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Symbol

Allgemeine Daten und Fundamentalkonstanten

Grofle Zahlenwert Zehnerpotenz Einheiten
Lichtgeschwindigkeit c 2.997 925 58* 10* ms™
Elementarladung [ 1.602 176 10719 C
Faraday-Konstante F=N,e 9.648 53 10* C mol™!
Boltzmann-Konstante k 1.380 65 107 JK!
Gaskonstante R= N,k 8.314 47 ] K mol™
8.314 47 1072 dm® bar K mol™
8.205 74 107 dm’ atm K™' mol™
6.236 37 10 dm’® Torr K™! mol™!
Planck—Konstante h 6.626 08 1073 Is
h=h/2n 1.054 57 107 I's
Avogadro-Konstante N, 6.022 14 10% mol™
Atomare Masseneinheit u 1.660 54 1047 kg
Masse
Elektron 1, 9.109 38 1074 kg
Proton my, 1.672 62 10747 kg
Neutron m, 1.674 93 1077 kg
Vakuumpermittivitit g = 1/¢%, 8.85419 107" J'C?m™
4ne, 1.112 65 10°1° 1 Ctm™!
Vakuumpermeabilitit Uy 4n 107 JstC?m™ (=T ' m})
Magneton
Bohrsches sy = eh/2m, 9.274 01 1072 JT!
Kern- sy = eh/2m, 5.050 78 107 JT!
g-Faktor ge 2.022 32
Bohrscher Radius ay = 4ng h’ /m, et 5.29177 101 m
Feinstrukturkonstante a = uye'c/2h 7.297 35 107
a’l 1.370 36 10
Zweite Strahlungskonstante c=he/k 1.438 78 1072 m K
Stefan—Boltzmann—Konstante o =2k 153 5.67051 1078 Wm™? K
Rydberg-Konstante R = m.e* [8h’ce} 1.097 37 10° cm™!
Standardbeschleunigung des freien Falls g 9.806 65% m s~
Gravitationskonstante G 6.673 101 Nm?kg?

* exakter Wert

(P-A.)

bei 298.15 K gilt:

= 2.4790 kJ mol™
RT/F = 25.693 mV
Vi @ = 24.790 L mol™

Die Viskositat wird in Poise gemessen. 1 Poise entspricht 0.1 kg s*m™
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1.60218x10™° J
96.485 kJ/ mol

8065.5 cm™
4.184 ]

Die Viskositat von Wasser bei 25 °C ist 0.89 cP



Griechisches Alphabet

Griechischer Buchstabe Name
A o Alpha
B, B Beta
I,y Gamma
A, S Delta

E, ¢ Epsilon
Z,C Zeta
0,6 (9) Theta
It Jota
K,k Kappa
A, A Lambda
M, p My

N, v Ny

=& Xi

0,0 Omikron
I, © Pi

P,p Rho
3,0 Sigma
T, < Tau
Y,v Ypsilon
@, ¢ (¢) Phi

X, % Chi
Y,y Psi

Q, o Omega
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Es gibt eine Grosse, die nicht von der Zusammensetzung einer
Substanz abhangt und mit der man die Bedingung des thermischen
Gleichgewichts formulieren kann. Diese Grosse nennt man Temperatur.

Die Energie der Welt ist konstant (Clausius1865).
Die Entropie der Welt strebt einem Maximum zu (Clausius1865).

Die Entropiedifferenz bei allen physikalischen und chemischen Stoffumwandlungsprozessen
(im Gleichgewicht) néhert sich dem Wert Null, wenn sich die Temperatur dem absoluten
Nullpunkt néhert (Nernst’sches Warmetheorem, Nernst 1906).

Welche Bedeutung haben diese sehr allgemein formulierten Beobachtungen fiir das
Verstandnis von chemischen, biochemischen und biologischen Systemen?

Nernst, Walther, 1864 -.1941. 1883-1887 Studium in Zurich, Berlin, Graz und Wirzburg; 1887-1889
Arbeit Gber Elektrochemie bei W. Ostwald in Leipzig (Nernstsche Gleichung, Nernstscher Satz); 1891
Prof. fir Physikalische Chemie in Géttingen. 1924-1933 Prof. fur Experimentalphysik in Berlin.

Nernst gehdrt zu den Begriindern der klassischen Physikalischen Chemie. Sein Hauptverdienst ist die
Entdeckung des 3. Hauptsatzes der Thermodynamik (Nernstscher Wéarmesatz), wobei er aul3er zur
Thermochemie und friihen Quantentheorie vor allem wesentliche Beitrdge zur Tieftemperaturphysik
geleistet hat, die 1920 mit dem Nobelpreis fir Chemie geehrt wurden. Entwicklung von MeRgeraten
(Mikrowaage u.a.) und technischen Produkten (Nernst-Brenner, u.a.), an denen er zugleich
Grundlagenprobleme studierte (Festkorperleitfahigkeit, Elektroakustik, Nernst-Effekt). In seinen spaten
Jahren Beschéftigung mit Astrophysik und Kosmologie. (W.P.)

Wilhelm Ostwald ist einer der Begriinder der Physikalischen Chemie. Die Besprechung seines
Nobelpreises im J. Chem. Education 79, 2002, 146, zeigt den engen Zusammenhang zwischen
der Thermodynamik und andern Disziplinen der Chemie und Biochemie. Er hat die
Bedeutung der Arbeiten von J.W. Gibbs erkannt, die erst dank seinen Bemuhungen (u.a.
Ubersetzung und Publikation auf Deutsch) bekannt wurden. W. Ostwald hat bereits friih die
Energie-Masse Aquivalenz beschrieben, die von Einstein in ihre heute bekannten Form
(E=mc?) gefunden wurde (Ann. Physik. 18, 1905, 639-641). W. Ostwald schrieb 1892: ...
Tatsachlich ist die Energie das einzig Reale in der Welt und die Materie nicht etwa ein
Trager, sondern eine Erscheinungsform derselben (vgl. C.E. Moor et al. Bull. Hist. Chem.
Vol. 27, No. 2, 2002, 114-127).
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A Century of Chemical Dynamics Traced

through the Nobel Prizes
1909: Wilhelm Ostwald

by J. Van Houten

Nobel Prize in Chemistry 1909
Wilhelm Ostwald (1852-1932)

in recognition of his work on catalysis and for his
investigations into fundamental fprincip/es governing
chemical equilibria and rates of reaction

This is the third in a series of thirteen essays appearing
monthly that feature the work of 20th century Nobel Laure-
ates in the field of chemical dynamics. The first two essays
focused on the 1901 award to Jacobus vant Hoff (/) and
the 1903 award to Svante Arrhenius (2)." It seems truly
ficting that Wilhelm Ostwald should receive the Nobel Prize
for his work in chemical dynamics shortly after the awards
to van't Hoff and Arrhenius because both of them had studied
with Ostwald—as what we would now call post-doctoral
fellows. Another Nobel Laureate, Walther Nernst, winner of
the 1920 chemistry Nobel Prize “for his work in thermochem-
istry” (3), also worked with Ostwald in Leipzig. Ostwald and
van’t Hoff are regarded together as the founders of the
discipline of modern physical chemistry. Ostwald organized
the Department of Physical Chemistry at Leipzig University;
he founded the Deutsche Elektrochemische Gesellschaft (Ger-
man Electrochemical Society) in 1894, which expanded to
become the Deutsche Bunsen-Gesellschaft fiir Angewandte
Physikalische Chemie (German Bunsen-Society for Applied
Physical Chemistry) in 1902. Ostwald and van't Hoff together
founded the first journal in physical chemistry, Zeitschrift fiir
Physikalische Chemie in 1887; and Ostwald himself edited the
first 100 volumes, until 1922 (4).

As was true for Arrhenius in 1903, Ostwald’s 1909 Nobel
presentation begins with a statement paying homage to Swed-
ish chemist Jons Berzelius (1779-1848): “As early as the first
half of last century it had in certain cases been observed that
chemical reactions could be induced by substances which did
not appear to participate in the reaction themselves and which
at all events were not altered in any way. This led Berzelius
in his famous annual reports on the progress of chemistry
for 1835 to make one of his not infrequent brilliant conclu-
sions whereby scattered observations were collated in accor-
dance with a common criterion and new concepts were
introduced in science. He termed the phenomenon cataly-
sis. However, the catalysis concept soon came up against op-
position from another eminent quarter as allegedly unfruit-
ful and gradually fell utterly into discredit” (4).

Ostwald’s work, 50 years later, served to validate the cata-
lytic theories of Berzelius as well as Berzelius’s theories of acid
and base dissociation. In particular, Ostwald observed that
the rates of reactions with acids and bases could be related to

the strengths of those acids and bases. Thus Ostwald laid the

Wilhelm Ostwald
and Svante Arrhenius

groundwork for systematic study of reaction kinetics and of
catalysis. In addition, Ostwald utilized conductivity measure-
ments to confirm Arrhenius’s theories regarding ionic disso-
ciation of acids and bases. In particular he showed that weak
acids and bases were incompletely ionized in solution—the
concept that we now associate with pK;. By correlating his
results from kinetic studies with his conductivity studies,
Ostwald concluded that the effect of acids and bases in
determining reaction rates was directly related to the hydro-
gen ion or hydroxide ion concentration, hence the strength,
of the acid or base.

As a result of his study of various catalytic processes,
Ostwald developed the principle that a catalyst can modify
the rate of a reaction without any net change in the catalytic
material itself over the full course of the reaction. At the time
Ostwald received the Nobel Prize in 1909, the importance
of catalysts was just becoming widely recognized. Thus his
Nobel presentation includes the statement: “The significance
of this new idea is best revealed by the immensely important
role—first pointed out by Ostwald—of catalytic processes in
all sectors of chemistry. Catalytic processes are a common-
place occurrence, especially in organic synthesis. Key sections
of industry...are based on the action of catalysts. A factor of
perhaps even greater weight, however, is the growing realiza-
tion that the enzymes, so-called, which are extremely impor-
tant for the chemical processes within living organisms, act
as catalysts and hence the theory of plant and animal metab-
olism falls essentially in the field of catalyst chemistry” (4).
Ostwald first proved the catalytic action of enzymes in 1893.

The Nobel presentation for Ostwald contains a state-
ment that seems to reflect the optimism of the first decade
of the 20th century but which, with hindsight, is rather
ironic. It reads: “The rate of a reaction is a measurable pa-
rameter and hence all parameters affecting it are measurable
as well. Catalysis, which formerly appeared to be a hidden
secret, has thus become what is known as a kinetic problem
and accessible to exact scientific study. Ostwald’s discovery
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has been profusely exploited. Besides Ostwald himself a large
number of eminent workers have recently taken up his field
of study and the work is advancing with increasing enthusi-
asm. The results have been truly admirable” (4). That being
said, it is, perhaps, surprising that the next Nobel Prize for
work having to do with chemical dynamics was not awarded
until 34 years later—the 1943 Nobel Prize to George de
Hevesy for developing isotope tracer techniques (5), which
will be the subject of the next article in this series.

In addition to his work on reaction dynamics, Ostwald
is credited with helping to advance thermodynamics with his
1883 German translation of the work of Josiah Willard Gibbs
(1839-1903) on the theory of chemical thermodynamics.
Gibbs was on the faculty of physical mathematics at Yale
University when he published a series of papers between 1873
and 1878 introducing the fundamental equations and rela-
tions to calculate multiphase equilibrium, the phase rule, and
the free energy concept (6). The fact that Gibbss work
remained unknown has been attributed in part “largely to
the fact that its mathematical form and rigorous deductive
processes make it difficult reading for any one, and especially
so for students of experimental chemistry whom it most
concerns” (6). However, another factor may have been that
Gibbs was an American and he published in English, which,
unlike today, was not the principal scientific language of that
era. Gibbs’s thermodynamic models became much more
accessible to the important scientists of his time with
Ostwald’s German translation in 1883, and later with Henri
Le Chatelier’s translation into French in 1899 (7, 8).

Ostwald’s 1909 Nobel citation made mention of the fact
that important industrial processes of that time relied on
catalysis, a statement that remains true today. Consider the
fact that the 2001 Nobel Prize in chemistry was awarded for
developing chirally catalyzed synthetic methods and that one
of the recipients, William Knowles, was an industrial chemist.
Although Ostwald’s 1909 Nobel citation used sulfuric acid
synthesis to exemplify an economically important industrial
process, the so-called contact process for H,SO, production
using platinum (or, later, V,0s) as a catalyst in the oxida-
tion of SO, to SO3, that process was developed by Peregrine
Phillips and patented in 1831 (9). Ostwald’s own name, on
the other hand, is inextricably linked with another catalytic
industrial process—the one used to manufacture nitric acid
from ammonia, which he patented in 1902. The Ostwald
process uses a platinum catalyst in the oxidation of NH; by
O, to form NO, which is further oxidized to NO,. The NO,
disproportionates in water to form HNOj; and more NO,
which is recycled. The Ostwald process accounts for virtu-
ally all the nitric acid produced today (about eight million
tons per year in the U.S.) and it consumes about half the
current supply of ammonia. It is featured in the descriptive
chemistry section of many introductory textbooks.

The first three essays in this series have examined the
life and times of the three Nobel Laureates in chemical
dynamics in the first decade of the 20th century (7, 2). It is
clear that the Nobel committee chose wisely with the selec-
tions of van’t Hoff, Arrhenius, and Ostwald, as their work
has stood the test of time and remains important to us now

a century later. Their names remain prominently featured in
modern chemistry texts, both as historical figures and because
of the equations and processes named for them. The impor-
tant relationship between those three pioneers of chemical
dynamics has long been recognized in the pages of this Jour-
nal. It was first discussed in 1930 by Benjamin Harrow in
an article entitled, “The Meeting of Ostwald, Arrhenius, and
van't Hoff” (10), and in 1934 C. W. Foulk wrote of “The
Ostwald-van’t Hoff Photograph and Other Memories of
Ostwald’s Laboratory” (11). In 1933 Ostwald was described
as “a great protagonist and inspiring teacher” by Wilder
Bancroft (12). More recently (April 1996) Deltete and
Thorsell wrote an extensive discussion of Ostwald, focusing
on his relationship to Gibbs (13). The 1996 article contains
a quotation from Bancroft’s 1933 article in which van’t Hoff,
Arrhenius, and Nernst are characterized as “men who dis-
covered fundamental relations” and Ostwald is described as
“absolutely at the head of [the group of]...men who do not
make the great discovery but who see the importance and
bearing of it...” and who then explain the important things
to the rest of us.

The 1901, 1903, and 1909 awards can be viewed as con-
stituting the first phase of Nobel Prizes in chemical dynam-
ics. The second phase occurred during the middle decades
of the 20th century—in 1943, 1956, and 1967 (). The re-
cipients of the mid-century awards may be less familiar to
current students, although their work—isotope tracers, free
radical reaction mechanisms, temperature jump, and pres-
sure jump methods—is featured prominently in modern
chemistry texts. The third phase includes three awards in the
1980s for work that forms the new foundation of modern
chemistry—frontier orbital symmetry rules, mechanistic stud-
ies of transition metal complexes, molecular beams, and in-
frared chemiluminescence (7). Finally, in the 1990s, four
awards represent the most recent (but probably not the fi-
nal) phase of chemical dynamics—electron transfer theory,
atmospheric chemistry, computational techniques, and
femtochemistry (7). Although all but two of the Nobel Lau-
reates from the first two phases are deceased, most of the Lau-
reates from the last two phases remain very active today.
Forthcoming essays will examine the remaining ten Nobel
Prizes in chemical dynamics in turn, emphasizing the inter-
relationships between them.

["Supplemental Maferial

A list of all recipients of the Nobel Prize in Chemistry,
their affiliations, and work for which the award was made is
available in this issue of JCE Online.
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Abhéangigkeit des Gleichgewichts von der Temperatur (Gibbs-Helmholtz Gleichung)
8.3.1 Gleichung von Van’t Hoff (dInK/dT)

Sdure-Base Gleichgewicht in Wasser als Losungsmittel

Gleichgewicht eines Objekts mit n Sdure- oder Basefunktionen, mit n lonen- oder
Ligandaustauschplatzen oder mit n Andockstellen

8.5.1 Herleitung der Gleichung (8.84)

Ubungsaufgaben

Thermodynamische Eigenschaften von Elektrolytldsungen
Standard-Bildungsenthalpien von lonen in Lésung
Freie Standard-Bildungsenthalpie von lonen in Lésung
Die Entropie von lonen in Lésung
Thermodynamischer Kreisprozess

Die Born'sche Gleichung

9.5.1 Herleitung der Gleichung von Born
lonenaktivitaten y., y-und y,

Grenzgesetz von Debye-Huckel

Erweitertes Debye-Huckel Gesetz

Ubungsaufgaben
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1. Zustandsgleichungen - Eigenschaften von Gasen

1.1  Zustandsgleichung, Temperatur, der 0. Hauptsatz
1.2 Ideale Gase

1.3 Molenbruch und Partialdruck

1.4  Reale Gase

1.5  Die van-der-Waals Gleichung

1.6 Prinzip der Gbereinstimmenden Zustéande

1.7 Ubungsaufgaben

In diesem Kapitel werden die Begriffe Zustandsgleichung, Temperatur (0.
Hauptsatz), ideales Gas, Molvolumen, Molenbruch, Partialdruck, reales Gas
(van-der-Waals Gleichung), kritische Grdssen und Virialkoeffizienten be-
sprochen.

1.1 Zustandsgleichung, Temperatur, der 0. Hauptsatz

Einheiten, Symbole

Volumen V Raum, den das betrachtete System einnimmt,
gemessen in m*
Druck p Druck = Kraft pro Einheitsflache (N/m?)
Pascal Pa: 1 Pa=1Nm? 1bar=10°Pa
1 atm =760 Torr 1 atm = 1.01325 bar
p° = Standard-Druck (p° = 1 bar, exakt)
Temperatur T gemessen in Kelvin K
Stoffmenge n gemessen in Mol. Die Einheit der Stoffmenge

wird mit mol angegeben.

1 mol ist definiert als die Menge eines Stoffs,

die so viele Objekte (Atome, Molekiile etc.)

enthalt, wie Atome in genau

12 g des Kohlenstoffisotops **C enthalten sind.
Avogadro Konstante N5 Anzahl Atome die in genau 12 g **C enthalten sind:

Na = 6.02214-10%° mol™

Molmasse M Masse m pro Stoffmenge gemessen in g/mol:
M= m/n
Gaskonstante R R=8.31447 JK'mol ™

Gravitationskonstante G G = 6.674-10™ Nm?kg™
Standardbeschleunigung g
des freien Falls g=9.81ms? (exakt: g=9.80665 ms?)

Zustand

Der physikalische Zustand eines Stoffs ist durch seine physikalischen Eigen-
schaften definiert. In diesem Kapitel interessieren wir uns fir diejenigen Ei-
genschaften eines Gases, die durch das Volumen (V), den Druck (p), die
Temperatur (T) und die Stoffmenge (n) bestimmt werden. Wir fragen hier al-
so nicht nach dem Geruch, der Farbe, der chemischen Reaktivitat, etc. des
Gases.
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Zustandsgleichung

Unter den gemachten Voraussetzungen gilt, dass der Zustand eines reinen
Gases bekannt ist, wenn wir V, p, T und n kennen. V, p, T und n werden als
Variablen des Gases bezeichnet. Die Erfahrung hat gezeigt, dass diese 4 Va-
riablen nicht unabhangig voneinander verandert werden kénnen. Wird zum
Beispiel bei gleichbleibender Temperatur und gleichbleibendem Druck die
Stoffmenge verdoppelt, so andert das Volumen. Das heisst, dass eine der vier
Variablen als Funktion der Ubrigen ausgedriickt werden kann:

Es gibt eine Zustandsgleichung, die den Zusammenhang zwischen
(V, p, T, n) eines reinen Gases beschreibt.

Temperatur

Der intuitive Temperaturbegriff ist unexakt. Er muss daher durch ein exak-
tes Konzept und eine Messvorschrift erganzt werden. Der exakte Tempera-
turbegriff entspringt der Beobachtung, dass Warmeenergie von einem Korper
zum andern fliessen kann, wenn die beiden Kdérper in thermischem Kontakt
miteinander sind.

Avarm  — By
Energie fliesst von A nach B

Die Temperatur ist diejenige Eigenschaft, die angibt, in welcher Richtung die
(Warme-) Energie spontan fliesst. Wenn Energie von A nach B fliesst, so sa-
gen wir, A sei warmer (ev. heisser) als B. Fliesst keine Energie, so sagen wir,
A sei mit B im (thermischen) Gleichgewicht.

