — p3)]
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Y1P3
pY — v, (p? — p?)

x1=

Einsetzen von x; in Gleichung 11.3.61ergibt:

0 0 0
0 0 0 0 YIPZ(pl_pZ)
Dges = P2 + x1(p1 — P2) = p; +
Ges — 2 TN B2 27 p? =y (2 — pd)

pap? — p3y1 (Y — ) + y1p3 (P — )
pd —y,(p? — p?)

(11.3.63)
_ P2 _ P2
(p? —p3) ( pS)
11—y, == 1- - ==
D A
0
Mit den Abkiirzungen pg = aund ( - Z—ﬁ) = b erhalten wir: (11.3.64)
PGes = 1— byl

Wenn wir die Gl. 11.3.60, 11.3.61 und 11.3.64 in ein Diagramm eintragen, erhalten wir das
folgende Dampfdruckdiagramm (p, x - Diagramm). Darin ist p; und p, in Abhdngigkeit von x
aufgetragen, der Gesamtdruck p . ist sowohl als Funktion von x (Siedekurve), als auch von 'y
(Kondensationskurve) aufgetragen. Daher ist an der x-Achse die Zusammensetzung (Anteil
des Stoffes 1) angegeben und man kann hier sowohl die Zusammensetzung der Gasphase als
auch der flissigen Phase ablesen.

p
A Flissigkeit A
N P
NOR o Siedekurve p?
-
~
Sa. / Im blauen Bereich zwischen

Kondensation R S Siede- und Kondensationskurve
it beobachtet man also 2 Phasen.

kurve

P
Gas
!

0 Zusammensetzung 1 1 163



Diskussion p, x Diagramm (T = konst)

P A

Flussigkeit A

0 Ve Xa 1

Zusammensetzung

Abweichungen vom idealen Verhalten.

Wir haben eine Flissigkeit der
Zusammensetzung x, unter den Druck p,.
Wir erniedrigen den Druck bis zum Punkt B
(Schnittpunkt mit der Siedekurve). Bei
diesem Punkt beginnt die Flussigkeit zu
sieden.

Die Zusammensetzung des entstehenden
Dampfes ist durch y. gegeben.
Verbindung BC heif3t ‘Konode'.

Im Dampf reichert sich die leichter fliichtige
Komponente (2) an. Diese Komponente hat
einen hoheren Dampfdruck.

Reale System hatten wir wie folgt beschrieben:

p1 = Pfx1f1’ P2 = ngzfz

Man muss 2 Falle unterscheiden:
f1 <1, <1 und f;>1,

f2>1

(11.3.65)

Der Fall f; < 1und f, > 1 kann nicht auftreten: Die Abweichungen vom idealen Gesetz
beruhen auf anziehenden bzw. abstoBenden Wechselwirkungen der Teilchen in der
Flussigkeit: Anziehend: f; < 1; abstoBend: f; > 1. Es kann aber nicht sein, dass A auf B

anziehend und B auf A abstofRend wirkt.
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i<l fa<1
Dampfdruckminimum i>1>1

Beispiel: Propanon/ CHCl3/
Trichlormethan (Index 2) bei

Dampfdruckmaximum
Beispiel: p, x- Diagramm des Systems
Ethanol/CCl,/Tetrachlormethan

T = 308,3K
- , (Index 2) bei T = 293 K
Abb. 2.5-14 In: Wedler, Freund (2012) Abb. 2.5-15 In: Wedler, Freund (2012):

Leh h Physikalisch hemie,
ehrbuch der Physikalischen Chemie Lehrbuch der Physikalischen Chemie,

382. 383,
05F
0af \ 016
A 0.14
_03f
8 = 0.12
Q =,
¥ Q.
02} 0.10
0.08
01}
0.06p L
; 0 02 04 06 08 10
% 05 10 X, xb

Am Punkt A sind die Zusammensetzungen der fllissigen Phase und der Gasphase gleich. Man
nennt dies einen azeotropen Punkt.