Symbol: A== B
Thermisches Gleichgewicht

Wenn A im thermischen Gleichge-
wicht mit B ist und B im thermischen
Gleichgewicht mit C, so ist A auch

im thermischen Gleichgewicht mit C. Geichgewy \@echgewm

Aus Az=2B und B=C
folgt
A ﬁ C Gleichgewicht (P.A)

Der 0. Hauptsatz der Thermodynamik

Der 0. Hauptsatz der Thermodynamik impliziert die Existenz einer Grgsse
die nicht von der Zusammensetzung der Substanz abhéngt und mit der die
Bedingung des thermischen Gleichgewichts formulieren werden kann.
Diese Grosse wird Temperatur genannt.

PC I, HS 2015, g.c.




1.3

Der Begriff der absoluten Temperaturskala entspringt der Zustandsgleichung
idealer Gase, die wir im nachsten Abschnitt studieren werden. Der Zahlen-
wert beruht auf der Festlegung des Tripelpunkts von Wasser bei exakt 273.16
K. Er liegt exakt 0.01 K tber dem Nullpunkt der Celsius-Skala. Der Gefrier-
punkt von Wasser bei 1 atm liegt damit bei exakt 273.15 K.
Thermodynamische Temperaturskala:

T/K=60/°C+273.15 exakt (L.1)

Figur 1.1:
Ausschnitt aus dem Phasen-

diagramm von Wasser.

Beachten Sie den Tripelpunkt

bei 273.16 K. Im Tripelpunkt

koexistieren feste, flissige

5 und gasférmige Phase.

kritischer | Dije Lage des Tripelpunkts ist

Punkt . .

nicht beeinflussbar.
Die durchgezogenen Linien
........... Siedepunkt begrenzen die Bereiche von p
bei Normaldruck . . . .

und T, in denen jeweils eine

Phase stabil ist.

(R. Ludwig, D. Paschek, Wasser,
Anomalien und Ratsel, Chemie in
unserer Zeit, 2005, 39, 164 — 175)

Flussigkeit

Gas

Tripelpunkt
10"
e

200 300 400 500 600 700
T/K

Fur jeden Stoff existiert (hdchstens) ein einziges charakteristisches Wertepaar
(p,T). An keinem andern Punkt konnen die drei Phasen fest, flissig, gasfor-
mig im Gleichgewicht koexistieren. Diese Invarianz wird bei der Definition
der thermodynamischen Temperatur verwendet.

Beispiel: Driicken Sie 25.00 °C als Temperatur in K aus.

T/K=6/°C+273.15

T/K :%+273.15: 298.15

Damit kénnen wir schreiben: T =298.15 K

Die zurzeit gultige internationale Temperaturskala (International Temperatu-
re Scale, ITS-90) beruht auf den in Tabelle 1.1 zusammengestellten Mess-
werten. Sie stammt aus dem Jahr 1990 und beruht auf den genauesten zur
Verfligung stehenden Messdaten.
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Tabelle 1.1: Fixpunkte fur die Internationale Temperaturskala, 1TS-90. Die

Gefrierpunkte gelten bei 1 bar.

Gleichgewichtszustand T/IK
Tripelpunkt von H; 13.8033
(Gleichgewicht zwischen ortho und para Zu-
stand)
Tripelpunkt von Ne 24 .5561
Tripelpunkt von O, 54.3584
Tripelpunkt von Ar 83.8058
Tripelpunkt von Hg 234.3156
Tripelpunkt von Wasser (Definition) 273.16
Schmelzpunkt von Ga 302.9146
Gefrierpunkt von In 429.7485
Gefrierpunkt von Sn 505.078
Gefrierpunkt von Zn 692.677
Gefrierpunkt von Al 933.473
Gefrierpunkt von Ag 1234.93
Gefrierpunkt von Au 1337.33
1357.77

Gefrierpunkt von Cu

Mit dem Tripelpunkt von Wasser als Referenzpunkt ist die absolute mit ei-
nem idealen Gasthermometer gemessene Temperatur durch die folgende Be-

ziehung gegeben:

T/K =273.16->
Py

Py ist der Druck am Tripelpunkt von Wasser. Auf dieser Skala ist das VVolu-
men des idealen Gases proportional seiner Temperatur. In der Praxis missen
jedoch die bei realen Gasen auftretenden Abweichungen vom idealen Gasge-

setz berlicksichtigt werden.
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Umgebungstemperatur

102K 4—" ~ 10~*s nach dem Urknall

__—Kern eines roten Riesen

—

__—Kern der Sonne

Sonnenkorona

Die absolute Temperatur, auf einer
88 sonnenoberflache logarithmischen Skala dargestellt.
Siadepunis son Quciies Die Temperaturen einiger physikali-
SRR e RS scher Ph&nomene sind hervorgeho-

Siedepunkt von Sauerstoff ben

e i (Aus Engel und Reid, Physikalische Che-
Durchschnittstemperatur mie, 2006)

des Universums

“He supraflissig

Empirisch wurde gefunden, dass das Produkt aus dem Druck p und dem Vo-
lumen V eines reinen Gases bei konstanter Temperatur und konstanter Menge
konstant ist.

pV = konstant (fur T = konstant und n = konstant)

Diese als Boyle’sches Gesetz bekannte Beziehung heisst, dass wenn wir z.B.
das Volumen halbieren, der Druck um einen Faktor 2 ansteigt. Das heisst
auch, dass sich die auf die Gefasswand ausgetibte Kraft verdoppelt. Auf mo-
lekularer Ebene heisst das, dass pro Zeiteinheit doppelt so viele Molekiile auf
die Gefasswand auftreffen und somit einen doppelt so grossen Druck aus-
uben. Die Stosse der Molekiile mit der Gefasswand sind elastisch. Bei einem
elastischen Stoss unterscheidet sich die kinetische Translationsenergie der
Teilchen vor und nach dem Stoss nicht. Ein vertieftes Verstandnis gelingt mit
Hilfe der kinetischen Gastheorie. Diese beruht auf 3 Hypothesen:

(1) Ein Gas besteht aus einer Ansammlung von Teilchen, die sich in standi-
ger zufalliger Bewegung befinden.

(2) Die Teilchen kdnnen als Kugeln der Masse m aufgefasst werden, deren
Eigenvolumen im Vergleich zum Gasvolumen vernachlassigbar klein ist.

(3) Die einzige Wechselwirkung zwischen den Teilchen sind die gegenseiti-
gen elastischen Stdsse.

Auswertung dieser Hypothesen flhrt zu dem folgenden Zusammenhang zwi-
schen dem Druck, dem Volumen und der quadratisch gemittelten Geschwin-
digkeit ¢, mit der sich die Teilchen (Molekiile) bewegen (M = Molmasse der
Teilchen, n = Anzahl mol).
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1
V ==nMc?
P 3

Weil die Geschwindigkeit ¢ der Teilchen nur von der Temperatur und der
Masse der Molekile abhéngt gilt bei konstanter Temperatur, dass pV kon-
stant ist. Somit folgt fiir die quadratisch gemittelten Geschwindigkeit c:

1/2
(2
M

Die Schallgeschwindigkeit cs eines idealen Gases ist etwas kleiner:

5 RT \"?
c,=|——1 .
5

Fragen: Wie gross ist die mittlere Geschwindigkeiten ¢ mit der ein Sauer-
stoffmolekil bei Raumtemperatur auf Ihren Kérper prallt? Wie gross ist die
Schallgeschwindigkeiten in Helium und bzw. in Stickstoff bei Raumtempera-
tur? Kennen Sie ein einfaches Experiment, mit dem die unterschiedliche
Schallgeschwindigkeit demonstriert werden kann.

1.2 Ideale Gase

Ein Gas ist dadurch charakterisiert, dass es den ganzen ihm zur Verfligung
stehenden Raum gleichmaéssig ausfillt. Es gehorcht selbstverstandlich dem
Gravitationsgesetz. Eine grosse Zahl von Messungen an Gasen hat ergeben,
dass bei niedrigem Druck die folgende Gleichung erfullt ist:

nRT = pV Zustandsgleichung (1.2)

R = 8.314 JK'mol™?, R ist zunachst eine rein empirische Konstante, die (mo-
lare) Gaskonstante. Ein Gas, das der Zustandsgleichung (1.2) exakt gehorcht,
heisst ideales Gas.

Die Zustandsgleichung idealer Gase ist von grosser Bedeutung. Sie dient als
Ausgangspunkt bei der Einfihrung vieler wichtiger Begriffe fir die Be-
schreibung von Gasen und von verdiinnten Losungen.

Aufgabe: Notieren Sie sich im Verlauf der Vorlesung, fir welche Zwecke die
Zustandsgleichung idealer Gase nutzbringend eingesetzt werden kann.

Bemerkung:

Das ideale Gas ist ein Modell des gasférmigen Zustands der Materie, welches den Zu-
sammenhang zwischen dem Druck p, dem Volumen V, der Temperatur T und der Menge
n der Substanz beschreibt.

Modelle spielen bei der physikalischen Beschreibung von Eigenschaften der Materie eine
zentrale Rolle. Ein Modell ist eine vereinfachte Beschreibung eines Systems, die
sich bewusst auf die wesentlichen Punkte des Problems beschrankt und die
Komplikationen als zweitrangig einstuft. Wenn es gelungen ist, ein tragfahiges Modell
zu konstruieren, so kdnnen im nachsten Schritt Komplikationen stufenweise eingebaut
werden.
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Wichtige Eigenschaften der Zustandsgleichung idealer Gase sind in Figur 1.2
illustriert.

Isotherme Isobare Isochore
T T T T T 0.25 T T T
@ 0.03[% b - 0.03f i 0.2
E K E 5]
c B = ~ 0.151 T
g 0.02 1 e 0.021 ] 3
2 3 2 0.1r 1
= 0.01F N\, 2 e
: 0.01 0.05-
0 0-----1----'1 """ - ol freenenee e
2x10° 6x10° 1x10° 300 350 400 450 500 300 350 400 450 500
Druck / Pa Temperatur / K Temperatur / K

Figur 1.2: Eigenschaften der Zustandsgleichung idealer Gase.

Die Zustandsgleichung idealer Gase kann als Grundlage fiir die Konstruktion
eines Thermometers dienen und unter Verwendung eines universellen Fix-
punktes auch fur die Festlegung des Absoluten Nullpunkts.

Wir haben bereits festgestellt, dass der Tripelpunkt des Wassers (T3 = 273.16
K, ps = 611 Pa) als Fixpunkt dient. 0 °C entspricht nach Definition exakt
273.15 K.

Ein absolutes Thermometer kann durch Verwendung der Isochoren oder der
Isobaren konstruiert werden. Weil der Druck und das Volumen positive Zah-
lenwerte aufweisen miissen, gelten die folgenden Extrapolationen:

Isochore: Extrapolation nach p—0
Isobare: Extrapolation nach V — 0

Bis jetzt haben wir die Anzahl Mol konstant gehalten. Aus der Zustandsglei-
chung idealer Gase folgt fur konstante Temperatur T und konstanten Druck p:

n-Konstante = V

Das heisst: Bei gleichem Druck und gleicher Temperatur enthalten glei-
che Volumina von Gasen dieselbe Anzahl Molekdile.
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v VAT @
n p

Vi heisst Molvolumen (oder molares VVolumen).
Vi ist fur alle idealen Gase gleich gross, bei gleichen Werten fur T und p.

Beispiel: Welches Volumen nimmt ein Gas bei 25 °C und 1 bar ein?

1 -1 3
V- ﬂ _ 8.3145JK TOI _2298.15K _ 0.024791 _ 24_79L
p 10°Nm mol mol

Abkilrzung: SATP = Standard Umgebungstemperatur und Druck
25 °C, 1 bar (Vin= 24.79 L/mol)

Frage: Wie gross ist Molvolumen Vy, eines idealen Gases bei 0 °C und 1 bar?
1.3 Molenbruch und Partialdruck

Figur 1.3: Dieses Bild illustriert, dass der
von einer Mischung von Gasen ausgelibte
Druck gleich der Summe der Drucke der
einzelnen Gase ist. (P.A)

Wir mischen bei konstanter Temperatur und konstantem Volumen zwei Gase

n; und n, die keinerlei Wechselwirkungen untereinander eingehen und fragen

nach dem Druck, der dabei entsteht.

Aus —pV und n—pV
hERET ? T'RT

v v v
gt n,+n,=p, rr PP pT (p,+p,) T

Daraus finden wir flr den Druck p:

RT
P=pP+DP, :(n1+n2)7

Fur die Mischung von N Gasen folgt auf analoge Weise:

N RT N

p:ZpJ == 2N (1.5)
J=1 V J=1

Diese Gleichung driickt aus, dass der von einer Mischung von Gasen ausge-

ubte Druck gleich der Summe der Drucke der einzelnen Gase ist.

Der Molenbruch ist ein Konzentrationsmass, das sich fiir theoretische Uber-
legungen besonders gut eignet.

n . N

Molenbruch: x,=—>  mit n=>n, (1.6)
n R

m,  Masse der J-ten Komponente

M, Molmasse der J-ten Komponente

n, = (1.7)
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. 5n, 1 1
Folgerung: D x, =) :—anzﬁnzl

_J
-1 FE L | Ry}

Beispiel: Gegeben sei ein Gemisch von 1 mol N, und 3 mol H,. Wie lauten
die Molenbruche?

3 1
X, =——=0.75 X, =——=0.25 X, +X, =1
Fe 143 143 e @ TN
Der Partialdruck p; eines Gases ist definiert als: | p; =X, p (1.8)

Diese Definition gilt fur alle Arten von Gasen. Es folgt:

N N
Z p, = pz X, =P
J=1 J=1
Fir ideale Gase erhalt man daraus:

_ny,nRT _  RT
R VAL ey (1.9)
Figur 1.4: Partialdrucke

P=pPa+Pg Pa = Xap und ps = Xgp einer binéren
N T T T T T T T T T T = ] Mischung von Gasen (real oder ide-

PA™ _ 7 Pe al). Die Summe der Partialdrucke ist
b o~ 7 gleich dem Gesamtdruck. Bei idea-
RN len Gasen sind die Partialdrucke

- > o gleich dem Druck, den jedes Gas
- ~ ausuben wirde, wenn es allein im
0 S 1 Behalter ware.
reines A reines B

1.4 Reale Gase

Reale Gase zeigen Abweichungen vom Verhalten idealer Gase. Abstossende
und anziehende Krafte zwischen den Molekilen werden wirksam und es
zeigt sich, dass die Teilchen, aus denen ein Gas besteht, ein Eigenvolumen
aufweisen. Eine Mdglichkeit diese Abweichungen quantitativ zu erfassen be-
steht darin, den Kompressionsfaktor Z zu messen.

Ideal: nRT=pvV = RT=pV, = 1:p_\/m
RT
Definition: z =% (oderz = \\//mo , V" = Molvolumen eines idealen Gases ) (1.10)
IdealesGas: 9z _d) _ 0
dpodp
Reales Gas: 9z #0
dp

In Figur 1.5 ist fur einige Gase der Verlauf des Kompressionsfaktors als
Funktion des Drucks dargestellt. Fur ideale Gase ist Z=1. Beachten Sie, dass
die Kurven fur H,, CH,4, CoH, und NH3 mit p — 0 gegen 1 gehen, dass sie
das aber mit unterschiedlicher Steigung tun. Diese ist fiir ideale Gase gleich
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1.10

Null. Bei der “Boyle” Temperatur ist sie bei p — 0 fir alle Gase gleich
Null. Bei grossem Druck weisen alle Gase ein Z > 1 auf. Das heisst, dass sie
schwerer zu komprimieren sind, als ein ideales Gas. Abstossende Krafte do-
minieren. Bei mittlerem Druck weisen die meisten Gase ein Z < 1 auf. Das
heisst, dass sie leichter zu komprimieren sind, als ideale Gase. Anziehende
Krafte erleichtern die Kompression.

Figur 1.5:
Anderung des Kompres-

sionsfaktors Z mit dem
Druck.

: Links:  Experimentelle
B"Y'e/' Werte fir verschiedene

ool héhere ‘
/ Temperatur :

B e
Kompressionsfaktor Z

sy ; Ter{pm Gase. Rechts: Schemati-
o sche Darstellung. Wir
: beobachten, dass sich
— e der Kompressionsfaktor
¢ “Nedrigere bei niedrigem Druck
o s dem Wert Eins néhert,
0 DIkl der fiir ideales Verhalten
gilt. (P.A)

In Figur 1.6 sind experimentelle Isothermen von CO, bei verschiedenen
Temperaturen dargestellt. Eine ausgezeichnete Isotherme liegt bei 31.04 °C.
Sie wird als kritische Isotherme bezeichnet und der mit dem Stern “*” ge-
kennzeichnete Punkt wird kritischer Punkt genannt.

Figur 1.6:

Experimentelle Isothermen von Kohlendioxid
bei mehreren Temperaturen. Die kritische lIso-
therme liegt bei der kritischen Temperatur T, =
31.04 °C. Der kritische Punkt ist mit einem
Stern “*” gekennzeichnet. (P.A.)

140

120 |

\_40°C

E80 I 31045 7
60 e
. |E
N ‘
40 % S
| \‘A‘ﬂ'\j
3 OGC/
20 |
0 - i
0 0.2 0.4 0.6

V., / (dm’mol )
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* Bei A folgt V,, dem Druck etwa entsprechend der Zustandsgleichung ide-
aler Gase: pV = konstant.

e Wird der Druck von A nach B und dann von B nach C schrittweise er-
hoht, so nimmt am Punkt C pl6tzlich das Volumen ab, ohne dass eine weitere
Erhohung des Drucks beobachtet wird.

* Horizontale C-D-E: Links von C werden 2 Phasen beobachtet, eine Flis-
sigkeit mit dem Dampfdruck pc = pp = pe. Von C nach D nach E nimmt der
Anteil an Flussigkeit zu. Bei E ist der Gasanteil verschwunden.

e Erhoéhung der Temperatur von 0 °C nach 20 °C nach T, nach 40 °C:
Die Temperatur bei der die Gerade C-D-E in einen Punkt tibergeht heisst kri-
tische Temperatur T, der Druck heisst kritischer Druck p. und das Volu-
men heisst kritisches Volumen V..

e Oberhalb der kritischen Temperatur existiert keine fliissige Phase.

An Stelle des p,vV Diagramms in Figur 1.6 kénnen wir auch ein p,T Dia-
gramm zeichnen, welches als Phasendiagramm bezeichnet wird. In einem
solchen Diagramm ist leicht zu erkennen, bei welchen p,T Werten nur eine
Phase existiert und bei welchen die zwei Phasen miteinander im Gleichge-
wicht stehen. Einem solchen Phasendiagramm sind wir in Figur 1.1 begegnet.

Aufgabe: Skizzieren Sie das Phasendiagramm von Wasser im p,T Bereich
(0.005 bar, 200 K) und (10 bar, 450 K).

Bei grossem Molvolumen und hoher Temperatur stimmen die realen und die
idealen Isothermen etwa uberein. Aufgrund dieser Beobachtung kann man
versuchen, die Zustandsgleichung idealer Gase durch eine Reihenentwick-
lung zu erweitern. Wir schreiben die beiden ahnlichen Ausdriicke (1.11a) und
(1.11b):

B C
me = RT(1+V—m+W+) (111a)
V. =RT(L+B'p+C'p’+..) (1.11b)

Die Faktoren B, C ..., bzw. B*, C, ..., heissen Virialkoeffizienten. Sie sind
temperaturabhéngig. Durch Einsetzen des Ausdrucks (1.11b) in die Definiti-
onsgleichung (1.10) fur den Kompressionsfaktors Z finden wir:

pV ' 1 A2
Z = m=-1+B'p+C +...

und damit:
d—Z=B'+2pC'+... = [d_Zj =B'  undanalog: 4z =B
dp dp ), d(i)

Vm

V>0

Weil der Faktor B* von der Temperatur abhangt mag es eine Temperatur ge-
ben, bei der B* gleich null wird. Dies entspricht dem Verhalten idealer Gase.