11.3.9. Siedediagramme

Wir konnen die Gleichgewichte fliissig - gasférmig auch bei konstantem Druck untersuchen
(dies ist praktisch wichtiger).

Wir betrachten das Gleichgewicht des Stoffes 1 zwischen der Phase S (Gas) und der Phase «
(FlUssigkeit). Stoff 1 ist leichter fllichtig als Stoff 2, d.h. die Siedetemperatur des reinen Stoffes
1 (TQ) ist niedriger als die des reinen Stoffes 2 (T}). Wir untersuchen, wie sich die
Siedetemperatur in Abhangigkeit von der Zusammensetzung der Flissigkeit andert. Es gilt:

(11.3.66)
ue = pf
oder da T in beiden Phasen gleich ist, dividieren wir durch T und erhalten

(11.3.67)
o
T T
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Dieses Gleichgewicht soll erhalten bleiben, wenn die Zusammensetzung x; geandert wird
unter der Nebenbedingung, dass der Druck p konstant ist.

(7)-(%)

(11.3.68)

Mit u; = u? + RTlna, ergibt sich: (11.3.69)
0a 0B
d(’L>+Rdlna;¥ =d(2 )+ RdInd”
T T p = konstant
Gas, f
Wir erhalten: 1,2
(11.3.70) Flussigkeit,
HO« HOP 1,2
—F+Rdlna‘1" = —%+Rdlnaf

Wir integrieren vom reinen Stoff (a = 1) bis zur Aktivitdat a und entsprechend von der
Siedetemperatur des reinen Lésungsmittels T bis zur Siedetemperatur T der Lésung und
erhalten:

(11.3.71)

a T o T T
jdlnﬁzl jHlﬁ SHPY L BuerH) (AT A HY 1

« R T2 R T2 R T|po
1 TP T 1

Hfﬁ — HY* = A,,-HY = Verdampfungsenthalpie des Stoffes 1

Wir nehmen an, dass A,,,-HY nicht von der Temperatur und der Zusammensetzung der
fliissigen und gasférmigen Phase abhingt, d.h. A,.,.H? = konstant und A, HE = 0. Wir
erhalten:

(11.3.72)

_ AverH{) T - Tl0
R TT)

Ideales Verhalten:
Wenn A, HE = 0, so verhilt sich sowohl die Gasphase als auch die fliissige Phase ideal,
und wir ersetzen die Aktivitat durch den Stoffmengenanteil (a; — x;).

(11.3.73)
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| X Dy HY (T =T
"= TR \Urro
1 1

Entsprechend gilt fiir Stoff 2

| Xy DyerHS (T —TF
" T TR TTO
2 2

Diese Beziehungen sind analog der Gleichung fir die Siedepunktserhéhung (Kapitel 11.2.3).
B

Dort enthielt die Gasphase aber nur einen Stoff. Jetzt kann je nach Wert von % Erhéhung
1

(11.3.74)

oder Erniedrigung des Siedepunktes T auftreten.

T A A Diskussion T, x —Diagramm (p = konst):
A
TA """""""""""" t  Dampf
70 Wir haben eine Gasphase der
? Kondensations- Zusammensetzung x{ = x4 bei der
LS kurve Temperatur (T = T)).

Wir erniedrigen die Temperatur bis Ty
(Schnittpunkt mit der Kondensationskurve).

5 / Bei dieser Temperatur beginnt Fllssigkeit
Siedekurve Tf zu kondensieren. Die Flussigkeit hat die
| Flissigkeit Zusammensetzung x? = x.. In der Flussigkeit
reichert sich der schwerer fliichtige Stoff (2) an.
0 X X, 1

Zusammensetzung, x,

Reales Verhalten:

Bei realen Systemen treten Abweichungen vom idealen Verhalten auf. So beobachtet man
auch hier analog zu Dampfdruckdiagrammen (Kapitel 11.3.8) azeotrope Punkte, d.h. man
findet eine Temperatur, bei der die Zusammensetzung der Gasphase und der fliissigen Phase
gleich ist.
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i<l fo<1
Temperaturmaximum

Beispiel: T, x —Diagramm des Systems
Propanon /Trichlormethan (Index 2) bei
p = 1,013 bar

Aus: Abb. 2.5-18 Wedler, Freund (2012):

Lehrbuch der Physikalischen Chemie, 387.

o Dampf
336+
<
— 334
Flussiglkeit
332t
p=1.013 bar

0 02 04 06 08 10
G X

fi>1Lf;>1
Temperaturminimum
Beispiel: T, x —Diagramm des Systems
Ethanol/ Tetrachlormethan (Index 2) bei
p = 0,993 bar.
Aus: Abb. 2.5-19 Wedler, Freund (2012):
Lehrbuch der Physikalischen Chemie, 388.

350 p = 0.993 bar

3451

TIK]

340

I Flissigkeit

||||||||

0 02 04 06 08 10
X5 %}

Praktische Auswirkung des azeotropen Punktes: Durch Destillation kann man ein Gemisch

immer nur

in eine

reine Substanz und das azeotrope Gemisch zerlegen. Die

Zusammensetzung am azeotropen Punkt hdangt vom Druck ab. Destilliert man z.B.
Wasser/Ethanol, so enthalt das bei p = 1 bar siedende azeotrope Gemisch 95,5 Massen %
Ethanol und 4,5 Massen % Wasser. Bei p = 133 mbar (Siedetemperatur 34,2° C) enthalt das
azeotrope Gemisch 99,7 Massen % Ethanol.

Typen von Siedediagrammen

Gasphase:  ideal
FlUssigkeit:  ideal
T,
0 X

Gasphase:
FlUssigkeit:  real
mitf; > 1, > 1
(d.h. g1, < €11, &22)

ideal

Gasphase:  ideal
FlUssigkeit:  real
mitf; <1,f, <1
(d.h. g1 > €11, &22)
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Flassigkeit Gasphase
pur(real) = ug(real)

uP + RT Inxz + RT Inf = ud + RT Inp(real)
ideal up+ RTInxp = pd+ RT Inp(ideal)
Subtraktion beider Gleichungen ergibt:

B p(real)
RT Inf = RTln'p(ideal)

p(real) = p(ideal)f

Wenn f > 1dannp (real) > p (ideal), dann Siedepunkt bei tieferen Temperatur
Wenn f < 1dannp (real) < p (ideal), dann Siedepunkt bei h6heren Temperatur

Auch in der Dampfphase konnen Abweichungen vom idealen Verhalten auftreten (reale
Gase), jedoch sind diese viel geringer (wegen der groBeren mittleren Abstande der Molekiile).
Dies flihrt dazu, dass es immer nur eine Gasphase gibt, wahrend in der Fliissigkeit mehrere
flissige Phasen nebeneinander vorkommen kénnen. (z.B. Benzol/Wassergemische). Es gibt
auch wassrige Mehrphasensysteme. Wasser mit verschiedenen Polymeren,z.B. 7 % Dextran,

6 % Polyethylenglykol, bei denen mehrere wassrige Phasen nebeneinander vorliegen kdnnen.
Solche Systeme kénnen zum Trennen von empfindlichen biologischen Molekilen benutzt
werden (‘Ausschiitteln’) z.B. Proteine, Zellorganellen.

Wichtige Anwendung dieser Diagramme bei der Reinigung von Stoffen durch Destillation
und fraktionierte Destillation insbesondere auch im technischen Mal3stab.

11.3.10. Schmelzdiagramme

Bei der Darstellung der Schmelzdiagramme setzen wir voraus, dass p = konstant ist. Wir
betrachten zunachst zwei einfache Diagramme, deren Berechnung wir bereits kennen.