Die Temperatur, bei der dies eintritt, heisst Boyle Temperatur Tg.
dz

(d—J (T,)=0 (111c)
p p—0
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Tarbell 1.2: Eigenschaften der Boyle Temperatur von Ar und von CO,. Tem-
peraturabhéngigkeit des Virialkoeffizienten B

Argon Kohlendioxid
TIK B/cm® mol™ TIK B/cm?® mol™

220 —244
100 -184 240 -204
120 -131 260 =172
140 - 98 280 -146
160 - 76 300 -126
180 - 60 320 -108
200 — 48 340 -94
300 - 16 360 -81
400 -1 380 -71
500 7 400 —62
600 12 500 -30
700 15 600 -13
800 18 700 -1
900 20 800 7
1000 22 900 12

1000 16

1100 19

Aus J.H. Dymond, E.B. Smith, The Virial Coefficients of Pure Gases as Mixtures, Oxford University Press, 1980.

Neue Begriffe, die fur die Beschreibung von realen Gasen eingefiihrt wurden:

+ Virialkoeffizienten: B’,C’ bzw. B, C

+ Kompressionsfaktor: Z

+ Boyle Temperatur: Ts

¢ Dampfdruck: Druck uber einer Flissigkeit
¢ Kritische Grossen: Te, Pe, Ve, Zc

Tabelle 1.3: Virialkoeffizient B und kritische Konstanten von Gasen. (P.A.)

Gas | B/(cm®mol™) | B/(cm®mol™) | pc/bar | Vd/(cm®mol™) | TJ/K| Z.| Te/K
273 K 600 K
Ar -21.7 11.9| 48.6 75.31150.7(0.29|411.5
|C02 -149.7 -12.4) 73.9 94.0(304.2|0.27 714.8|
N, -10.5 21.7| 33.9 90.1[126.3[0.29(327.2]
0, -22.0 12.9| 50.8 78.01154.8|0.31 405.9]
Xe -153.7 -19.6| 58.8 118.81289.8(0.29 768.0‘
He 12.0 104 29 57.8| 52[031| 226!
|H,0 221.2 55.3|647.4]0.23 |

Experimentelle Beobachtung des kritischen Punkts von CO,: Der kritische
Punkt von CO, kann schon beobachtet werden, wenn sich soviel CO; in ei-
nem abgeschmolzenen, druckfesten Glasrohrchen befindet, dass es bei Raum-
temperatur als Flussigkeit vorliegt, die etwa 1/4 des Roéhrchens fullt. Wird
das Rohrchen wenig Uber T, erwdrmt, so geht das CO, vollstdndig in die
Gasphase Uber. Bei langsamem Abkuhlen entsteht in unmittelbarer Nahe der
kritischen Temperatur ein Gberkritischer Zustand, der als opake Erscheinung
sichtbar wird.
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/ kritischer
Punkt
Feststoff }3
Flussigkeit /
i / //
b I
.g ||' //,
o) Tripelpunktl//
o
Gas
///
e Phasendiagramm. Beachten Sie,
e T T dass bei hoherer Temperatur als
Temperatur T T. unabhdngig vom Druck nur

noch die Gasphase existiert. (P.A.)
Uberkritisches CO, findet zahlreiche Anwendungen, z.B. in der Nahrungsmittelin-
dustrie und bei der Arzneimittelherstellung (ebenso in der Flissigkeitschroma-
tographie). Sein kritischer Druck (72.9 atm) und seine kritische Temperatur (304.2
K) sind technisch gut erreichbar. Die Dichte betragt am kritischen Punkt 0.45 g/cm?®.
Die Transporteigenschaften (berkritischer Fluide héngen stark von ihrer Dichte ab.
Diese reagiert empfindlich auf Druck- und Temperaturdnderungen. Auf diese Weise
lasst sich die Dichte zwischen 0.1 g/cm® und 1.2 g/cm? einstellen. Als Faustregel
gilt, dass die Loslichkeit eines zu l6senden Stoffs exponentiell von der Dichte des
tberkritischen Losungsmittels abhéngt.

1.5 Die van-der-Waals Gleichung

Anstelle einer Reihenentwicklung kann es nutzlich sein, eine geschlossene
Gleichung zur Verfligung zu haben, die zwar nicht exakt ist, die daftr aber
eine lehrreiche physikalische Diskussion erlaubt. Die bekannteste Gleichung
dieser Art fur reale Gase stammt von Johannes Van der Waals.

Man gelangt zur van-der-Waals Gleichung durch Korrektur des molaren Vo-
lumens mit einem Term b, der das Eigenvolumen des Gases beriicksichtigt,
und durch Korrektur des Drucks mit dem Term aVy, 2, welcher der Anziehung
zwischen den Gasmolekilen (dem inneren Druck) Rechnung tréagt.

Korrektur mit dem Eigenvolumen:
V,, — V, —Eigenvolumen=V_—b (Die Einheitvonb ist Volumen/mol)
RT
V,-b
Korrektur der Anziehung zwischen den Molekdlen (innerer Druck):

Einsetzen in die Gleichung idealer Gase: p'=

. a
p — p'—innererDruck = p'—V—2 (Die Einheit von a ist Druck:(\VVolumen/mol)?)

m

Einsetzen von p' flhrt zu der van-der-Waals Zustandsgleichung:

p= RT a van-der-Waals Gleichung (1.12)

Vb V2
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Van der Waals, Johannes Diderik, niederlandischer
Physiker, 1837 -1923. 1877-1908 Professor in Ams-
terdam; begrundete die kinetische Theorie der Flls-
sigkeiten und entwickelte 1873 aus der Zustands-
gleichung fiur ideale Gase unter Bericksichtigung
des Volumens und der Anziehungskréfte der Mole-
kille (van-der-Waals Kréafte) die van-der-Waals
Gleichung fir reale Gase, aus der er 1881 das Theo-
rem der korrespondierenden Zustande ableitete; wei-
tere Arbeiten Uber Oberflachenspannung und Kapil-
laritat; 1910 Nobelpreis fur Physik. (wpP)

Einige Eigenschaften der Zustandsgleichung von van-der-Waals

Die fur CO, berechneten van-der-Waals Isothermen in Figur 1.8 illustrieren
wichtige Eigenschaften der Zustandsgleichung (1.12).

= Fir grosses T und grosses Vp, geht (1.12) in die ideale Gasgleichung tber.
= Flassigkeiten und Gase koexistieren wenn dispersive und attraktive Kraf-
te sich etwa die Waage halten.

= Man kann einen Zusammenhang zwischen den kritischen Gréssen Te, pc,
V. und den van-der-Waals Konstanten a und b finden und anschliessend den
kritischen Kompressionsfaktor Z; und die Boyle Temperatur Tg ausrechnen.

140
120
50°C
100 )
Figur 1.8:
Berechnete

van-der-Waals
Isothermen von CO»

Mit Werten firr a und b aus Tabelle 1.4

Druck / bar
S

20 ' ; !
005 01 015 02 025 03 035

Molvolumen / L

Um einen Zusammenhang zwischen pe, V¢ und T. zu finden, muss man von
hoherer Temperatur kommend die erste Isotherme finden, die einen Wende-
punkt aufweist und diesen berechnen. (Der kritische Punkt ist ein Wende-
punkt.) Gesucht ist diejenige Stelle der Zustandsgleichung (1.12) an der gilt:

2
P 5 owg LR _p
dv, dv ’

Da diese Rechnung mit einigen Umformungen verbunden ist, flihren wir sie
mit Hilfe eines Computer Programms durch; siehe Figur 1.9. Bemerkung: Ein
Wendepunkt einer Funktion f(x) wird als Sattelpunkt bezeichnet, wenn die Tangente von f(x)
beim Wendepunkt x, parallel zur x-Achse liegt. In diesem Fall ist auch die erste Ableitung
gleich Null (f'(x0)=0, f"(Xo)=0) und die Ordnung der ersten nicht verschwindenden Ableitung
ist ungeradzahlig.
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R = 8.314510 —— R:=R
K-mol
R-T
p(Vm,T,a,b) = . Lz
m Vm
R-T
ij(Vm,T,a,b) e—aa— 5
m Vo (Vm-b)
2
2.R-T 6
d—p(v ,T,a,b) - a
qv. 2 m 3 4
m (V=) Vi
R—T ~+ z-i3 =0
b 0
(Vm-b) Vi v Vo
T solve , - 8a c
a
2R S -6—=0 T 27Rb) _ 8 a
(Vi = b) Vi ¢~ 27 bR
R-T,
[ a
pe(Ve Teoa,b) = -—
Ve-b 2

substitute Ve = 3b

a
pe(Ve Te.a,b - L
( ) | e SR g P o(a.b)i=
PeVe
Z (P V., T ) =
c(pc c c) R,
. 1 a
substitute Pe = E_
b2
_ 3 3
ZC(pC,VC,TC) substitute ,V, = 3-b >3 Z.= 3
. 8 a
substitute Te= Eﬁ

Die Boyle Temperatur erhdlt man durch Vergleich der van-der-Waals
Gleichungmit der Reihenentwicklung, unter Beriicksichtigung des 1. Glieds:

_RT 1 a
Vorklammern von RT/V p= b RTY,

Far b/V , <<1 kann man die

Reihenentwickung 1/(1-x)=1+x+x 2+...
verwenden:

Vergleich mit der Virialgleichung p= RT 1+ B + ..
(Koeffizientenvergleich) Vin

liefert fir p -> 0:: a

Boyle Temperatur bedeutet B=0: 0=bh - —

Damit folgt: —

Damit haben wir den Zusammenhang
zwischen der Boyle Temperatur und der Tg=—
kritischen Temperatur gefunden. b-

Figur 1.9: Berechnung der kritischen Grdssen pc, V¢, Te, Zc und der Boyle-
temperatur Tg aus der Zustandsgleichung von van-der-Waals.

Tabelle 1.4: van-der-Waals Koeffizienten bei 298 K. (P.A))

Gas a/(bar L* mol?) b/(10” L mol™)
He 0.0346 2.37
Ar 1.355 3.20
CO, 3.658 4.29
N> 1.37 3.87
NH; 4.2254 3.707
CoH, 4.612 5.82
CyHs 5.58 6.51
Cl, 6.343 5.42
0, 1.382 3.19
H, 0.2452 2.65
H,O 5.537 3.049
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1.6 Prinzip der Ubereinstimmenden Zustande

Die kritischen Konstanten pc,V. und T. sind charakteristische Grdssen der
Gase.

Frage: Kann man anstelle von p, V, und T reduzierte Variablen p,,V, und
T, einfihren, die zu einem allgemeingltigen Gesetz fiir den Kompressions-
faktor Z fuhren? Das hétte zur Folge, dass Gase mit gleichem reduziertem
Volumen und gleicher reduzierter Temperatur den gleichen reduzierten
Druck aufweisen wirden.

PoylY LT

pc ' r- Vc ’ r- T

c

Wir definieren:  p, =

Einsetzen in die van-der-Waals Gleichung liefert:
DD = RTT. a
VYV, -b VA2
Einsetzen der in Figur 1.9 ermittelten Werte fur V¢, pc und T; liefert:
8T 3

=—"r —— 1.13
Py 1V (1.13)
Fur den Kompressionsfaktor finden wir:
Z — pV — pl’ pCVI'VC :§ pI’Vr (1.14)
RT RT,T, 8 T,
Die Gleichung (1.13) hat die gleiche Form wie die van der Waals Gleichung,
aus der sie hervorgegangen ist. Ihre Bedeutung liegt in der Moglichkeit, die
Eigenschaften einer ganzen Reihe von Gasen in einem einzigen Diagramm
gemeinsam wiederzugeben. Dies ist im untenstehenden Diagramm gesche-
hen, in dem der Kompressionsfaktor Z von vier Gasen in Abhéngigkeit vom
reduzierten Druck und von der Temperatur dargestellt ist. Die Messpunkte
fiir die vier Gase fallen bei gleicher Temperatur auf die gleiche Kurve, was
zeigt, dass sie dem Prinzip der Ubereinstimmenden Zustéande folgen. (Bemer-
kung: bei nicht anndhernd kugelférmigen, apolaren Gasen kénnen erhebliche
Abweichungen von diesem Verhalten beobachtet werden.)

1.0 . 20
5] P ¥ o
L] . 'y 4
[LR- N . .
L
z 1 N 1.2
. . " . .
oel. B " v Figur 1.10: Experimen-
\ o 10 telle Kompressionsfakto-
oal " ren Z als Funktion des
L . » Mitrogen reduzierten Drucks bei
02 s 2 Methane den reduzierten Tempe-
“r ’ @ Propane raturen 1.0, 1.2 und 2.0
" Ethene (Isothermen).
o 1 1 1 1 1 1 1
10 3.0 ol 7.0

2 (P.A)
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Illustration zum Prinzip der korrespondierenden Zustinde Figur 1.11:
[
Umformen der "reduzierten" van-der-Waals Gleichung und aufsuchen der zu BereChnete
vorgegebenen Werten flir p, und T gehérenden V, Werte: Van_der-Waa|S
Vol ) rootv3_v2.[1+§.3 I Kompress_‘.ionsfaktoren_ Z
A A R TN AU A als Funktion des reduzier-
ten Drucks bei mehreren
v, = V0||:p,_,Tr_,Vr(_ 1)j] .
i L, reduzierten Temperaturen
_ Vi P 3 (Isothermen).
Kompressionsfaktor: Z(j,j) = - —

T. 8
o

Komperessionsfaktor

Reduzierter Druck

Es sind zahlreiche andere Zustandsgleichungen fur die Beschreibung von Ga-
sen vorgeschlagen worden, die jedoch von geringer Bedeutung sind.

1.7 Ubungsaufgaben

1.1 Eine Person wiegt 65 kg. Berechnen Sie den Druck, den diese auf den
Boden ausiibt, wenn sie: a) Schuhe mit Sohlen von insgesamt 250 cm? Flache
tragt, b) Spitze Schuhe der Gesamtflache von 2 cm?.

1.2 Berechnen Sie den von einer Flussigkeit ausgelbten Druck, wenn die
Hohe der Sdule gleich h ist und die Dichte der Flussigkeit gleich p.

1.3 In einem Konstant-Volumen Gasthermometers wurde bei verschiedenen
Temperaturen der Druck gemessen. Dabei wurden die folgenden Messwerte
gefunden:

T/°C -54.72 -40.41 -27.50 -12.10 -0.693 13.81 28.56 45.31 58.41
p/bar 0.800 0.850 0.900 0.950 1.000 1.050 1.100 1.150 1.200
A) Ermitteln Sie aus diesen Werten den absoluten Temperatur-Nullpunkt.

B) Schlagen Sie eine Apparatur vor, die als Gasthermometer dienen konnte.
1.4 In einem industriellen Prozess wird ein Gas bei konstantem Volumen auf
500 K aufgeheizt. Das Gas wird bei einem Druck von 100 bar bei 300 K ein-
gebracht. Wie gross ist sein Druck bei der Arbeitstemperatur?

1.5 Ein Behalter vom Volumen 10 L enthalte 1 mol N, und 3 mol H, bei 300
K. Wie gross ist der Gesamtdruck?
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1.6 Die Zusammensetzung von trockener Luft in Meereshohe in Massen %
ist etwa: No/% = 75.5, O,/% = 23.2, Ar/% = 1.3. Wie gross ist der Partial-
druck jeder Komponente, wenn der Gesamtdruck 1 bar betragt?

1.7 Die Tatsache, dass gleiche Volumina idealer Gase bei gleichem Druck
und gleicher Temperatur dieselbe Anzahl Molekile enthalten, kann fiir die
Bestimmung der Molmasse genutzt werden.

Aufgabe: In einen Behdlter (361 K, 0.948 bar) werden bei Raumtemperatur
100 pL einer Flissigkeit (Alkohol) der Dichte p = 0.79 g/cm® eingespritzt.
Das Volumen nimmt dabei um 77.2 mL zu. Berechnen Sie daraus die Mol-
masse des eingespritzten Gases und stellen Sie eine Vermutung daruiber an,
um welche Substanz es sich handeln konnte.

1.8 Berechnen Sie das Molvolumen von CO, bei 500 K und 100 bar mit Hilfe
der van-der-Waals Gleichung (Hinweis: Tabelle 1.4).

1.9 Eine Probe Argon befindet sich im Zustand V/(L mol™) = 17.2, p/bar =
10, T/K = 280. Berechnen Sie das Volumen, den Druck und die Temperatur
von Ny in dem dazu korrespondierenden Zustand. Bekannt sind V¢, pc und T
der beiden Gase (Hinweis: Tabelle 1.3).

1.10 Eine Gasmischung bestehe aus 320 mg Methan, 175 mg Argon und 225
mg Neon. Der Partialdruck von Neon betragt bei 300 K 665 Torr. Berechnen
Sie: a) das Volumen und b) den Gesamtdruck der Gasmischung in bar bei
300 K.

1.11 Berechnen Sie den Druck in bar von 1 mol C,Hg a) als ideales Gas und
b) als van-der-Waals Gas bei i) 273.15 K in 22.414 L und ii) 1000 K in 100
cm® (Hinweis: Tabelle 1.4).

1.12 Berechnen Sie die kritischen Konstanten eines van-der-Waals Gases mit
den Parametern a/(bar L? mol®) = 0.751 und b/(L mol™) = 0.0226.

1.13 Berechnen Sie aus den van-der-Waals Parametern von Cl, (Tabelle 1.4)
Naherungswerte fir a) die Boyle Temperatur und b) den Radius des Mole-
kils. Vergleichen Sie den berechneten Radius mit dem Atomradius von CI.

1.14 Wie gross ist das Eigenvolumen der H, Molekile?
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2. Arbeit-Warme-Energie

Die Energie der Welt ist konstant. Clausius 1865.

Die Thermodynamik ist eine empirische Wissenschaft. Sie beruht auf exakten
Beobachtungen an makroskopischen Objekten. Eine der wichtigsten Mess-
grossen ist die Energie. In diesem Kapitel soll der Umgang mit dieser physi-
kalischen Grosse studiert werden. Sie werden lernen, wie der Energieinhalt
eines Systems und die Umwandlung der Energie von einer Form in eine an-
dere ausgedriickt werden mussen, damit sie fur die Beschreibung von chemi-
schen, biochemischen und biologischen Prozessen nutzbringend eingesetzt
werden konnen.

Frage: Wie gross ist die Energie von einem mol Benzin bei 25 °C und 1 bar?

Die Antwort auf diese Frage fallt verschieden aus, je nachdem ob sich das
Benzin z.B. auf Meereshohe, auf 2000 m Hohe oder auf dem Mond befindet.
Sie hdngt auch davon ab, ob sich das Benzin in einem Kanister befindet, der
auf dem Boden steht, oder ob es gerade transportiert wird. Noch wichtiger:
Den absoluten Energieinhalt von einem mol Benzin kann heutzutage niemand
angeben. Er ist unbekannt.

Wie sollen wir mit dem Begriff Energie in der Chemie umgehen?
Es hat sich gezeigt, dass dazu der Begriff

INNERE ENERGIE

eingefihrt werden muss.

Es wird sich als praktisch (nicht als zwingend notwendig) erweisen, der Inne-
ren Energie noch den Begriff der

ENTHALPIE
beizufugen.

Wenn wir weiter wissen mochten, welcher Anteil des Energieinhalts von ei-
nem mol Benzin flr Arbeitsleistung oder fur die Erzeugung von Warme ver-
wendet werden kann, so bendétigen wir mehr Information und neue Begriffe.
Am Ende des 5. Kapitels dieser Vorlesung werden alle notwendigen Grund-
lagen zur Verfligung stehen.

2.1 Grundkonzepte

Das System und die Umgebung

O Ein System ist jener Teil der physikalischen Welt, der gerade Gegenstand
der Untersuchung ist.
O Der Rest des Universums ist als Umgebung definiert.

Umgebung
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* Werden Beobachtungen an einem System angestellt, die dazu beitragen es
zu charakterisieren, so nennt man die erhaltene Information Eigenschaften
des Systems.

* Wir sagen, ein System befinde sich in einem bestimmten Zustand, wenn
alle seine Eigenschaften spezifizierte Werte aufweisen. Was damit gemeint
ist, haben wir bei der Besprechung der Zustandsgleichungen von Gasen er-
fahren.

* Die spezifizierbaren Werte dieser Eigenschaften heissen Zustands-
variablen.

Energie E, Arbeit w und Warme g

Die Energie eines Systems ist ein Mass fir die Fahigkeit dieses Systems Ar-
beit w zu verrichten und Wéarme ¢ abzugeben.

Arbeit wird in einem Prozess geleistet, wenn dieser dazu verwendet werden
kann, die HOhe eines Gewichts in der Umgebung zu verandern.