1. Vollstandige Mischbarkeit von Stoff 1 und Stoff 2 in der flissigen und in der festen Phase
(Bsp: Au/Ag oder Si/Ge).

Die Kurven im T,x — Diagramm (bei p = konst) werden wie fiir das Gleichgewicht flussig-
gasformig berechnet (Gl. 11.3.73 und 11.3.74). Wir miissen nur die Verdampfungsenthalpien
A,erH durch die Schmelzenthalpien A, H und die Siedetemperaturen der reinen Stoffe
durch die Schmelztemperaturen der beiden Stoffe ersetzen. Wir erhalten das folgende
Schmelzdiagramm:
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a = Schmelze, B = feste Phase = Mischkristalle, x; =Stoffmengenanteil des hoher
schmelzenden Stoffes, T = Schmelzpunkt des reinen Stoffes 1

T Schmelze Diskussion: Wir haben eine Schmelze
T @ecceemiaeeeeeaeas oA der Zusammensetzung x{ = x, bei
Liquidus- 2N T,. Bei Abkihlung auf Tg

. (Schnittpunkt mit der Soliduskurve)
scheidet sich aus der Schmelze ein
Mischkristall der Zusammensetzung

Solidus-

70 . : xf = x¢ ab. Der héher schmelzende
: i kurve Stoff ist im Kristall angereichert

(homogene Mischung).

Mischkristalle

0 Xa Xc 1
Zusammensetzung x,

2. Vollstandige Mischbarkeit von Stoff 1 und Stoff 2 in der fllissigen Phase, vollstandige
Unmischbarkeit in der festen Phase (Bsp. KCI/LiCl).

Die Kurven im T,x - Diagramm beschreiben die Gefrierpunktserniedrigung von Stoff 1
durch Stoff 2 und die Gefrierpunktserniedrigung von Stoff 2 durch Stoff 1 und wurde in
Kapitel 11.2.3. berechnet. Sie werden hier nur fiir einen gréBeren Konzentrationsbereich
verwendet.

Diskussion: Wir haben eine Schmelze der
Zusammensetzung xi = x4. Abkiihlung
auf die Temperatur des Punktes B flhrt
zu Ausscheidung des reinen Stoffes
x4 = 1. Dadurch reichert sich die
Schmelze mit 2 an und bei weiterer
Abkuhlung wandert man die Kurve
entlang bis zum Punkt E. Hier scheidet
sich zusatzlich zum reinen Stoff 1 auch
der reine Stoff 2 aus, so dass man hier
nebeneinander die reinen Kristalle von 1
und 2 vorliegen hat (heterogenes
1 X, X, 0 Gemisch). Man nennt E den
Eutektischen Punkt.
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3. Systeme mit Mischungsliicken

Man findet haufig im festen Zustand (in einigen Fallen auch im fllssigen Zustand)
Temperatur- und Konzentrationsbereiche, in dem sich die beiden Stoffe nicht mischen, in
anderen Bereichen aber eine Mischbarkeit gegeben ist.

Aufbau komplizierter Systeme aus verschiedenen Grundtypen

Bereiche der Diagramme:

Im Folgenden sind homogene Bereiche mit 2 Freiheitsgraden x und T weil dargestellt.
Heterogene Bereiche mit 1 Freiheitsgrad x oder T sind blau dargestellt. Geht man aus einem
homogenen Bereich bei konstantem x in den heterogenen Bereich, so findet eine Separation
in zwei Phasen statt, deren Zusammensetzung von den Phasengrenzen (durchgezogene
Linien) gegeben wird. Die roten Pfeile zeigen solche Uberginge an, die roten punktierten
Linien zeigen die Isotherme, ihre Schnittpunkte mit den Phasengrenzen (schwarze Punkte)
geben jeweils die Zusammensetzungen der Phasen an.

Flissige Phase: Ideale Mischbarkeit Flissige Phase:  ideale Mischbarkeit
Feste Phase: ideale Mischbarkeit Feste Phase: keine Mischbarkeit
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Wenn sich die fliissige und die feste Phase jeweils real verhalten, gibt es verschiedene

Moglichkeiten, die man auf eine Kombination der Grundlagen zurlickfiihren kann.