Warme ist diejenige Energie, die aufgrund einer Temperaturdifferenz zwi-
schen einem System und seiner Umgebung Ubertragen werden kann.

Energie kann weder erzeugt noch vernichtet werden. Energie kann nur von
einer Form in eine andere umgewandelt werden.
ENERGIEERHALTUNG

Zegl-----5--- Das System hat Arbeit ge-

leistet, wenn in der Umge-

w=-mgh h bung ein Gewicht angeho-
ben worden ist.

vmgebung

Wegen der Energieerhaltung: Esysiem + Evmgebung = KOnstant
hat die Energie des Systems bei der Arbeitsleistung um mgh abgenommen:
ES(f) — ES(i) —mgh
Abkirzungen: S = System, Um = Umgebung

i steht fir Anfangszustand (initial), f'steht fur Endzustand (final)
Aus der Energieerhaltung folgt:

EP+E, ©=EYV +E, V)
= (E" —mgh) +(E,," +x)

= x=mgh

Anderung der Energie des Systems AEg und der Umgebung AEy,,:

AE, =E) —E® =—-mgh

AE,, =E, " —E, " =+mgh

PC I, HS 2015, g.c.




2.3

Austausch von Energie und Materie des Systems mit der Umgebung
Ein System kann mit der Umgebung Materie und Energie austauschen.
‘/\J

Umgebung

—— ) Energieaustausch
in Form von Warme ¢
oder Arbeit w

Austausch von Materie m

Die Wénde des Systems kdnnen so beschaffen sein, dass kein, ein voller oder
ein bedingter Austausch mit der Umgebung méglich ist.

O Ein System heisst offen, wenn Materie und Energie zwischen dem System
und der Umgebung ausgetauscht werden kénnen.

O Ein System heisst geschlossen, wenn kein Materieaustausch mit der Um-
gebung zugelassen ist. Energieaustausch ist jedoch mdglich.

O Ein thermisch isoliertes und geschlossenes System kann nur Arbeit mit der
Umgebung austauschen. Es heisst adiabatisches System.

O Ein geschlossenes System, das nur Warme mit seiner Umgebung austau-
schen kann, hat diathermale Wénde.

O Ein System heisst isoliert, wenn weder Materie- noch Energieaustausch
mit der Umgebung zugelassen ist.

.
’ m
W cften
u g
=
I
o T
o W
E T — geschlossen
E q
7 E
N il - adiabatisch
E -~ g diathermal
ni
* p Ch 1zoliert
ts
| o
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Extensive und intensive Variablen

Es dréngt sich auf, zwischen zwei Sorten Variablen zu unterscheiden.

Die extensiven Variablen Y hangen von der Materiemenge eines Systems
ab. Beispiele sind: Masse, Energie, Molzahl, Volumen, Wérmekapazitat.
Diese Variablen sind mathematisch besonders einfach zu behandeln.

Die intensiven Variablen X hangen nicht von der Materiemenge eines Sys-
tems ab. Sie kdnnen von Ort zu Ort verschiedene Werte aufweisen. Beispiele
sind: Druck, Viskositat, Temperatur, Konzentration, molare Wéarmekapazitat,
alle Dichte-Grossen.

Zu jeder intensiven Variablen X gehort eine konjugierte extensive Variable Y,
so dass gilt:

dZ = XdY (2.1)

Nehmen wir an, X habe im System und in der Umgebung denselben Wert,
2.B. psystem = Pumgebung- Di€ Konjugierte extensive Variable ist dann von der
Art, dass eine infinitesimale Anderung dY mit der Arbeit

dw=XdY zB. dw=-pdV

verknlpft ist.

Das negative Vorzeichen in dw = -pdV drickt aus, dass das System an der

Umgebung Arbeit leistet (und dementsprechend Energie abgibt) wenn es ex-
pandiert ( dV > 0).

Tabelle 2.1: Konjugierte intensive und extensive Variablen.

System intensive Variable extensive Variable Arbeit
X Y dw
Gas p Vv -pdVI(Pa m®)
Druck Volumen
Oberflachen- ¥ A ydAI(N m™ m?)
film Oberflachenspannung Flache
Draht f [ fdII(N m)
Zug Lange
Kapazitat ¢ 0 #dQI(V C)
Potential Ladung
Elektrochemi- &, EMF 0 &dQI(V C)
sche Zelle | ElektroMotorische Kraft

Wird eine extensive Variable Y durch die Molzahl » dividiert, so wird sie zu
einer intensiven Variablen:

Y, =—
n
Beispiel: Das VVolumen ¥ eines Gases ist eine extensive Grosse, es hangt von

der Menge an Gas ab. Das molare VVolumen (Molvolumen) 7, ist hingegen
eine intensive Grosse.
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2.2 Die Innere Energie eines Systems

Ein System kann Energie in verschiedenen Formen enthalten. Kinetische
Energie, wenn es sich als Ganzes in Bewegung befindet, potentielle Energie,
wenn es in einem Ballon auf einer gewissen Hohe schwebt und es enthalt
immer Energie beziuglich eines bestimmten physikalischen Zustands, der
durch die Variablen Temperatur, Druck, Volumen und Zusammensetzung be-
stimmt ist.

Wir bezeichnen die gesamte Energie eines Systems, das sich in einem be-
stimmten physikalischen Zustand befindet, als seine Innere Energie U.

Eigenschaften von U:

O Es ist unmoglich, den absoluten Wert der Inneren Energie U eines Sys-
tems zu kennen. Thermodynamik handelt deshalb nur von Anderungen der
Inneren Energie.

AU=U,-U, (2.2)

O Die Innere Energie ist eine Zustands-Eigenschaft (Zustandsfunktion).
D.h. U hangt nur vom Zustand ab, in dem sich das System befindet, nicht je-
doch davon, wie es in diesen Zustand gelangt ist.
Beispiel: U von 1 Liter H; bei 500 K und 100 bar ist gleich gross, ob
der Wasserstoff aus einer Elektrolyse von Wasser stammt oder ob er in der
Reaktion H,SO, + Fe— H, + FeSO, entstanden ist.

O Die Innere Energie ist eine extensive Eigenschaft, d.h. U von 2 kg H,O ist
gleich 2.U von 1 kg H>O.

Zahlreiche Experimente haben zwei weitere charakteristische Eigenschaf-
ten der Inneren Energie U zutage gebracht.

O Die Innere Energie eines isolierten Systems ist konstant. Energieerhal-
tung. Evidenz: Es hat sich als unmoglich erwiesen, eine ewig laufende Ma-
schine zu bauen, die keinen Treibstoff konsumiert.

Energie kann weder erzeugt noch vernichtet werden.

Ein Perpetuum Mobile 1. Art kann nicht gebaut werden.

Das System weiss nicht, wie Energie transferiert worden ist. Anders ausge-
drickt: Die Innere Energie hat kein Gedachtnis.

Die Funktion U enthalt keine Information dariiber, wie eine Anderung

AU = U;-U; zustande gekommen ist.

Wérme ¢ und Arbeit w sind gleichwertige Formen, um die Innere Energie U
eines Systems zu verandern.

Diese Eigenschaften von U werden als 1. Hauptsatz der Thermodynamik wie
folgt ausgedruckt:

Der 1. Hauptsatz der Thermodynamik

Die Innere Energie U eines Systems ist konstant, ausser sie werde durch
Umsatz von Arbeit oder Warme veréandert.

AU=q +w oder dU =dg + dw

Kurz: Die Innere Energie eines isolierten Systems ist konstant.
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Diese Zustandsgleichung sagt aus, dass die Anderung der Inneren Energie ei-
nes geschlossenen Systems gleich der Energie ist, die durch seine Wande als
Warme und Arbeit fliessen; (geschlossen, abgeschlossen, isoliert sind in die-
sem Zusammenhang gleichwertige Begriffe).

N B
“—T—> w “—F > dw
AU=q+w dU=dq+dw
> g +«——F—» dg
System y System »
Umgebung Umgebung

Vorzeichenregelung: Die Vorzeichenregelung ist System-egoistisch.

Sind dw bzw. dq positiv, so heisst das, dass dem System Energie in Form von
Arbeit bzw. Warme zugefihrt worden ist.

Sind dw bzw. dq negativ, so heisst das, dass das System der Umgebung
Energie in Form von Arbeit bzw. in Form von Warme abgegeben hat.

2.3 Zustandsfunktionen

Bei der Besprechung der Gase hatten wir festgestellt, dass es Zustandsglei-
chungen gibt, mit deren Hilfe ein Zusammenhang zwischen V, p, T und n
ausgedriickt werden kann. Solche Gleichungen heissen Zustandsgleichungen.
Die Variablen ¥V, p, T und n haben kein Gedachtnis. Sie hangen nur vom Zu-
stand ab, in dem sich das Gas befindet.

Eine andere Variable dieser Art ist die Hohe % auf der sich eine Person beim
Erklimmen eines Berges befindet. Sie ist unabhangig vom Weg, den die Per-
son gewahlt hat. Die HOohe entspricht also einer Zustandsfunktion.

Physikalische Grdssen Z, deren Wert nicht vom Weg abhangt, auf dem der
Zustand erreicht wurde, haben die Eigenschaft, dass auch die Differenz zwi-
schen zwei Zustanden nicht vom Weg abhangt. Es gilt:

AZ=Z,-7 bw. AZ=['dZ=Z,-Z
P Z! P

Funktionen, die diese Eigenschaft aufweisen, heissen Zustandsfunktionen.

Figur 2.1: lllustration der wichtigsten
Eigenschaft einer Zustandsfunktion.
Die Position, an der sich ein Objekt
befindet ist unabhangig vom Weg,
auf dem es dahin gelangt ist. (P.A.)
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Zusammenfassung: Eine Zustandsfunktion beschreibt eine physikalische Ei-
genschaft eines Systems, die unabhangig von der Art ist, wie dessen Zustand
erreicht worden ist. Zustandsfunktionen haben kein Gedé&chtnis.

Die Innere Energie ist eine Zustandsfunktion: U = U, V,T)

Bei konstanter Stoffmenge » (und konstanter Zusammensetzung) ist sie eine
Funktion des Volumens 7 und der Temperatur 7: U = U(V,T)

2.4 Arbeit

Damit die Aussage des 1. HS, dU = dq + dw, verwendet werden kann, muss
ein Weg gefunden werden, um dq und dw mit Verdnderungen zu verknupfen,
die in der Umgebung stattfinden. Dazu wollen wir uns zundchst mit dem Be-
griff Arbeit auseinandersetzen.

Die Arbeit dw, die ein System bei der Verschiebung eines Objektes in der
Umgebung um die Strecke ds (Vektor) gegen die entgegenwirkende Kraft F
(Vektor) leisten muss, ist gleich dem Skalarprodukt:

dw=-Fds (2.3)
Das negative VVorzeichen sagt, dass die Innere Energie des Systems abnimmt,
wenn dieses ein Objekt gegen eine entgegenwirkende Kraft verschiebt.

Wir untersuchen jetzt eine Kraft, die nur in z-Richtung wirkt. Dann gilt:
dw=—F.dz (2.33)

Die Arbeit, die geleistet wird, wenn das System ein Objekt von z; nach z, ver-
schiebt, ist die Summe aller infinitesimalen Beitrdge entlang dem Weg:

w=-[" Fd (2.4)

Fur den Spezialfall, dass F. an jeder Stelle z gleich gross ist, kann F, vor das
Integral gezogen werden und wir erhalten:

Beispiel: Das System soll in der Umgebung eine Masse m von z; nach z, an-
heben. Welche Arbeit w muss es dazu leisten?

Die Kraft ist gleich der Gravitationskraft, die wir bei nur geringem Héhenun-
terschied 4 als konstant annehmen kdénnen:

F.=mg
Zy Zy Zr -2
w=—J dez=—j mgdz=—ng. dz =—mgh (g=9.81ms™)

Das System hat demnach an der Umgebung die Arbeit mgh geleistet und sei-
ne Innere Energie ist um diesen Betrag kleiner geworden:

AU:Uf—Ui =—mgh

Kompression und Expansion

Die Expansion eines Systems gegen einen Aussendruck p., kann anhand der
Anordnung in Figur 2.2 besprochen werden. Ein massenloser Stdpsel, der
reibungslos gleitet, wird gegen einen dusseren Druck p., um die Strecke dz
verschoben. Wir wollen voraussetzen, dass die Bewegung des Stopsels quasi-
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statisch sei, so dass keine Reibverluste eintreten. Diese quasistatische Expan-
sion entspricht dem Anheben eines Gewichts in der Umgebung. Die Bewe-
gung erfolgt gegen die Kraft:

F=p.A
Somit ist die Arbeit, die das System an der Umgebung leistet:

dw=-p,dV (2.6)
z
A
/ 1 \ Pex
Tl wonscois g
Syste
W = ‘:nr:rgh h Z T4
5 .
Z P System

\ngubung /

Umgebung

Figur 2.2: Vergleich der Arbeit, die ein System beim Anheben eines Ge-
wichts in der Umgebung leistet, mit der Arbeit, die das System bei Expansion
gegen einen ausseren Druck an der Umgebung leistet

Wir wollen jetzt - die freie Expansion
- die Expansion gegen einen konstanten Druck
- die reversible Expansion
- die reversible, isotherme Expansion
diskutieren.

Den Ausgangsszustand des Gases bezeichnen wir mit (73, 7) und den Endzu-
stand mit (V3 7).

& Freie Expansion. Von freier Expansion spricht man, wenn p.,= 0 ist. Da-
raus ergibt sich, dass die angewandte Kraft F, = p..4 gleich Null ist, was
heisst, dass die geleistete Arbeit gleich Null ist: dw =0 bzw. w=0.

€ Expansion gegen einen konstanten Druck. Beispiel: Ein Stempel werde
gegen die Atmosphare der Umgebung bewegt, deren Druck gleich p,, ist.

Die Arbeit, die unter der Voraussetzung p..= konstant geleistet werden muss,
ist in Figur 2.3 illustriert. Sie betragt:

v, v
dw=-p,dV = w:—IV‘ pede:—pexIV‘ dV:—pex(Vf—Vl.):—pexAV
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p
A
p o o Figur 2.3:
ex Expansion gegen

einen konstanten
externen Druck

Dex-

v
~

@ Reversible Expansion. Definition: In der Thermodynamik versteht man
unter einem reversiblen Vorgang einen Vorgang, der durch eine infinitesi-
male Veranderung einer Variablen umgekehrt werden kann.

Ein System ist im Gleichgewicht mit seiner Umgebung, wenn eine infinite-
simale Anderung der Bedingungen eine entgegenwirkende Anderung seines
Zustands hervorruft. Einem Beispiel von Reversibilitat sind wir bei der Dis-
kussion des thermischen Gleichgewichts zwischen zwei Systemen gleicher
Temperatur begegnet; vgl. S. 1.2. Die Ubertragung von Energie zwischen
zwei solchen Systemen ist reversibel. Sobald die Temperatur des einen Sys-
tems um einen infinitesimalen Betrag abgesenkt wird, so wird eine infinite-
simale Energiemenge zufliessen um dies auszugleichen.

Stellen wir uns jetzt ein Gas in einem Behélter vor, das tber einen Stempel
gegenuber der Umgebung eingeschlossen ist. Der externe Druck p.,, der auf
den Stempel wirkt, sei gleich dem internen Druck p;,.. Ein solches System ist
in mechanischem Gleichgewicht mit seiner Umgebung, da eine infinitesi-
male Anderung von p,,, eine zugehdrige Anderung im Volumen des Systems
verursacht. Dasselbe gilt fur eine infinitesimale Anderung von p.,..

Um eine reversible Expansion durchzufiihren, muss deshalb zu jedem Zeit-
punkt gelten: p., = pi,. Die damit verknipfte Arbeit konnen wir wie folgt an-
geben:

dW = _pede = _pinth

Fir die gesamte Arbeit der reversiblen Expansion von ¥; nach ¥, gilt somit:

Vy
w=—[" pud? (27)
Dieses Integral kann berechnet werden, falls der Druck p;,, wéhrend der gan-

zen Expansion bekannt ist. Diese VVoraussetzung ist bei einer

@ isothermen und reversiblen Expansion eines idealen Gases erfillt. Eine
isotherme Expansion (7 = konstant) wird durch thermischen Kontakt des Sys-
tems mit der Umgebung realisiert.

In Gleichung (2.7) kann p,, = n% eingesetzt werden:
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w= —J.:f PV = —L:/ nR—VTdV = —nRTI:’ d7V

L2

X a

b
_[ﬁzln)htC und J'ﬁzlnb—lna: In
Y X
4
w=-nRTIn— (2.7a)
4
Das ist ein interessantes Ergebnis!
Zunéchst stellen wir fest:
Falls V;> V; ist, so leistet das System an der Umgebung Arbeit: w < 0.
Falls Vy < V; ist, so wird an dem System Arbeit geleistet: w > 0.
Interessant ist der in Figur 2.4 dargestellte Vergleich der in der reversiblen
und isothermen Expansion geleisteten Arbeit mit jener, die bei isobarer Fiih-
rung geleistet wird.
V
Reversible Expansion: w=-nRT In7f

Isobare Expansion:  w=-p,_ (V, V)

— P=nRT/V

Druck p

Figur 2.4: Vergleich zwischen reversib-
p.. ler, isothermer Expansion und Expan-
sion gegen einen konstanten &usseren
Druck pe.

Flache = p, AV Beachten Sie, dass der Ausgangszu-

: stand des Gases (V;,T) in beiden Féllen
exakt gleich ist. Dasselbe gilt fiir den
Endzustand (V7).

Volumen V
i f
Reversible Expansion ist mit grosserer Arbeitsleistung verbunden, als
Expansion gegen einen konstanten externen Druck!

Wird ein ideales Gas isotherm expandiert, so bleibt seine Innere Energie kon-
stant.

Beweis: Aus der Zustandsgleichung idealer Gase pV = nRT folgt, dass wenn
T und n konstant sind, so ist auch das Produkt p ¥ konstant und damit ist auch
die Innere Energie konstant.

(Damit das ideale Gase isotherm und reversibel expandieren kann, muss die
Wérmemenge ¢ = - w zugefuhrt werden, so dass AU = w + q = 0 erflllt ist.)

Ideale Gase sind dadurch charakterisiert, dass zwischen den Teilchen keine
Wechselwirkung herrscht und dass das Eigenvolumen der Teilchen vernach-
lassigbar klein ist. Eine andere Mdglichkeit ideale Gase zu definieren besteht
darin,
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(5_‘]) “0 (2.8)
v ),

als Definitionsgleichung fir ideale Gase zu verwenden. Die Gleichung (2.8)
sagt aus, dass die Innere Energie eines idealen Gases bei konstanter Tempera-
tur unabhangig vom Volumen ist, welches das Gas einnimmt.

Es wird sich im Folgenden als zweckmaéssig erweisen, die Arbeit in die Vo-
lumenarbeit dw.,, und in Ubrige Arbeit dw. (wie z.B. Oberflachenarbeit, Fe-
derarbeit, elektrische Arbeit etc.) zu unterteilen.

dw=dw,,, +dw,

Die Volumenarbeit schreiben wir als Produkt der intensiven Variablen p und
der Anderung der extensiven Grosse V. Vergl. Tabelle 2.1:

dwexp ==-p exth

2.5 Wéarme g und Innere Energie U

Die Anderung der Inneren Energie U eines Systems setzt sich wie folgt zu-
sammen:

dU =dq+dw, +dw, (2.9a)

exp
Ein System, dessen Volumen konstant gehalten wird, kann keine Expansi-
onsarbeit vom Typ pdV leisten. Falls das System nicht in der Lage ist, ir-
gendwelche andere Arbeit zu erbringen, so gilt:

dwe=0 und pdV =0
Unter diesen Bedingung kénnen wir schreiben:
dU =dq, (2.9b)

wobei der Index ¥ angibt, dass das Volumen konstant gehalten wird. Die An-
derung der Inneren Energie eines solchen Systems kann unter diesen Voraus-
setzungen als Warme gemessen werden. Eine Einrichtung, die flr diese Zwe-
cke verwendet wird, ist das in Figur 2.5 links abgebildete Konstant-Volumen
Kalorimeter, das auch als Bomben-Kalorimeter bezeichnet wird.

e ee varour - Figur 2.5:

eroducteINKS:  1sochores Bom-

‘ ben-Kalorimeter.

B Rechts: Isobares Ver-
brennungskalorimeter.
Firing Auch das isobare Ver-
leads brennungskalorimeter
ist von einem gerihrten

Wasserbad ~ umgeben,

Water

Sample T das die bei der Verbren-
Heater nung einer Substanz frei
gewordene Warme auf-
Se— nimmt. (P.A.)
isochor isobar

Beispiel: Wie gross ist die Anderung der Inneren Energie AcU von Benzoe-
séure beziglich ihren Verbrennungsprodukten bei 25 °C?
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2C,H,COOH(f)+150,(g) - 14C0O,(g)+6H,0(f1)
AcU(Benzoesaure) = ?

Dieser Wert kann experimentell durch Verbrennung von reiner Benzoesaure
im Bombenkalorimeter in reinem Sauerstoff (bei ca. 30 bar) gemessen wer-
den. Dabei wird die bei der Verbrennung auftretende Anderung der Tempera-
tur sehr exakt gemessen. Das Konstant-VVolumen Kalorimeter wird als Bom-
benkalorimeter bezeichnet, weil bei grossem Sauerstoffiberdruck gearbeitet
wird, und weil bei der raschen Verbrennung erhebliche Druck&nderungen
auftreten konnen, die das Druckgefass aushalten muss.

Die so fir ein mol Benzoesdure gemessene Verbrennungswarme Agy, ent-
spricht exakt der Anderung der Inneren Energie A-U (C = combustion). Sie
betragt im vorliegenden Fall:

Aqy (Benzoesaure, 25 °C) = AcU(Benzoesaure, 25 °C) = -3226.0 kJ/mol

Frage: Welcher Wert fir die Verbrennungswarme wird im isobaren Verbren-
nungskalorimeter (Figur 2.5 rechts) gemessen, wenn die Ausgangsprodukte
und die Endprodukte bei 25 °C und 1 bar eingespeist werden, bzw. anfallen?

Antwort: Der Unterschied besteht in der Volumenarbeit, die das System
(Benzoeséure + Sauerstoff + Verbrennungsprodukte) an der Umgebung leis-
tet. Da gegen einen konstanten Aussendruck expandiert (oder komprimiert)
wird, gilt das unter “Expansion gegen einen konstanten Druck” Gesagte, also:

Wexp = _pexAV
Daraus erhalten wir:
AU =Aq, +w,, =Aq, - p, AV (2.9¢)

Unter Anwendung der Zustandsgleichung idealer Gase erhalten wir fir die
Expansionsarbeit:

PexAV = AnRT
An = NGasEndprodukte = NGasAusgangsprodukte
pmAV=AA_15RT=—%RT

AU:A%+%RT

Die meisten Experimente/Vorgange in der Chemie, Biochemie und Biologie
finden nicht in einem Bombenkalorimeter statt, sondern isobar. Es ist unprak-
tisch, dass fiir die Beschreibung der Anderung der Inneren Energie in solchen
Systemen immer die Volumenarbeit mit einbezogen werden muss. Wir wer-
den deshalb im n&chsten Abschnitt die Enthalpie A einfiihren, die solche Zu-
satzrechnungen flr die Beschreibung von isobaren Umwandlungen Gberflis-
sig macht.

Die Enthalpiednderung AH eines Systems ist gleich der zu- oder abgefiihrten
Warme bei konstantem Druck, wenn keine andere Arbeit vom bzw. am Sys-
tem geleistet wird.
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Bemerkung: Bei 25 °C betrégt das Produkt R7 2.479 kJ/mol.

Kalorimetrie

Im Bomben-Kalorimeter wird die Temperaturanderung A7 gemessen, die
durch eine isochor ablaufende Reaktion hervorgerufen wird. Damit die Um-
rechnung von AT nach ¢, und damit nach AU gelingt, muss der Proportionali-
tatsfaktor zwischen der aufgenommenen oder abgegebenen Wéarme und der
dadurch verursachten Temperaturanderung A7 bekannt sein. Wir bezeichnen
den Proportionalitatsfaktor als Kalorimeter-Konstante C.

Agq = CAT (2.10)

Die Kalorimeter-Konstante wird durch eine Eichprozedur ermittelt. Eine
Mdglichkeit C zu bestimmen ist, dass man tber eine Widerstandsheizung die
Energie 7Vt (Strom mal Spannung mal Zeit) zufihrt und die dabei entste-
hende Erwédrmung AT misst.

Beispiel: I1=1.00A, V=12.00V, t=3000s
w = 36'000 AVs = 36.00 kJ
AT betrage 5.50 K
Daraus finden wir fiir die Kalorimeter-Konstante:
~1.004-12.00/ -3000s

5.50K

— kJ
=6.545 %{
Zusammenfassung:

Anderung der Inneren Energie U ei-
nes Systems: B

— Therrmormeter
dU =dq +dw, +dw,,, re

Ein System, dessen VVolumen kon-
stant gehalten wird, kann keine Ex-
pansionsarbeit vom Typ pdV leisten.
Falls das System nicht in der Lage
ist, irgendwelche andere Arbeit zu /
leisten, so gilt:

dw,=0 und pdV =0

somit gilt: _ '

Zin dkabel

]
]

RUhrerH

Gase
02,},

R SOEnER :_:_\:.! FERRERE

dU = qu W;}stser— = = J _‘*g"é}'trrenn
Die Anderung der Inneren Energie
eines solchen Systems kann als
Warme gemessen werden.

=
=

Isochor (P.A.)
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2.6 Die Enthalpie H

Wenn ein System frei ist, sein Volumen gegen einen konstanten dusseren
Druck zu verandern, so ist die Anderung seiner Inneren Energie U durch
Gleichung (2.9c) gegeben. Um solche Situationen maglichst einfach be-
schreiben zu konnen, wurde eine neue Zustandsfunktion eigefiihrt, die Ent-
halpie H:

H=U+pV (2.11)

Da U, p und V Zustandsfunktionen sind, ist auch H eine Zustandsfunktion.
Wie fir jede Zustandsfunktion gilt:

Hy
AH = "dH=H, -H,
H, :

Den Zusammenhang zwischen der Anderung der Inneren Energie und der
Anderung der Enthalpie bei einer Zustandsanderung finden wir wie folgt, un-
ter Verwendung von dw = dw, — pdV:

H=U+pV — dH=dU+d(pV) oder AH=AU+A(pV)
Fir den Fall, dass p konstant ist, kdnnen wir schreiben:
dH =dU + pdV oder AH =AU+ pAV (2.11a)

Andernfalls gehen wir wie folgt vor:
dH =dU +d(pV)

d(pV)=Vdp+ pdV

dU =dgq— pdV +dw,
Einsetzen der Gleichung fir d(pV) und dU in die Gleichung fir dH:
dH =dg— pdV +dw, +Vdp + pdV
fuhrt zum gesuchten Resultat:

dH =dqg+dw,+Vdp (2.12a)
Falls keine Arbeit dw, geleiste wird (dw, =0) gilt:
dH = dq + Vdp (2.12Db)

Ein System, dessen Druck konstant gehalten wird, kann keine Expansionsar-
beit vom Typ Vdp leisten.

Vdp=0

Unter dieser Bedingung gilt Gleichung (2.11). Aus (2.12b) erhalten wir damit
die zu (2.9b) analoge Beziehung (2.12c):
dH =dgq, (2.12¢)

wobei der Index p angibt, dass der Druck konstant gehalten wird.

Die Anderung der Enthalpie A eines solchen Systems kann als Warme ge-
messen werden. Eine Einrichtung, die fur diese Zwecke verwendet wird, ist
das in Figur 2.5 (rechts) abgebildete isobare Verbrennungskalorimeter.
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Beispiel: Wie gross ist die Anderung der Enthalpie AcH von Benzoesaure bei
25 °C, bezogen auf die Verbrennungsprodukte?
2C,H,COOH(f)+150,(g) > 14CO,(g)+6H,0( 1)

AcH(Benzoesédure) = ?

Wir kdnnen jetzt die Frage: "Welcher Wert wird fur die Verbrennungswarme
im isobaren Verbrennungskalorimeter gemessen, wenn die Ausgangsproduk-
te und die Endprodukte bei 25 °C und 1 bar eingespeist werden, bzw. anfal-
len?" exakt beantworten.

Der Wert ist exakt A-H der Benzoesaure bei 25 °C.

Frage: Wie gross ist die Differenz zwischen AcH(Benzoesaure) und AcU
(Benzoesaure)?

Antwort: ...

Beispiel: Werden mit Hilfe eines Tauchsieders einem offenen Becherglas das
Wasser enthéalt 40 kJ Energie in Form von Wéarme zugefiihrt, so nimmt die
Enthalpie des Systems (Wasser + Tauchsieder) um 40 kJ zu.

Weil Festsubstanzen und Flussigkeiten ein kleines molares Volumen aufwei-
sen, ist der Wert von pAV oft klein. In solchen Fallen sind AU und 4H fast
gleich gross. Das ist anders, wenn eine Reaktion mit einem erheblichen Gas-
umsatz verbunden ist.

2.6.1 Standard-Enthalpie Anderungen

Weil weder die Innere Energie noch die Enthalpie einer Substanz bekannt
sind, mussen ihre Werte bezuglich eines exakt festgelegten Zustandes ange-
geben werden. Dieser Zustand heisst Standardzustand.

Der Standardzustand einer Substanz bei einer spezifizierten Temperatur ist
ihre reine stabilste Form bei 1 bar.

Ausgehend von dieser Definition ist die Anderung der Standard-Enthalpie
AH? gleich der Anderung der Enthalpie in einem Prozess, bei dem sich die
Substanzen im Ausgangs- und im Endzustand in ihren Standardzustanden be-
finden.

O

Standardgréssen werden mit dem Symbol ,,” “ gekennzeichnet.

(Eine Ausnahme bildet der weisse Phosphor, weil er reproduzierbarer rein
hergestellt werden kann, als der thermodynamisch stabilere rote Phosphor.)

Wir unterscheiden zwischen Enthalpiedanderungen, die bei chemischen Reak-
tionen auftreten Au.,-#° und solchen, die bei physikalischen Zustandsande-
rungen auftreten A, H°.

Wenn keine Temperatur und kein Druck angegeben sind, so bezieht sich der
Wert auf 25 °C bzw. 298.15 K und 1 bar (SATP Bedingung).

Die zwei grossen Klassen Ase,,H’ und A,,,H° werden entsprechend den un-
tersuchten Zustandsanderungen noch weiter unterteilt, wie wir im Folgenden
sehen werden.
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Die Standard-Verbrennungssenthalpie A.H“ (C = combustion)

ist gleich der Standard-Reaktionsenthalpie zur Oxidation von Substanzen mit
Sauerstoff.

CH,(g)+20,(g) > CO,(g)+2H,0(f) AH”
ACHQ = ABHQ (CO,(g))+ ZABHQ (H,0(1)) - ABI_I(a (CH,(g))- ZABHQ (0,(2))
A H? =-890kJ/mol

A,H? ist die Standard-Bildungsenthalpie einer Verbindung aus ihren Ele-
menten, die wir auf Seite 2.19 besprechen.

C.H,0,(f) +60,(g) — 6CO,(g) +6H,0(f) A H? =—2808kJ/mol

Standard-Umwandlungsenthalpien A, H? (Trans = transition)

Trans

Standard-Verdampfungsenthalpie A, H?:

H,0(f1) - H,0(g) A, H? =40.66kJ/mol ;373K
Standard-Schmelzenthalpie A, H? :

H,0(f) — H,0(f]) A, H? =6.01kJ/mol ; 273.15K
Standard-Sublimationsenthalpie A, H”

C(f,Graphit) - C(g) A, H® =716.68kJ/mol;298.15K

Weil die Enthalpie eine Zustandsfunktion ist, gelten die beiden Aussagen:

A) Eine Enthalpieanderung ist unabhéngig vom Reaktionsweg.

B) Die Enthalpiednderung eines VVorwértsprozesses ist betragsmassig
gleich der Enthalpiednderung des Ruckwaértsprozesses.

Beispiel zu A):
A(f) —> A(g) Ay, H? Gesamtreaktion
A(f) — A(S) Ay H? Einzel-
A() = A(g) AP Schritte
V
A(f) —> A(g) Ay H? +AH? =A,,H® Gesamtreaktion

= Summe der Einzel-
schritte
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Skizze zur Aussage B): Produkte

(%] [
Avorwiirts H" + Aru'ckwdrts H™ = O

AHvonméirts
AH rickwarts

Edukte

Standard-L ésungsenthalpie A, H?

A, H? entspricht der Enthalpiesnderung die beobachtet wird, wenn 1 mol
einer Substanz in "unendlich™ viel Losungsmittel geldst wird. Falls das Lo-
sungsmittel Wasser ist, so wird A, H” als AHde@ bezeichnet.

Frage: Welchen Sinn macht die Angabe ,,in unendlich viel Lésungsmittel“?
Antwort: ...

HCI(g) — HCl(aq) A, H? ==75.15k] [mol

Tabelle 2.2: Einige Standard-Schmelz- und Standard-Verdampfungs-
enthalpien in kJ/mol, bei den Umwandlungstemperatureren 7, = Schmelz-
punkt bzw. T, = Siedepunkt.

Stoff TsulK Schmelz- Tsadl K Verdampfungs-
enthalpie enthalpie
Ar 83.810 1.188 87.29 6.51
Ce¢Hs | 278.610 10.59 353.2 30.8
H,O 273.150 6.008 373.150 40.656
44.016
(bei 298.15 K)
He 3.5 0.021 4.22 0.084

Standard-lonisierungs- und Standard-Elektronenanlagerungsenthalpie
AH? und A, H”

Zwei Enthalpieédnderungen, die mit der Bildung von Kationen und Anionen
einhergehen, sind die lonisierungs- und die Elektronenanlagerungsenthalpie.
X(g) > X'(g)+e (9) AH®

X(g)+e (@) =X (g) A, H”

Da bei der lonisation von X(g) zu X" (g) plus e'(g) ein mol eines Reaktanden
zwei mol gasférmige Produkte liefert, unterscheiden sich die Innere lonisie-
rungsenergie und die lonisationsenthalpie um den Anteil RT. RT betréagt bei
Raumtemperatur etwa 2.5 kJ/mol.

AH? =AU” +RT

Die lonisierungsenergie E, ist die Anderung der Inneren Energie fiir densel-
ben Prozess bei 0 K, woraus folgt:
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AH? =E, +RT

Analoge Uberlegungen gelten fir die Elektronenaffinitat £z, die als negative
Enthalpie fur die Anlagerung eines Elektrons definiert ist:

A, H® =-E, —RT
Bei 0 K sind die lonisierungsenergie E;(X°) und die Elektronenaffinitat

Er.(X) betragsmassig gleich gross, so dass Messen der lonisierungsenergie
von X~ zur Bestimmung der Elektronenaffinitat dienen kann.

Die Standard-Atomisierungsenthalpie A ,H”

ist die Anderung der Standard-Enthalpie, die fir die Zerlegung einer Sub-
stanz in ihre Atome aufgewendet werden muss.

H,0(g) > 2H(g)+0(9) AH?
A H® = AH?(HO-H)+AH”(0O—-H)
A H? =492 kJ [ mol + 428 kJ/mol =920 kJ [ mol

Fur ein Element, das in fester Form vorliegt, ist die Standard-Atomisierungs-
enthalpie gleich der Standard-Sublimationsenthalpie (falls das Element in der
Gasphase in atomarer Form vorliegt).

Die Standard-Hydrierungsenthalpie A, H?

ist gleich der Standard-Reaktionsenthalpie flr die Hydrierung von ungeséttig-
ten Verbindungen.

CH,=CH,(g)+H,(g) - CH, - CH,(g) A, H? =-137kJ/mol
CsHo(g) +3H,(g) > CH,(2) AHH® =—205kJ /mol
Benzol — Cyclohexan

Frage: Was fallt Ihnen beim Vergleich dieser Hydrierungsenthalpien auf?

2.6.2 Standard-Bildungsenthalpien A,H?

Thermochemische Daten werden oft in Form von Enthalpien tabelliert die
sich auf die Elemente im Standardzustand beziehen.

Definition und wichtige Abmachung:

A,H? ist die Standard-Bildungsenthalpie, bezogen auf die Elemente in

ihren Referenzzustanden.
Die Standard-Bildungsenthalpie von Elementen in ihren Referenz-
zustanden ist bei allen Temperaturen gleich Null.

2.6.3 Das Gesetz von Hess

Hess hatte bereits 1840 das folgende Gesetz erkannt.

Die gesamte Reaktionsenthalpie ist gleich der Summe der Reaktionsenthalpien
der Teilreaktionen, aus denen sich die Gesamtreaktion zusammensetzt.

Der Satz von Hess kann heute als eine Konsequenz des 1. Hauptsatzes der
Thermodynamik bewiesen werden. Er ist von grosser praktischer Bedeutung
fiir die Chemie, Biochemie und Biologie.
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Weil die Enthalpie eine Zustandsfunktion ist, hat ihre Anderung bei einer
Umwandlung immer den gleichen Wert - unabhangig von dem Weg, auf dem
man aus gegebenen Ausgangssubstanzen bestimmte Produkte herstellt.

1. 2 C(f.Graphit) + Ox(g) — 2CO(g) 24cH,°=-221k]
2. 2 CO(g) + Os(g) — 2CO0x(g) 2A4cH,°=-566 k]
1.+2. 2C() +2O0+g — 2COs(g)

AcHP(C(f Graphit)) = AcH,© + AcH,°= -393.51 ki/mol

Standard-Bildungsenthalpie A,H?

A, H? ist die Standard-Bildungsenthalpie einer Verbindung aus ihren Ele-
menten.

Frage: Wie gross ist die Standard-Bildungsenthalpie AzH” von Propan?
3C() + 4 Hag) - CsHs(g)

Vorgehen:  Wir suchen Reaktionen, die sich zu der gewinschten Glei-
chung kombinieren lassen.
Der Satz von Hess erlaubt jede beliebige Kombination.

Wir ermitteln AzH< von Propan aus den Standard-Verbrennungsenthalpien.

1. 4 (2) + 4(% 0.@) 4H,0(f) 4(-285.83) ki/mol
2. 3C(f)+30,(q)) - 3C0,(g) 3(-393.51) kd/mol
3. AH,0(f1)+3C0,(g) ~ CiH,(g)+50,(g) -(-2220.0) ki/mol
14243, 3C(f)+4H,(2) > GHy(g)

A, H? =[4(-285.83)+ 3(-393.51)+ 2220.0] kd/mol = -103.85 kJ/mol
Die Standard-Bildungsenthalpie von Propan betrégt somit:

A,H? = -103.85 kd/mol
Die Standard-Reaktionsenthalpie A,H”

Die Standard-Reaktionsenthalpien ist wie folgt definiert:
Edukte — Produkte A H?

AH? =Y nA,H? (Produkte) - > mA ,H” (Edukte)

Eine Anwendung des Satzes von Hess, bei der mit dem Begriff der Standard-
Bildungsenthalpie gearbeitet wird, ist der Born-Haber Zyklus.

Der Born-Haber Zyklus
Die Standard-Gitterenthalpie A H?eines Salzes ist die Anderung der

Standard-Enthalpie, die mit der Bildung der gasférmigen lonen aus der kris-
tallinen Substanz einhergeht:

MX(f)—>M"(g)+X (g) AgH”
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MX(f) > M*(9)+X(9) AcH?

Beginnen Sie hier

Figur 2.7:

K*(g) + e(g) + Cl(g)
A
-349 kJ mol*
K*(9) + CI(9) v
+418 kJ mol*
K(g) + CI(g)
A
+122 kJ mol? g
K(g) + ¥2Cl(9) _AEH !KCI!
A
+89 kJ molt
K(f) + ¥2Cl,(g)
— —
+437 kJ mol*
A 4
KCI(f)

Berechnung der Standard-Gitterenthalpie A,H? von

KCI.

Beispiel: Berechnung der Standard-Gitterenthalpie A,/ von NaCI(f) mit
Hilfe des Born-Haber Zyklus.

Na(f)— Na(g) A H? (Na)
1 (%]
5 Cl (g) > Cl(g) AyH" (CI)
Na(g) - Na*(g)+e (g) A,H?(Na)
e (g)+Cl(g) > Cl (g) A, H?(CI)
1%]
NaCI(f) = Na(f) +%cz2 (2) -AH® (NaCl)
NaCI(f) — Na*(g)+CIl (g) A H? (NaCl)
A H?(NaCl)= A H®(Na)+A,H®(CI)+A,H”(Na)+ A, H’ (Cl) - A,H” (NaCl)
A_H®(NaCl) = [121.68 + 107.3 + (495.8 + RT) - (348.7 + RT) - (-411.15)] k%ol — 787 k%ol

Tabelle 2.3: Einige Standard-Gitterenthalpien bei 25 °C in kJ/mol.