Gemisch mit einem Schmelzpunktsminimum
und volliger Mischbarkeit in der festen Phase.
(entspricht 2 Diagrammen von Typ 1)

A Typ 3 A

Wie Typ 4, aber die Verbindung AB
dissoziiert in der fllissigen Phase.

A Typ5 A

Flissige Phase:  ideal

Bildung einer Verbindung AB, die sich in der festen Phase
nicht mit A und nicht mit B mischt, aber in der fllissigen
Phase vollig mischbar ist (entspricht 2 Diagrammen vom
Typ 2).

A Typ4 A
T Y

Bei tiefer Temperatur besteht eine Nichtmischbarkeit in
der festen Phase (Mischungsliicke). Bei Typ 2 ist die
Mischungsliicke so groB3, dass in der festen Phase vollige
Unmischbarkeit besteht.

A Typ6 A

Feste Phase: Mischungsliicke
(sehr ahnlich zu Typ 5)
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Es gibt noch eine Vielzahl verschiedener Diagramme, z.B. Na, K. Hier bildet sich im festen
Zustand die Verbindung Na,K . Bei 6,9° C zerfallt sie: Dabei bildet sich eine Schmelze der
Zusammensetzung P und reines festes Na. Das Gleichgewicht am Punkt P zwischen
Na, K, Nagest , Schmelze bezeichnet man als peritektisches Gleichgewicht.

Eine sehr schéne Ubersicht Gber die Schmelzdiagramme findet man bei der Vorlesung
JIntermetallische Phasen” von Prof. Rohr:
http://ruby.chemie.uni-freiburg.de/Vorlesung/intermetallische_3_1.html

Schmelzdiagramme sind von grof3er technischer Bedeutung fiir die Herstellung von
Legierungen und werden in der Industrie sehr detailliert untersucht. Wichtig sind fir
Anwendungen nicht nur die thermodynamisch stabilen Phasen die hier diskutiert wurden,
sondern auch Phasen, die man bei hoher Temperatur erzeugt. Durch schnelles Abkulhlen
kdnnen solche Phasen auch bei tieferer Temperatur verwendet werden obwohl sie eigentlich
nicht thermodynamisch stabil sondern metastabil sind. Dies ist moglich, da Reaktionen im
festen Zustand bei tiefen Temperaturen sehr langsam sind. Ein typisches Beispiel hierfir ist
Stahl; eine Eisen-Kohlenstoff-Legierung.

Definitionen:

Schmelzpunkt: Temperatur, bei der ein fester Stoff mit seiner
Schmelze im Gleichgewicht steht (p =1 bar).

Kongruenter Schmelzpunkt: Verbindung zerféllt beim Schmelzen in zwei
Komponenten; Temperatur bei der die feste
Verbindung im Gleichgewicht mit 2 fliissigen
Komponenten steht.

Inkongruenter Schmelzpunkt: Verbindung zerfillt beim Erwdarmen unterhalb des
Schmelzpunkts in zwei Komponenten. Temperatur,
bei der die feste Verbindung im Gleichgewicht mit
Schmelze und einer festen Komponente steht.

Eutektikum (E): Zwei feste Komponenten im Gleichgewicht mit
Schmelze.
Peritektikum (P): Eine feste Verbindung im Gleichgewicht mit einer

festen Komponente und Schmelze

Dystektikum (D): Eine feste Verbindung im Gleichgewicht mit Schmelze,
die aus zwei Komponenten besteht.
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Anhang:

Anmerkungen zur Schreibweise bei Rechnungen, Diagrammen und
Tabellen:

Physikalische Gro3en haben einen Zahlenwert und eine Einheit. Bei Unklarheiten tber die
Verwendung von Symbolen und Einheiten kann man nachsehen in dem Buch: "Gréf3en,
Einheiten und Symbole in der Physikalischen Chemie" herausgegeben von K.-H. Homann,
Verlag Wiley - VCH

1. Physikalische Grof3e = Zahlenwert Einheit
Bsp.:. Druck = p = 3500 Pa

= 3.5-10° Pa

= 35 kPa

2. Bei Umrechnungen von Einheiten gelten die gleichen algebraischen Regeln wie flir Zahlen.
Man kann Einheiten mit negativen Exponenten oder als Briiche schreiben. Benutzt man
negative Exponenten, lasst man Multiplikationszeichen weg.