NaF 926
NaCl 787
KCI 717
MgO 3850
MgS 3406

Eine andere Anwendung des Satzes von Hess ist die Berechnung der Reakti-

onsenthalpie A,H? aus Standard-Bildungsenthalpien.
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Beispiel: Gesucht ist die Standard-Reaktionsenthalpie der Umsetzung:
Diese Reaktion kann in 3 Schritte zerlegt werden:

2HN;(f1) — 3Nx(g) + Hi(g) -2AH’(HN3(f1))
2NO(g) — Na(g) + Ox(g) -2AzH°(NO(9))

Hy(g) + Ox(g) — H>O,(fl) ApH’(H20,(fl))

2HN;(f)+2NO(g) — 4N,(g) + Ho04(fl) AgH’

A H? = -2A,H? (HN3 (1) - 28,7 (NO(g)) + A ,H? (H,0,( /1))
ARHQ | kJmol™ =—-2-264-2-90.25+ (-187.78) = —896.28
Diese Art von Uberlegungen wird in der Chemie sehr oft verwendet. Mit Hil-

fe der Stochiometriekoeffizienten v des i-ten Reaktionsteilnehmers kdnnen
wir die Massenerhaltung und die Energieerhaltung sehr elegant ausdriicken.

2.6.4 Massenerhaltung und Atomsortenerhaltung in chemischen Reaktionen

In chemischen Reaktionen gelten, im Gegensatz zu Kernreaktionen (Fusion,
Fission), die Massenerhaltung und die Atomsortenerhaltung streng.

1. Massenerhaltung bei einer chemischen Reaktion mit N Reaktionsteil-
nehmern der Molmassen M;:

N

> vM, =0 (2.13)
=1
Beispiel:

A+2B—>3C+D
-M ,-2M ,+3M . +M, =0

2. Energieerhaltung:

N
AH? =Y vA H? (i) (2.14)

i=1l

2.7 Die Warmekapazitat von Substanzen

Wenn die Temperatur eines Stoffes steigt, so nimmt auch seine Innere Ener-
gie zu. Wir wissen aus Erfahrung, dass es Stoffe gibt, bei denen bereits ge-
ringe Energiezufuhr zu grosser Temperaturerhohung fihrt, wahrend bei an-
dern fir dieselbe Temperaturerhohung mehr Energie bendtigt wird. Ebenso
wissen wir aus der Erfahrung, dass die fir eine bestimmte Temperaturerho-
hung bendtigte Energiemenge nicht bei jeder Temperatur dieselbe ist. Um
diesen Sachverhalt exakt zu formulieren wird der Begriff der Warmekapazi-
tat C einer Substanz oder eines Systems eingefiihrt. Wir unterscheiden zwi-
schen der Wérmekapazitat Cy bei konstantem Volumen und der Wérmekapa-
zitat C, bei konstantem Druck.

Warmekapazitat bei konstantem Volumen Cy

Unter der Voraussetzung ¥ = konstant und dw, = 0 gilt: dU = dqy.
Wir definieren: dqy .= CydT (2.15)
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und nennen Cy Warmekapazitéat bei konstantem Volumen. Damit gilt:

dU = CdT (2.16a)
oder Cy =dU/dT (2.16b)
Gleichung (2.16b) drickt aus, dass die isochore Warmekapazitét gleich der
Anderung der Innern Energie ist, wenn die Temperatur bei festgehaltenem
Volumen um dT andert. Das kommt bei der Schreibweise (2.16b) aber zu
wenig deutlich zum Ausdruck. Deshalb schreiben wir:

oU
C, = (EJV (2.16¢)

Dabei haben wir - wie in (2.8) - den Begriff der partiellen Ableitung verwen-
det. Werden eine oder mehrere Variablen wihrend der Anderung einer ande-
ren Variablen konstant gehalten, so nennt man die Ableitung partielle Ablei-
tung und verwendet an Stelle von d das Symbol 6. Die Variablen, die kon-
stant gehalten werden, sind als Index angegeben.

Warmekapazitat bei konstantem Druck C,

Das System sei immer unter konstantem Druck und kdnne sich ausdehnen
oder zusammenziehen, wenn Wé&rme zu oder abgefihrt wird.

Es gelte also: p = konstant und dw, = 0.

Unter dieser Voraussetzung gilt fir die Anderung der Enthalpie:

dH = dq,

Wir definieren: dg, .= C,dT

und nennen C, Warmekapazitat bei konstantem Druck. Damit gilt:
dH = C,dT oder C,=dH/dT

Diese Gleichung driickt aus, dass die isobare Warmekapazitit gleich der An-
derung der Enthalpie ist, wenn die Temperatur bei festgehaltenem Druck um
dT andert. Wiederum kommt dies zu wenig deutlich zum Ausdruck. Deshalb
schreiben wir analog wie in (2.16c):

_(oH
o _(W jp (2.17)

Vergleich zwischen Cy und C,
_(9H\ _ (9U\ _ (d+pV)\ _ (U
Cp—Cv = (OT)p (aT)V - ( T )p (aT)V
ou a(pV) ou

== (37), + (), )

p v \or/, or J, \aT/y
Bei einem idealen Gas héngt U nur von 7'und » ab. Somit gilt:
o) 5] e () (55

or), \aor), or ), or ),
Einsetzen dieser beiden Beziehungen liefert:

C,=C, +nR (2.18)

Fur molare Warmekapazitaten, die wir mit dem Index m kennzeichnen, gilt
entsprechend:
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Cp,m = CV,m + ‘R (219)

Molare Wéarmekapazitaten sind unabhangig von der Substanzmenge und des-
halb intensive Grdssen. Bei der Erwarmung einer Substanz bei konstantem
Druck wird Volumenarbeit geleistet. Es wird deshalb mehr Warme benétigt,
um eine bestimmte Temperaturdnderung hervorzurufen, als bei konstantem
Volumen.

Tabelle 2.4: Einige molare Warmekapazitéten in JK *mol™ bei 25 °C, 1 bar.

Cym Cpm Com-Cym
Ar 12.480 20.790 8.310
CO, 28.460 37.110 8.650
He 12.480 20.790 8.310
N2 20.740 29.120 8.380

Weil bei Gasen die molare Warmekapazitét in der Grossenordnung von R =
8.31451 JK ™ mol™ liegt, ist die Unterscheidung zwischen C,,, und Cy,,, wich-
tig. Die Warmekapazitét Cy von idealen einatomigen Gasen besteht nur in de-
ren Mdglichkeit Translationsenergie aufzunehmen oder abzugeben. Sie be-
tragt deshalb 3/2 R.

Abgesehen von einatomigen Gasen sind Wéarmekapazitaten temperaturab-
hangig. Diese Temperaturabhéngigkeit kann fir viele Zwecke mit Hilfe der
empirischen Gleichung (2.20) geschrieben werden. Die Konstanten «, 5 und ¢
sind fur viele Substanzen tabelliert.

Cp:a+bT+c% (2.20)

4,22 —

421} pazitét von flussigem Wasser
- als Funktion der Temperatur
42} bei 0.1 MPa. Die rote Linie
s i beschreibt die experimentellen

1 1
Co/kkg' K

F S
1 o
| |

Figur 2.8: Isobare Warmeka-

Werte. Die blaue Linie ent-
spricht dem Verlauf, der flr
einfache Flussigkeiten erwarte

wird. (R. Ludwig, D. Paschek, Was-
ser, Anomalien und Rditsel, Chemie

P10 1;] U N W U G S — — in unserer Zeit, 2005, 39, 164 — 175)

260 280 300 320 340
T/K

2.8 Temperaturabhangigkeit der Enthalpie

Weil C, von der Temperatur abhéngt, sind auch Enthalpiednderungen tempe-
raturabhangig. Aus dH = C,dT

folgt, dass wenn ein Stoff isobar von der Temperatur 7; auf 7, erwarmt wird,
so &ndert seine Enthalpie von H(T;) nach H(T)).

H(T,+dT) = H(T,)+ C,dT

7,
H(T)=H(T)+ [ C,dT
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Diese Gleichung konnen wir auf jeden an einer Reaktion beteiligten Stoff
anwenden. Beispiel:
A+2B—>3C+D

ARHQ (1) = ZVJABH® (7.,J)

AH ()=, [ABHQ’ h.N+[°C,, (J)dT}

T,
A (L) =3 v, A (T, D)+ 3, [ C, , ()dT
Dieses Ergebnis wird als Kirchhoffschen Gesetz bezeichnet, das wir auch
wie folgt schreiben kénnen:

7,
AHE(T) = A HP(T)+ [ A, C,dT

Dabei haben wir die folgende Abkiirzung verwendet: A,C, = ZJ v,C,,.(J)

AgC ist die Differenz zwischen den molaren Warmekapazitaten der Produkte
und den Reaktanden, jeweils multipliziert mit den entsprechenden
Stochiometriekoeffizienten.

Beispiel zum Umgang mit der Temperaturabhéngigkeit von AH:

Temperaturabhangigkeit der Reaktionsenthalpie Satz von Kirchhoff
|

- (Z:'jpl aH (T2) - aH (T) = LTZ Cpm dT

aH (T1) = 3 (ki (T g ()= {VJ[AH (T1.9) + J Cp, O ]
AH (Tz) =aH (Tl) + J 2 |:Z (VJ.cpmJ):| aT

I N

Die Temperaturabhéngigkeit der Warmekapazitat wird in der Regel als Reihenentwicklung
dargestellt, mit den empirischen Koeffizienten g, by und c;.

Co, .
=a+byT+c)T
3K Lmort
To 1
Einsetzen in aH (TZ,J) = aH (Tl’J) +J AC o
T1
T2 [ ]
liefert: aH (T2.9) = aH (T1.9) +JT1 (aJ + by + cyr*z) de

Evaluate Symbolically:

|
2:ayTo2 —2:C3+ by To°S  2:apT1% - 2.¢)+ by Ty°
2.T, N 2.T,

aH (T2.0) = aH (T1,9) +

Umformen und fiir die numerische Auswertung geeignet schreiben:
ho= aH (Ty)

AH (ho,Tz,Tl,a,b,C) = h0+ (T2 = T1)~a+ (Tzz —le)'E aF (i = ijc
2 T, T,
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a, b, ¢ Zahlenwerte fur C(s,gr), CO ,(g)und N»(Q) J=0.2
k:=0.2

ak b k C k

16.86 4.77 -8.54
3 T, =200

abc:=| 44.22 8.79 -8.62 |-10

T, =200,205.. 600
28.58 3.77 -0.5

ag ==abck o bk:= abckjl-lo_3 Ck = abck’2-105
Willkurliche Wahl von AH(T,) = 0 fir die drei Beispiele: hg:= 0

At T, AH (ho,Tzlezak»bk»Ck)

Abhangigkeit vonAH/kJ mol-1 von der Temperatur T/K

207
CO,(9)
15t
g
2 _-+=" N(g)
@ 107
=3 Lol PR -
c _f’
i -
C(f,ar)
200 300 400 500 600

Temperatur [K]

Figur 2.9: Temperaturabhéngigkeit der Reaktionsenthalpie.

Tabelle 2.5: Mittlere Bindungsenthalpien B(4-B) in ki mol™.

H C N )
H 436
C 412 348
612
838
N 388 305 163
613 409
944
O 463 360 157 146
497
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2.9 Ubungsaufgaben
2.1 Ein Motor leiste 15 kJ/s mechanische Arbeit an der Umgebung und gebe pro
Sekunde 2 kJ als Warme an sie ab. Um wie viel dndert die Energie des Systems "Motor
+ Energieversorgung" pro Sekunde?
2.2 Berechnen Sie die Arbeit, die am System (=Rakete) geleistet werden muss, um eine
Rakete der (konstanten) Masse 10° kg von der Erdoberflache soweit abzuheben, dass
die Erdanziehung vernachlassigt werden kann.
2.3 Berechnen Sie die Arbeit, die unter isothermen Bedingungen (7 = 25 °C) geleistet
wird, wenn 50 g Fe mit Salzsdure umgesetzt werden: a) in einem geschlossenen Gefass
bei konstantem VVolumen, b) in einem offenen Gefass.
2.4 Die Anderung der Inneren Energie bei der Umwandlung von 1 mol CaCO;, Calzit
nach CaCO;, Aragonit betragt 0.21 kJ. Berechnen Sie AH bei 1 bar. p(Calzit)=2.71
glem®, p(Aragonit)=2.93 g/cm®.
Calzit und Aragonit sind zwei verschiedene Phasen des CaCO:.
2.5 Die Standard-Bildungsenthalpie von 1 mol NH;(g) aus H(g) und N,(g) betragt
-46.1 kJ/mol. Wie gross ist die Anderung der Inneren Energie bei 298 K?
2.6 Wasser wird bei 1 bar zum Sieden gebracht. Die Siedetemperatur betragt 373.15 K.
Wird ein elektrischer Strom von 0.5 A bei 12 V wahrend 300 s durch einen in
thermischem Kontakt stehenden Widerstand geleitet, so findet man, dass 0.798 g
Wasser verdampfen. Wie gross ist die entsprechende Anderung der molaren Enthalpie
AH,, und die Anderung der molaren Inneren Energie AU,, beim Siedepunkt?
2.7 Wie gross ist die Standard-Reaktionsenthalpie der Reaktion
C(f, Graphit) + 2H>(g) + 1/205(g) — CH;0H(fl)
Verwenden Sie flr die Abschdtzung mittlere Bindungs- und Atomisierungsenthalpien
in Tabelle 2.5. Vergleichen Sie Ihr Resultat mit tabellierten Werten.
2.8 Die Standard-Reaktionsenthalpie fur die Hydrierung von Propen betrégt_
-124 kJ/mol: CH,=CH-CHjs(g) + Hx(g) — CH3;CH>CH3(g)
Die Standard-Enthalpie fur die Verbrennung von Propan betragt -2220 kJ/mol.
CHjCHgCH3(g) + 502(g) ﬁ‘j’COz(g) + 4H200(l)
Wie gross ist die Standard-Reaktionsenthalpie fur die Verbrennung von Propen?
2.9 Berechnen Sie die Standard-Gitterenthalpie AcH von KCI(f) und von MgO(/) bei
298 K mit Hilfe des Born-Haber Zyklus.
2.10 Druicken Sie die Standard-Reaktionsenthalpie von
2HN;(f) + 2NO(g) — H>O5(f)+4N:(g)
in Standard-Bildungsenthalpien der Komponenten aus.

nRT a

V-_nb (V/n)?
Berechnen Sie die partiellen Ableitungen von p nach ¥ und von p nach T.

2.12 Die Standard-Bildungsenthalpie von Wasser(g) betragt bei 25 °C -241.82 ki/mol.
Wie gross ist AzH9(H,0(g)) bei 100 °C.

Annahme: C,(J) sei in diesem Bereich unabhéangig von der Temperatur.

C,(H:0(g)) = 33.58 JK'mol™

C,(Hx(g)) =28.84JK 'mol™

Cp(Ox(g) =29.37 IK'mol™

2.13 Erstellen Sie eine Tabelle, in der Sie die Ihnen bekannten Beispiele fir AgjemH”
und A,,,WSH@ (incl. Vorgang und Name) zusammentragen.

2.11 Die van-der-Waals Gleichung lautet: p=
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3. Der Erste Hauptsatz der Thermodynamik

Eigenschaften, die nicht davon abhingen wie das System prépariert worden
ist, heissen Zustandsfunktionen. Eigenschaften, die mit der Art zusammen-
héngen wie das System prapariert worden ist, heissen Wegfunktionen.

3.1 Partielle Ableitungen

Definition 1: Die partiellen Ableitungen einer von N reellen Variablen
X1,...,Xn abhdngigen Funktion F=F(Xy,Xz,...,Xn) sind definiert als

F(X,,...,%+h,...x
(g_Fj — hm ( 199N b N )’ i=1,2,...,N (3_1)
% X 5ees X1 s Xig1 50005 XN h—0 h

Die partielle Ableitung auf der linken Seite dieser Gleichung ist nur dann de-
finiert, wenn der entsprechende Grenzwert auf der rechten Seite fiir beliebige
gegen Null konvergierende Folgen des Parameters h existiert und von der
speziell gewidhlten Folge unabhéngig ist.

Definition 2: Das totale (oder auch exakte) Differential dF einer von N Va-
riablen abhidngigen Funktion F ist definiert als

N oF
dF = Z(&j dx. (3.2)

.....

Das totale Differential dF ist nur dann sinnvoll definiert, wenn alle particllen

Ableitungen Z—F existieren und stetig sind.
X

Definition 3: Ein Ausdruck der Form

OF =0, (X5 X )AX +, o0, Gy (X5 o0, Xy )Xy (3.3)
heisst Differential oder Differentialform. Dabei sind fiir gs,...,gn beliebige
(reellwertige) stetige Funktionen in N Variablen zugelassen.

Definition 4: Ein Differential of heisst totales Differential dF, falls eine
Funktion F derart exisitiert, dass of und das totale Differential der Funktion F
iibereinstimmen. Es muss also eine Funktion F derart existieren, so dass gilt:

oF oF
- =0 eeer| —— = 34
(axl Jx XN o ,(aXN jx] XN . ( )

andernfalls heisst of unexaktes Differential.

Satz von Schwarz:

Wir betrachten ein Differential in zwei Variablen X und y:

6t =g(x,y)dx+h(x,y)dy

Die Funktionen g und h sollen stetige partielle Ableitungen besitzen. Unter
diesen Umstédnden ist of genau dann ein totales Differential, wenn gilt:

3-8 09
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Beispiel: Partielle Ableitungen
RT

=p(T.V)=—
p=p(T.V) v

(2) -2 mi (2]
oT ),V o)V

Beispiel: Das totale Differential von p = p(T,V) mitp = % lautet:

dp:(a—pj dT +(a_pj av =21 - Rl gy (3.6)
o ), v LYV Y

Aufgabe: Welche der folgenden Ausdriicke sind totale Differentiale?
(a) dz = x2dx + y?dy; (b) dz = xPydx + xy?dy; (c) dz = xy?dx + x?ydy
Losung: ...

Die Anderung der Inneren Energie U eines Systems setzt sich zusammen aus
der dem System zugefiihrten Wéarme og und der Arbeit ow, die an dem Sys-
tem geleistet wird:

dU = 6q + 6w 3.7
Das Differential dU ist total, wiahrend die Differentiale &g und Sw unexakt
sind. In einem zyklischen Prozess kann zum Beispiel Arbeit zugefiihrt und
Wirme entzogen werden, wéahrend die Innere Energie konstant bleibt.

Beispiel: Wir betrachten ein mol eines idealen Gases in einem Kolben. Der
Innendruck des Kolbens werde mit p bezeichnet, der Aussendruck mit Pex:.

V=VpT) ="
Fiir das totale Differential dV gilt:

dv = (g—‘;)T dp + (Z—Z)p dT = —E—de + ng (3.8)

Die Arbeit, die das Gas an der Umgebung leistet, ist: SW=-pexdV.
Durch Einsetzen von dV aus Gleichung (3.8) finden wir:

RT R
W = (Pext F)po + (—Dext ;)pdT

Im allgemeinen Fall ergibt die Uberpriifung des Schwarz*schen Kriteriums

PextT
R <"’< v >> _ R (en) , p (2crein) (3.9)
p p T

aT p? oT op

dass ow kein totales Differential ist. Die Wahl von pey hdngt vom betrachte-
ten Prozess ab. Falls der externe Druck, gegen den die Arbeit geleistet wird,
weder von der Temperatur noch vom Druck abhingt, so kann pey in (3.9)
vorgeklammert werden. In diesem Fall wird dw ein totales Differential.
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3.2 Zustandsfunktionen, exakte und unexakte Differentiale

\ Ausgangszustand \ \ Endzustand

f
Us
Tt

Vi

Y

Alle vier der in Figur 3.1 skizzierten Wege fithren von i nach f.
Sie unterscheiden sich in 4q und 4w, jedoch nicht in AU, AT und AV.

U,T und V sind Zustandsfunktionen. g und w sind Wegfunktionen.

A
U

Figur 3.1: Eigenschaften von Zu-
stands- und von Wegfunktionen.