Vorgehensweise: Man setzt in die Gleichung die Zahlenwerte mit den gegebenen Einheiten
ein und rechnet dann schrittweise in die gewlinschten Einheiten um.

Beispiele: Die Geschwindigkeit ist in km h™! angegeben. Sie soll in m s~ umgerechnet
werden.
v = 50 kmh™1, 1h=3600s,1km =10°m,

km _10°m _ 1 m

1m _
=50——=139ms™?! —= =—
3.6 s h ~ 3600s 365

Berechnung der Gaskonstante: p = 101325 Pa
144 B
R ="C n = 1 mol
_ 101325 Pa22,4 1, T =273K
" 1mol273K V=224L
= 8314 PaL mol *K™!

= 8.314 Jmol 1K™!

Einheiten: 1Pa=1N m—Z
1L=10"3m3
1Nm=1]

Pal 1 Nm~=2-10"3m?3 _1Nm 1073
mol K mol K ~ molK

= 1073Jmol 1K1
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mv?

2kT
sein. Das gleiche gilt flr Glieder einer Summe, in der eine einheitenlose Zahl auftritt (Bsp: 1 +

)

Ausdruicke hinter einem In (...) oder exp (...) (Bsp. exp (— )) mussen immer einheitenlos

3. Beschriftung von Diagrammen
Nach DIN und in der Physikalischen Chemie werden Diagramme (und Tabellen) so beschriftet,
dass reine Zahlen an den Achsen stehen.

Bsp: Auslesen der Koordinaten eines Punktes aus dem p-V-Diagramm

p_ _
E_&S - 3,5kPa b 5
Vs 45-101L T
—_—— . —_ = . .
10 L .
=45 L 34 |
Man hatte hier natuirlich auch durch . |
die Einheit L dividieren kdnnen und I
erhalt dann natiirlich andere Zahlen |
an der Achse 11 |
0 1 1 1 1 | 1 1 1 1 1 1
01 2 3 456 7 8 910
v
10L

Bsp.: Auslesen der Koordinaten eines Punktes aus dem p — T-Diagramm

p
P = 3.48 MP P _ 348
7 MPpa

T
T=273K - §=273

0 T T T T ' 175
200 220 240 260 280 300

T

K



Bsp: Auslesen der Koordinaten eines Punktes aus einem Inp — % —Diagramm

p _ p _
lnMPa =1.25 - MPa exp(1.25) = 3.49
4 -
p = 3.49 MPa in P
MPa
3 -
10K 3.66 ! 3.66-1073K™1
= . —_ —_— = . .
T T 2
T =273K
1 -
0
28 30 32 34 36 38 40 42
10°K
T
4. Beschriftung von Tabellen
T p 103K In %
K MPa T MPa
216 0.52 4.62 - 0.66
273 3.49 3.66 1.75
304 7.38 3.29 1.99

Diese Ubereinkunft bedeutet, dass die Beschriftung der Tabelle (oder des Diagramms) und
die zugehorigen Zahlen als Gleichung zu lesen sind:

. __b_ _
Bsp: 3.49 = wra P = 3.49 MPa,

3
462 =2K 1 _462-1073K"!
T T

In der Biochemie/Biologie hat sich diese Schreibweise noch nicht durchgesetzt. Dort wird die

Einheit so angegeben, dass sie durch ein Komma vom Symbol der GréBe getrennt wird.
Sehr verbreitet ist auch die Angabe der Einheiten in eckigen Klammern.
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