Die formelmissige Beschreibung des in Figur 3.1 illustrierten Sachverhalts
lautet:
au ou

Up = Ui+, (W)T v und  Ug=Ui+ [ (5)1/ dT

AU = (U, —Uy) + Uy, — Up)
Daraus folgt:

AU = [, ("a’—g)T v+ [ (‘;—Z)V dT (3.10)

In einem geschlossenen System konstanter Zusammensetzung ist jede noch
so kleine Anderung der Inneren Energie direkt proportional zur jeweiligen
Anderung des Volumens, bzw. der Temperatur. Die Proportionalitiitsfakto-
ren, ausgedriickt als partielle Ableitungen, sind Materialkonstanten.

Wenn ein System entlang irgendeinem Weg von i nach f gelangt, so dndert U
von Uj nach Us. Die Gesamtidnderung von U ist gleich der Summe aller infini-
tesimalen Anderungen dU entlang dem Weg.

f
AU=fi du =Uy - U; (3.11)
Das ist die mathematische Formulierung der Aussage, dass AU nur vom Aus-
gangs- und vom Endzustand abhingt, nicht jedoch vom zuriickgelegten Weg.

Wir sagen, dU sei ein totales (bzw. ein exaktes) Differential.
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Wird ein System unter bestimmten Bedingungen aufgeheizt, so dass es von i
nach f gelangt, so ist die als Warme zugefiihrte Energie gleich der Summe der
Einzelbeitrdge an jedem Punkt.

f
q= fi,weg 5q (3.12)
Je nach Weg, auf dem das System von i nach f gelangt, ist die zu- oder abge-
fithrte Warmemenge q verschieden. & ist deshalb ein unexaktes Differen-
tial.

Dasselbe gilt fiir ow:
w= [l ow (3.13)
Zusammenfassung:
f=flxy@) z.B. U= U(T.V(p))
df = (Z_i)y dx + (Z—i)x dy Multiplikation mit d—lx fiir z konstant
Oy = (& Uy (%
5),= G, + (), 5, G.14)

Wir untersuchen die Funktion f, von der angenommen wird, dass sie konstant
sei, was heisst, dass df = 0 ist. Unter diesen Umsténden gilt:

0 = of dx + of d Diese Gleichung konnen wir wie
~ \ox y x day/ folgt umformen:
o (%) Es erweist sich als niitzlich, den
(5) = - (a_f)x Buchstaben f durch z zu ersetzen und
d 0x)y die Gleichung etwas umzuschreiben

Z

(Z_;)Z (Z_Z)x (g_i)y =-1 (3.15) | Hinweis: (z—;) = @

Wenn wir in dieser Gleichung unter falscher Deutung der Symbole fiir die
partiellen Ableitungen kiirzen wiirden, so erhielten wir nicht -1 sondern +1.
Aber in dieser Gleichung sind die partiellen Ableitungen mit den folgenden
Voraussetzungen:

OX .
— unter Voraussetzung, dass z konstant ist,

? unter Voraussetzung, dass X konstant ist
z

0z .
8_ unter Voraussetzung, dass y konstant ist.
X

Hinweis: Fiir eindeutige, stetige und differenzierbare Funktionen gilt:

5055
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3.3 Konsequenzen die sich daraus ergeben, dass dU ein exaktes Differential ist

Das betrachtete System sei geschlossen und von konstanter chemischer Zu-
sammensetzung. Die Innere Energie U ist dann lediglich eine Funktion von T
und V: U = U(T,V).

Wenn das Volumen bei konstanter Temperatur um dV von V nach V+dV én-
dert, so gilt:

auU;

Up = U; + (W)T dv (3.16)
Wenn die Temperatur bei konstantem Volumen um dT von T nach T+dT é&n-
dert, so gilt:

— U %)
Up = U; + (aT dr (3.17)
Wenn jetzt sowohl das Volumen und als auch die Temperatur um dV und dT
andern, so gilt:

= U+ (L) (2)
Uf_Ul+(aV AV + () ar (3.18)
Weil die Aderungen dV und dT infinitesimal klein sind, ist auch die Differenz
Us - U; entsprechend klein: dU= Us - U;, so dass wir Gleichung (3.18) wie

folgt schreiben konnen:

du = (ZTZ)T dv + (Z—;)V dT (3.19)

Die Interpretation dieser Gleichung ist, dass in einem geschlossenen System
konstanter Zusammensetzung jede infinitesimale Anderung der Inneren
Energie proportional zur infinitesimalen Anderung des Volumens und der
Temperatur ist.

Viele der unanschaulich aussehenden partiellen Ableitungen in der Thermo-
dynamik haben eine einfache physikalische Bedeutung.

Der Warmekapazitat (g—:) = Cy sind wir in (2.16c) begegnet; [Cy]=J/K.
4

Der Ausdruck (g—g) beschreibt die Anderung der Inneren Energie mit dem
T

Volumen des Systems und wird dementsprechend als Volumenkapazitat I
( [I£]=)/m?) bezeichnet:

n,; = (‘;—LV’)T (3.20)

Unter Verwendung der beiden Materialkonstanten Cy und ITr konnen wir die
mit einer Temperatur- und Volumenénderung verbundene Anderung der In-
neren Energie (3.19) wie folgt schreiben:

dU = C,dT + II;dV (3.21)
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Frage: Wie gross ist die Volumenkapazitét eines idealen Gases?

Antwort: Wir sind dem Ausdruck (Z_z) und damit der Volumenkapazitit be-
T

reits im Kapitel 2.4 begegnet. Von daher wissen wir auch, dass // eines idea-
len Gases gleich 0 ist. 7/ = 0 konnte auch als auch als Definitionsgleichung

eines idealen Gases gelten. Die Berechnung von (Z—g) eines van-der-Waals
T
Gases fiihrt zum Ergebnis: [Ty (van-der-Waals) = —.

Frage: Wie gross ist die Warmekapazitdt Cy eines idealen Gases?

Oder anders gefragt: "Wohin geht die Energie, wenn ein ideales Gas bei kon-
stant gehaltenem Volumen erwarmt wird?"

Antwort: ...

3.4 Das Experiment von Joule

Joule war der dritte Sohn eines Brauereibesitzers. Er
iibernahm und betrieb diese Brauerei zusammen mit
seinem Bruder. Ab 1834 studierte Joule bei John Dal-
ton Mathematik und Naturwissenschaften. 1837 rich-
tete er sich ein chemisches Labor ein, ...

1840 formulierte er das Joulesche Gesetz, nach dem
die Wérme proportional dem Produkt aus dem Quad-
rat der Stromstirke und dem Widerstand des Strom-
kreises ist. ...

Joule vermutete frith die Existenz einer Aquivalenz
von mechanischer Arbeit und Wérme (mechanisches
Wérmedquivalent). ...

Der Joule-Thomson-Effekt war ein Beweis fiir die
Annahme, dass zwischen den Gasmolekiilen schwache
Krifte wirksam sind. Anwendung fand der Satz bei
der Gasverfliissigung und in der Kéltetechnik...(W.P.)

James Joule dachte, er konne /4 durch Messen der Temperaturdnderung bei
der Expansion eines Gases gegen einen vernachldssigbaren Druck (Pext = 0)
bestimmen. Seine experimentelle Anordnung entsprach einem isolierten Sys-
tem, wie es in Figur 3.2 skizziert ist. Das heisst, dass AU des ganzen Systems
gleich 0 war. Daraus ergibt sich der folgende Zusammenhang:

AU = CyAT+7FkAV = 0, woraus folgt: CyAT = -THAV

Thermormeter Figur 3.2: Prinzip des Experiments
von Joule zur Bestimmung der Vo-
lumenkapazitit. Ein Gas, das sich in
einer Druckkammer (z.B. bei 22

«<isoliert bar) befindet, wird in eine grosse
v/ (P.A) evakuierte Kammer expandiert und
i die dabei auftretende Temperaturian-
‘ derung des gesamthaft isolierten
‘ ‘ Systems beobachtet.

High
pressure
gas

Vacuum
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Joule konnte in diesem Experiment keine Temperaturdnderung feststellen
(d.h. AT = 0). Weil die Volumenidnderung in seinem Experiment erheblich
war (das heisst 4V >> 0), folgt daraus, dass die Volumenkapazitit der von
ihm untersuchten Gase gleich null ist:

IF=0

Das Experiment von Joule war fiir ideale Gase ausreichend. Da jedoch der
Wirmeeffekt bei dieser Expansion auch fiir reale Gases klein ist, war sein
Experiment zu unempfindlich, um zwischen idealen und realen Gasen zu un-
terscheiden. Ein empfindlicheres Experiment wurde spéter gemeinsam von
thm und Thomson ausgedacht. Es fiihrte zur Entdeckung des Joule-Thomson-
Effekts.

3.4.1 Ausdehnungskoeffizient a

In der Regel diskutieren wir bei Systemen mit konstanter Zusammensetzung
die Abhéngigkeit der Inneren Energie von der Temperatur und vom Volu-
men:

U=U(TV)
Weil das Volumen eine Funktion des Drucks ist, konnen wir auch schreiben:
U =U(T.,V(p))

Von den vier Zustandsfunktionen U, T, V und p sind zwei voneinander ab-
hingig. Wir konnen uns zum Beispiel dafiir interessieren, wie die Innere
Energie mit der Temperatur dandert wenn der Druck konstant gehalten wird:

(a_U) =2
o/,

Um dieser Frage nachzugehen, dividieren wir Gleichung (3.19) durch dT, un-
ter der Bedingung, dass p konstant gehalten wird. Das Ergebnis lautet:

U\ _ (OU\ (OV U
(ﬁ)p = (), (ﬁ)p +(5r),
Durch Einsetzen der Materialkonstanten Cy und /% finden wir:
U v
(E)p =TI, (5)10 +Cy (3.22)
. . . av .
In dieser Gleichung tritt der neuer Term (ﬁ) auf, von dem wir uns fragen,
p
was seine Bedeutung ist?
Es handelt sich offensichtlich um die Anderung des Volumens mit der
Temperatur bei konstantem Druck. Es handelt sich also um einen Ausdeh-
nungskoeffizienten. Es ist zweckmissig, diese Grosse durch das Volumen

des untersuchten Objektes zu dividieren, um so auf das Einheitsvolumen zu
normieren. Der Ausdehnungskoeffizient ¢, wird deshalb wie folgt definiert:

1[0V
a =y (ﬁ)p (3.23)
Die Einheit von g ist 1/Temperatur und somit [ a,]=K'

Frage: Wie gross ist der Ausdehnungskoeffizient eines idealen Gases?

1(6 nRT) _1nR _ 1
v\or p p_Vp T

Einsetzen des Ausdehnungskoeffizienten ¢ in Gleichung (3.22) fiihrt zu:

Antwort: a, =
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U
(E)p = Mya,V + Cy (3.24)
Bitte beachten Sie, dass wir diese Gleichung fiir ein geschlossenes System

ohne Verdnderung der chemischen Zusammensetzung hergeleitet haben!

. . (OU\ . .
Frage: Wie gross ist (5) eines idealen Gases?
P

Antwort: ...

Bemerkung: Die Wirmekapazitit Cy eines einatomigen idealen Gases ist
3R/2.

Fragen: Konnen Sie sich vorstellen, woher der Faktor 3 stammt? Warum ist
es bei der Angabe Cy= 3R/2 notwendig zu spezifizieren, dass sie fiir einato-
mige ideale Gases gilt?

Antwort: ...

3.5 Die Kompressibilitiat und der Joule-Thomson Koeffizient

Wir haben bereits frither festgestellt, dass die Enthalpie H eines geschlosse-
nen Systems, in dem keine chemischen oder anderweitigen Verdnderungen
auftreten, eine Funktion der Temperatur und des Drucks ist:

H = H(T,p) und damit H = H(T,p(V)), woraus folgt:

OH OH

dH = (5)1) dT + (5)T dp (3.25)

OH o o . .

Den neuen Term (5) diskutieren wir spiter. Analog wie bei der Inneren
T

Energie konnen wir uns auch hier zum Beispiel dafiir interessieren, wie die

Enthalpie mit der Temperatur dndert wenn das Volumen konstant gehalten

wird:

(a_H) =2
oT 1%4

Die Antwort finden wir auf gleiche Art. Division von (3.25) durch dT bei
konstant gehaltenem Volumen liefert:

M _ o (M) (%
(a_T)V o Cp + (ap)T (aT)V (326)
Der neue Term (g—?)v in dieser Gleichung sieht etwas eigenartig aus.

3.5.1 Die Kompressibilitit &t und die Bedeutung des Terms (Z—i)
1%

Um die Bedeutung des neuen Terms zu erkennen, verwenden wir die mit
Gleichung (3.15) gegebene Mdglichkeit zu spielen und schreiben:

(5, (%)p (Z—Z)T =-1 (3.27a)

In dieser Gleichung féllt besonders (Z—Z) auf. Es handelt sich um ein Mass
T

fiir die Volumendnderung unter Einwirkung von Druck, bei festgehaltener
Temperatur. Wiederum normieren wir auf das Einheitsvolumen und erhalten
so die Definition fiir die Kompressibilitét &:

kr = et (6_V) , die Dimension von At ist 1/Druck, [kr] =bar”. (3.27b)
v ap T
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Das negative Vorzeichen garantiert, dass das Vorzeichen von At positiv wird,
wenn eine Druckzunahme eine Abnahme des Volumens zur Folge hat. Ein-
setzen des Ausdehnungskoeffizienten und der Kompressibilitét in (3.27a):

dp 1 _
(ﬁ)V@(—VkT =-1 (3.27¢)
Damit haben wir gefunden, dass der Term (Z—?)V gleich dem Verhéltnis von
 Matert o ()~
zwei Materialkonstanten ist: ( aT)V = (3.28)

Diesem Term kommt also keine neue Bedeutung zu.

Es lohnt sich noch, dieses Ergebnis in Gleichung (3.26) einzusetzen. Wir fin-
den:

&), =6+ (G), (329)

Was koénnen wir mit mit der Anderung der Enthalpie mit dem Druck, bei

0H
konstanter Temperatur, (%) , anfangen?
T

Aufgabe: Berechnen Sie die Kompressibilitit &t eines idealen Gases und dis-
kutieren Sie das Ergebnis.

Losung: ...
oH
3.5.2 Bedeutung des Terms (%)
T

Wiederum benutzen wir die Beziehung (3.15) und schreiben:
OH\ (9p\ (0T _ _

&), Gr)y ), =2

Umformen fiihrt zu:

&), =), &), =-G),% (.34

Es mutet schon fast als Zumutung an, dass schon wieder ein neuer und-
scheinbar sehr eigenartiger Term auftritt, nimlich die Anderung der Tempe-
ratur mit dnderndem Druck, bei festgehaltener Enthalpie (isenthalpisch)

(g—;) . Um zu verstehen, was die isenthalpische Anderung des Drucks mit
H

der Temperatur bedeute, denken wir uns ein Experiment aus, mit dessen Hil-
fe diese Anderung untersucht werden konnte. Dabei wollen wir von infinite-
simal kleinen Anderungen zu Anderungen wechseln, die dem Experiment
zuginglich sind. Wir schreiben deshalb:

A_T _ Tf_Ti
[ApH [pf—pi]H (3.35)

. g . A
Gesucht: Experiment fiir die Bestimmung von [é] !
H

Uberlegung dazu: Es ist klar, dass wir das Experiment mit einem Gas durch-
fiihren wollen. Wegen H = U+pV diirfen wir U, p und V in unserem Experi-
ment einzeln dndern. Wir miissen lediglich dafiir sorgen, dass die Bedingung
Ui+ini = Uf+prf (und damit H; = Hf) erfullt ist.
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Das Prinzip des Experiments, das sich Joule und Thomson ausgedacht haben,
ist in Figur 3.3 skizziert. Wichtig fiir das Verstidndnis dieses Experiments ist
zu beachten, dass das Gas das System ist.

Thermocouples

gf‘f ;r‘esswe Figur 3.3: Skizzp d@s Exper?ments von qule pnd
Thomson, das eine isenthalpische Expansion eines
Gases erlaubt, bei dem die dabei auftretende Tempe-

- raturdnderung gemessen wird.

_______

Ein Gas der konstanten Temperatur T; und dem
konstanten Druck p; wird in einem thermisch isolier-
ten Gefdss liber einer gasdurchlidssigen Membran auf
den kleineren Druck pr entspannt und die Tempera-
tur Tf des entspannten Gases gemessen. In diesem
Experiment wird das Gas mit seiner kleinen Warme-
kapazitit als sein eigenes Wirmebad benutzt. Es
PR wird keine Warme zu oder abgefiihrt. Die Expansi-

Forous
barrner

on ist also adiabatisch. Somit gilt fiir die Anderung
der Inneren Energie:

Gas at

high pressure (P A) AU=U;-Uj=w

Die Volumenarbeit W die das System an der Umgebung leistet ist:
w = -A(pV) = -(psVs -piVi)

Somit folgt: Us - Ui='(prf -ini) bzw. UsrtpiVi = Ui+piVi

Das heisst, dass das Experiment isenthalpisch ist.

Ideale Gase zeigen in diesem Experiment keinen Warmeeftekt. Thre Innere
Energie hingt nur von der Temperatur ab aber nicht vom Volumen, das sie
einnehmen.

Der bei der Entspannung von realen Gasen auftretende Wérmeeffekt
[i—IT)] kann erheblich sein. Ein einfaches und ungefahrliches Experiment, mit
H

dem dies nachgewiesen werden kann, ist die Entspannung von CO; aus einer
Druckflasche in eine kleine Baumwolltasche (CO; Patrone im Kisak-Bliser
wird kalt!).

Uy = (a—T) ; 4y heisst Joule-Thomson Koeffizient (3.36b)

Ln kann sowohl positive als auch negative Werte annehmen; [un] = K/bar.
Durch Einsetzen von g4 in (3.34) finden wir:

(g—’;)T = —uyC, (3.36b)

3.6 Der Joule-Thomson Effekt und das Linde-Verfahren

Der Joule-Thomson Koeffizient beschreibt die Anderung der Temperatur die
eine Anderung des Drucks bei konstant gehaltener Enthalpie begleitet. Joule
und Thomson hatten die Idee, das expandierende Gas mit seiner kleinen
Wirmekapazitit als dessen eigenes Warmebad zu benutzen. Sie liessen Gas

der Temperatur T; iiber eine Sperre von p; nach pr expandieren und notierten
Ts.

= A—T = —Tf_Ti =
Uy = [AP]H [pf—pz]H bzw. AT = uyAp (3.37)
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Die in Figur 3.3 skizzierte Expansion ist adiabatisch und isenthalpisch. Ob
die Expansion zu einer Erwdrmung oder zu einer Abkiihlung des Gases fiihrt
hingt davon ab, ob der Joule-Thomson Koeffizient positiv oder negativ ist.

Eine indirekte Methode zur Bestimmung von /iy besteht in der Ausnutzung

der Beziehung (3.36b). Dabei wird (ﬁ) gemessen. Das Prinzip der dabei
T

Ap

verwendeten Anordnung ist in Figur 3.4 skizziert.

. Heizung
porose oder Kiihlung
Wand q
Gasfluss pi T I/k/\//\l
> Pi T
AP=ps - Pi

Figur 3.4: Skizze eines modernen
Messverfahrens zur Bestimmung
von Joule-Thomson Koeffizienten
tn. Das Gas der Temperatur T
wird iiber einer Membran von pj
nach p; entspannt. Dem entspann-
ten Gas wird Wérme zu- oder ab-
gefiihrt, so dass seine Temperatur
gleich jener des einstromenden
Gases ist (isothermes Experiment).

Die zu bzw. abgefiihrte Warmemenge wird exakt registriert. Es gilt:

AH = AU + A(pV)

AU = q — A(pV)

AH =q (3.38)

Da nur Volumen-Arbeit geleistet wird, entspricht q = 4H, so dass gilt:

(), = (3), = - o

Alle reale Gase haben einen nicht verschwindenden Joule-Thomson Ko-
effizienten. Vorzeichen und Wert von g4 hidngen von der Art des Gases ab

und von den Bedingungen.

22 p

Fiir van-der-Waals Gase findet man: uy = RTC (3.40)
p

Das Vorzeichen des Joule-Thompson Koeffizienten hingt nicht nur von den
Eigenschaften des untersuchten Gases ab, sondern auch vom Druck und der
Temperatur desselben. Diese experimentelle Beobachtung ist in Figur 3.5
dargestellt.
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Isenthalpen

Temperatur T

Figur 3.5a: Illustration der Druck-
und Temperaturbereiche eines Gases
in denen der Joule-Thomson Koeffi-
zient uy (im Bild als g angegeben)
posive bzw. negative Werte aufweist.
Die beiden Bereiche sind durch eine
Linie abgetrennt auf welcher der
Joule-Thomson Koeffizient gleich
Null ist. Die Temperatur bei der dies
auftritt wird als Inversionstemperatur
bezeichnet.

Die Isenthalpen stellen den Tempera-
turverlauf dar, bei Druckverminde-
rung ohne Verdnderung der Enthal-

Druck p p1e.
(P.A)
600 u<0
(Erwdrmung) Figur 3.5b: Werte von s fiir Stick-
obere Inversions- stoff, Wasserstoff und Helium. Be-
T/k | Stickstoff temfj/eratur reiche mit positivem 4 wechseln
! entlang den eingezeichneten Kurven
400 in solche mit negativem . Die Kur-
p>0 ven markieren die jeweilige Inversi-
(Abkuhlung) onstemperatur.
200 ,
rd
untere
Inversions-
temperatur
Wassersto&
Helium
0
0 200 200
p/atm

(P.A.)

Ein positives Vorzeichen bedeutet, dass flir negatives Ap auch AT negativ
wird (AT = unAp). Das heisst, dass sich das Gas beim Ausdehnen abkiihlt.
Die technische Bedeutung von 4 liegt bei Kiltemaschinen und bei Gasverf-
liissigungsapparaturen. Im Linde-Verfahren, dessen Prinzip in Figur 3.6 skiz-
ziert ist, tritt Luft - die in einem z.B. mit Wasser gekiihlten Kompressor auf
etwa 200 bar verdichtet wurde - durch ein Ventil in einen Raum, in dem ein
niedrigerer Druck aufrechterhalten wird. Dabei kiihlt sich die Luft ab. Das
abgekiihlte Gas wird im Gegenstrom so geleitet, dass es das nachstromende
Gas vorkiihlt. Der Vorgang wird solange wiederholt, bis der Luft soviel
Wirme entzogen ist, dass sie kondensiert.
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f
— Figur 3.6: Vereinfachtes Schema
s der Linde-Apparatur zur Luftver-
o Cold fliissigung.
1= gas s
= - Frage: Unter welchen Bedingun-
Heat -1 gen kann eine solche Maschine
exchanger —] |— funktionieren?
= T Antwort:. ..
= L
== Frage: Haben Sie schon einmal
die Temperaturdnderung beim Be-
| — Liquid trieb einer Hand-Velopumpe beo-
bachtet? Was ist Thnen dabei auf-
Compressor gefallen?
Antwort: ...

Frage: Gibt es eine Moglichkeit, H, oder auch He mit Hilfe des Linde-
Verfahrens zu verfliissigen?

Antwort: ...

3.7 Beziehung zwischen Cy und C,

Wir haben bereits im Kapitel 2.7 die Warmekapazititen Cy und C, bespro-
chen. Um das spéter benotigte Werkzeug bereit zu haben, wollen wir die dort
angestellten Uberlegungen noch etwas weiter fiihren. Den Zusammenhang
zwischen Cy und C, fiir ideale Gase kennen wir bereits.

C,—Cy =nR bzw. Cprpy — Cyy = R (2.18),(2.19)
Um den Zusammenhang zwischen Cy und C, von beliebigen Substanzen zu
finden, erinnern wir uns an den auf Seite 2.22 angestellten Vergleich:

&= =(5),+(57), - (), G4

Den drei Termen rechts in (3.41) sind wir bereits frither begegnet (wo?):
ou ou

LA - ) o)\ _ . Uy _

(aT)p =MraV +Cy ( T )p =papV; (aT)V =Gy

Einsetzen dieser Beziehung in (3.41):

C, — Cy = a,(M, + p)V (3.42a)
Wir stellen fest, dass die Volumenkapazitit wie folgt ausgedriickt werden
kann:

My =T (‘;—i)v —p (3.42b)

Wenn wir flir (g—:)v den Ausdriick (3.28) verwenden,

My =T2—p (3.42¢)
kr

und das Ergebnis in (3.42a) einsetzen, finden wir den gesuchten allgemeinen
Zusammenhang zwischen Cy und Cp:

a2
Cp = Cy = 32TV (3.43)

PC I, HS 2015, g.c.




3.14

Aufgabe: Priifen Sie, ob diese die Gleichung fiir ideale Gase das richtige Er-
gebnis liefert. Hinweis, Sie miissen dazu zunichst die Werte ¢ und Ky fiir
1deale Gase kennen.

Losung: ...

3.8 Arbeit bei adiabatischer Expansion eines idealen Gases

Bei der Diskussion des 2. HS der Thermodynamik werden wir die adiabati-
sche Expansion eines idealen Gases bendtigen. Hier sollen die wichtigsten
Ergebnisse dazu bereitgestellt werden.

Bei einer adiabatischen Expansion ist dq = 0, so dass gilt:

dU = dw (3.44)
Da nur Volumenarbeit in Frage kommt, konnen wir (3.21) verwenden:

dU = CydT + l;dV (3.21)
Pext sei der externe Druck, gegen den das System Arbeit leistet:

AU = —pexcdV

Wir konnen uns auf einatomige ideale Gase beschrinken. Fiir diese gilt:
TH=0 und Cy = konstant. Das hat zur Folge, dass fiir dU auch gilt:
dU = CydT (3.45)
Die wihrend einer adiabatischen Expansion geleistete Arbeit eines idealen
Gases ist also gleich der Temperaturdifferenz des Gases zwischen dem Aus-
gangs- und dem Endzustand multipliziert mit der Warmekapazitét:

~PextdV = CydT bzw.w == [ prpdV = Cy [/ dT (3.46)

Wenn wir jetzt voraussetzen, dass der externe Druck konstant gehalten wird,
so kann pey vor das Integralzeichen gezogen werden und wir finden:

W= —Pere(Vs = Vi) = C(T; — T}) (3.47)

Falls das ideale Gas gegen einen externen Druck Arbeit leistet, so ist w < 0.
Daraus folgt (T¢-T;) < 0. Das Gas kiihlt sich also ab.

Fall 1: Irreversible adiabatische Expansion.

a) Wenn ein ideales Gas gegen pext = 0 expandiert, so leistet es keine
Arbeit. Damit wird dT = 0. Die Expansion ist somit adiabatisch und
isotherm.

b) Wenn ein ideales Gas gegen pey: = konstant expandiert, so gilt:

W = —Dexc AV ST _ pAV 3.48

w = CyAT Somit gilt: AT = e (3.48)

Aus AV > 0 folgt AT < 0 und damit T; > Ty. Das Gas kiihlt sich ab.
Fall 2: Reversible adiabatische Expansion.

Zu jedem Zeitpunkt gilt: Pext = Pint = P-

Aus CydT=-pdV und pV=nRT folgt:

ar av T¢dT
Cy— =-nR=— - C [ ==

VydV
Ty T nR |

Vi v

(3.49)
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Integration dieses Ausdrucks liefert: Cyin ? = —nRin ﬁ . Umformen:
Ay P Ay L} (3.50)
nR T Vg

Es ist iiblich, die Abkiirzung ¢ = Cy/(nR) zu verwenden und den Zusammen-
hang alnx=Inx" zu nutzen, so dass Gleichung (3.50) nach einer weiteren klei-
nen Umformung wie folgt geschrieben werden kann:

1

T Z Vi AT
(TT) =5 o T= (Vf> T, (3.51)
Damit kann die bei reversibler adiabatischer Expansion geleistete Arbeit
wie folgt ausgedriickt werden:

1
T vie
w=Cy(T; - T,) = G T, (T—f -1) =T, ((V—f) - 1) (3.52)
Darstellung dieser Ergebnisse im pV Diagramm:
1 c+1
Vi _Ti Ti _ (Y1 ¢ e Pi_ (Ve e
aus T und = ( i) finden wir b (Vi) (3.53)

C
c+1 _nr*l G +nR_ G
c & ¢ G
nR
Es ist zweckmaéssig den Quotienten Cy/Cy als y zu bezeichnen; yist grosser

als 1. Das fiihrt zu dem folgenden eleganten Ergebnis:

pV! =psV oder pV? = konstant (3.54)

Die Konstante ist gleich der Anfangsbedingung: iniy
Fiir ein ideales, einatomiges Gas gilt: y=5/3.

Vergleich: Isotherme: 1
pX=
Vv
Adiabate: o 1 v 1
p o< mit y

Aufgabe: Vergleichen Sie im p,V Diagramm Adiabat und Isotherme eines
idealen Gases.

Losung: ...

Tabelle 3.1: Koeffizienten der thermischen Ausdehnung ¢, und der Komp-
ressibilitat kt bei 20 °C.

o/ 107K kr/ 10 bar’
Wasser 2.1 45.9
Athanol 11.2 75.8
Kupfer 0.501 0.725
Diamant 0.030 0.185
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3.9 Ubungsaufgaben

3.0 Fir Gase und homogene Fliissigkeiten, die ausser einem konstanten
Druck keiner dusseren Belastung unterworfen sind, gibt es eine Zustandsglei-
chung der Form: f(p,V,T) = 0. Leiten Sie daraus die folgende Beziehung her:

2EE-

ov ). \at ) \ap ),

3.1 Untersuchen Sie, ob die folgenden Funktionen exakte Differentiale ha-
ben:

a) Z = X°y+3y?, b) z = xcos(xy) , ¢) z = t(t+e%)+25s, d) z = xy -y + In(x) +2
3.2 a) Geben Sie das Differential dz von z = x* + 2y? — 2xy + 2x — 4y + 8 an.
0%z _ 9%z

dydx  9xdy

c¢) Untersuchen Sie, welche der folgenden Beispiele exakte Differentiale sind:
cl) dz = (2x+y?)dx + (x*+2y)dy

c2) dz = (x*+2y)dx + (y*+2x)dy

c3) dz = xydx + xydy

c4) dz = (x*+y?)(xdx+ydy)

c5) dz = (x+y)dx + (x+y)dy

b) Priifen Sie ob dz ein totales Differential ist, so dass gilt:

3.3 Geben Sie (aa%) als zweite Ableitung von U an.
T

Zeigen Sie dann, dass (‘;LVV) fiir ideale Gase gleich Null ist.
T

3.4 Betrachten Sie V als Funktion von p und T und bestimmen Sie dV. Wie
lautet der Ausdruck fiir dInV, wenn man den isobaren Ausdehnungskoeffi-
zienten apund die isotherme Kompressibilitét ky einsetzt?

3.5 Priifen Sie, ob x*=y%sin(yz) die Gleichung (Z—x) (a_y)x (az)y = —1er-
zZ

y 0z ax
fiillt.
.. . . 0z 0z . _
3.6 Berechnen Sie die partiellen Ableitungen (a)y und (@)xfur z(x,y) =

0%z _ 0%z

3 2 2
Z Berechnen Sie auch <E> und <E> und priifen Sie, ob — = ——
1-y X dydx  0xdy

0x2 y dy?
erfullt ist.

3.7 a) Wie gross ist der isobare thermische Ausdehnungskoeffizient von Ne-
on bei 300 K? b) Wie gross ist die Volumeninderung, wenn 50 cm’ Neon
(300 K) um 5 K erwarmt werden?

3.8 Der Anfangszustand eines idealen Gases in einem Zylinder sei T,V;, der
Endzustand sei T, Vi. Eine Zustandsdnderung soll auf zwei Wegen erreicht
werden:

1) liber freie irreversible Expansion gegen den dusseren Druck 0,

2) iiber reversible, isotherme Expansion unter Zufiihrung der notwendigen
Wirmemenge. Bestimmen Sie W,  und AU fiir die beiden Prozesse.

3.9 Wie gross ist die Anderung der molaren Inneren Energie von Ammoniak,

wenn um 2 K aufgeheizt und um 100 cm® komprimiert wird? (/7 =840 J m’
*mol” bei 300 K, Cy=27.32 J K"'mol"!
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3.10 Berechnen Sie die Joule-Thomson Koeffizienten von N», O, und Ar bei
Raumtemperatur unter der Annahme, dass sich diese Gase annihernd als van-
der-Waals Gase verhalten.

3.11 a) Skizzieren Sie in einem pV Diagramm eine Isotherme und eine Adia-
bate. b) Ergénzen Sie die folgende Tabelle (fiir ideale Gase):

Art der Arbeit w q AU AT

Expansion gegen p=0
Isotherm

Adiabatisch

Expansion gegen
p=konst.
Isotherm

Adiabatisch

Reversible Expansion
oder Kompression
Isotherm

Adiabatisch

3.12 Wenn man eine Kiltemaschine konstruieren will, so muss man wissen,
welche Temperaturerniedrigung bei adiabatischer Expansion des Kiihlmittels
erreichbar ist. Fiir Freon sind das 1.2 K/bar. Welchen Druckunterschied
braucht man, um eine Temperaturerniedrigung von 5.0 K zu erreichen?

3.13 Erstellen Sie eine Tabelle mit allen Materialkonstanten, die in diesem
Kapitel eingefiihrt wurden.

3.14 A) Wie gross ist die Volumeninderung von 50 cm’ Wasser, wenn der
Druck bei 20 °C von 1 bar auf 1 kbar erh6ht wird.

B) Dasselbe fiir einen gleich grossen Kupferblock.

C) Wie gross ist die Volumendnderung (von Wasser und von Cu) wenn
gleichzeitig die Temperatur um 5 °C erhoht wird.
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4. Unordnung und die Fihigkeit Arbeit zu leisten

Wir untersuchen ein global isoliertes System, das in die Umgebung plus ein
darin enthaltenes System unterteilt ist. Die Umgebung sei im Vergleich zum
untersuchten System immer so gross, dass wir sie als Warmebad benutzen
konnen, dessen Temperatur nicht &dndert, wenn dem System etwas Wérme
entzogen oder zugeflihrt wird. Das untersuchte System plus die so definierte
Umgebung sei global isoliert.

UMGEBUNG

GLOBAL ISOLIERTES SYSTEM

4.1 Ordnung und spontane Prozesse

4.1.1 Ordnung

Ein System weist eine Ordnung auf, falls es zwischen seinen Entititen feste
Beziehungen gibt. Diese Beziechungen miissen nicht geometrischer Art sein.

Worter, die in alphabetischer Reihenfolge oder nach einem andern Kriterium
geordnet sind, stellen ein System grosserer Ordnung dar, als die gleiche An-
zahl zufdllig hintereinander gereihter Worter.

Versuch: Reihen Sie die in diesem Abschnitt verwendeten Worter mit Hilfe
eines Zufallsgenerators neu ein und versuchen Sie, der neuen Reihenfolge ei-
nen Sinn abzugewinnen. Dasselbe kdnnen Sie mit den Buchstaben tun.

Wir wollen uns hier vor allem um Ordnung kiimmern, die aufgrund geomet-
rischer Beziehungen zustande kommt. Figur 4.1 illustriert, was damit gemeint
ist. Links ist die detaillierte Anordnung von Wassermolekiilen in einem Eis-
kristall gezeichnet. In der Mitte sehen Sie eine Fotografie eines Eiskristalls
und rechts eine Skizze der Ordnung in fliissigem Wasser.

Figur4.1:
Ordnung, illustriert an-

hand von Wasser in
kristalliner und in flis-
siger Phase.

Y. Furukawa, Chemie in un-
serer Zeit (1997) 31, 58

Saverstoff
s Wasserstoff

PC 1, HS 2015, g.c.



4.2

Ein einfaches Beispiel, das sogar eine quantitative Aussage iliber den Ord-
nungsgrad erlaubt, ist in Figur 4.2 skizziert. Im Bild links sind alle 12 Pfeile
gleich ausgerichtet. Es gibt nur eine Moglichkeit, die Pfeile so auszurichten.
Rechts ist eine zufillige Ausrichtung gezeigt. Weil jeder Pfeil zwei Orientie-
rungen aufweisen kann, gibt es insgesamt 2'2 = 4096 solcher Anordnungen
(2N, wobei N gleich der Anzahl Pfeile ist). Wir fragen nach einem Ordnungs-
parameter, der der minimalen Unordnung (= maximale Ordnung) den Wert 0
zuordnet und der die zunehmende Unordnung mit einer zunehmend grosser
werdenden positiven Zahl kennzeichnet. Eine guter Ansatz, der auch mit ei-
ner Anzahl von Objekten die in der Gréssenordnung der Avogadroschen Zahl
liegen noch zurechtkommit, ist, von der Anzahl Mdéglichkeiten W die entspre-
chende Anordnung zu realisieren auszugehen und zu schreiben:

Unordnungsgrad(Zustand) « a - In(W) 4.1)

Figur 4.2: Ordnung anhand der Ausrichtung von 12 Pfeilen.

Anwendung von (4.1) auf die beiden Zustinde in Figur (4.2) liefert:
Unordnungsgrad(Zustand;j,s) < a-In(1) =0
Unordnungsgrad(Zustand,,.pes) % a - In(2V) = aNin(2)

Uberlegungen dieser Art kdnnen verallgemeinert werden. Sie sind Gegen-
stand der statistischen Thermodynamik. Ein wichtiges Ergebnis dieser Theo-
rie ist die Boltzmann-Planck Gleichung, die die Entropie S, die wir in diesem
Kapitel einfiihren, mit der Anzahl Mdéglichkeiten W des Systems den betrach-
teten Zustand zu realisieren verkniipft (ks ist die Boltzmann Konstante):

S = kzgln(W) (4.2)

4.1.2 Spontane Prozesse

Wir wissen aus unserer Erfahrung, dass es Vorginge gibt, die spontan ablau-
fen. Es gibt auch Prozesse die iberhaupt noch nie beobachtet worden sind.

Fiir das Auftreten eines spontanen Vorgangs besteht eine natiirliche
Neigung. Der Vorgang muss nicht durch eine dussere Einwirkung er-
zwungen werden.

Spontane Vorginge

e FEin Gas expandiert in das ganze zur Verfiigung stehende Volumen.

e Ein heisser Korper kiihlt sich auf die Temperatur der Umgebung ab.

¢ Eine chemische Reaktion lduft spontan in eine bestimmte Richtung.

e Ein Ziegelstein fillt vom Dach, falls er nicht durch irgendwelche Krifte
daran gehindert wird.

e Blitter fallen im Herbst von den Baumen.
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Nicht spontane Vorginge

* Es ist nie beobachtet worden, dass ein Ziegelstein unter Abkiihlung seiner
Umgebung spontan auf ein Dach gesprungen wire.

* Alle Versuche Boote (=System) zu konstruieren, die nichts anderes tun als
dem sie umgebenden Wasser (=Umgebung) Wirme zu entziehen um damit
den eigenen Motor anzutreiben, sind bisher fehlgeschlagen.

i Keiner der im Folgenden aufgezéhlten Prozesse lduft spontan ab; damit sie
ablaufen, muss Arbeit geleistet werden.

. Wir konnen ein Gas auf ein kleineres Volumen bringen.

. Wir konnen einen Ziegelstein auf das Dach heben.

. Wir kdnnen ein Objekt unter die Umgebungstemperatur abkiihlen.

. Wir konnen eine Reaktion zwingen, in die umgekehrte Richtung zu
laufen. Als Beispiel sei die Elektrolyse von Wasser erwéhnt.

. Neue Blitter auf Biumen werden gebildet.

Die folgenden chemischen Reaktionen laufen bei Raumtemperatur spontan
ab. Zwei davon sind exotherm, das System gibt Warme an die Umgebung ab,
und die Dritte ist endotherm, das System nimmt von der Umgebung Wérme
auf.

2Fe(f) +3/202(g) > Fe203(f) exotherm, spontan
CH4(g) +202(g) — CO(g) +2H20(fl) exotherm, spontan

Ba(OH)2x8H,0(f) + 2(NH+")(SCN")(f) — [Ba(SCN), + 10H,0 + 2NH;z](fl) endotherm, spontan
Frage: Was bestimmt die Richtung einer spontanen Anderung?
Es ist jedenfalls nicht die Gesamtenergie des global isolierten Systems!

Der erste Hauptsatz sagt aus, dass die Energie eines isolierten Systems
konstant ist.
. Wir konnen somit nicht sagen, dass jedes Ding seinem Zustand
kleinster Energie zustrebe, denn die Energie des Gesamtsystems ist ja kon-
stant.
. Ist es vielleicht die Energie des Systems, die einem Minimum zu-
strebt?
Zwei Argumente zeigen, dass das nicht der Fall ist.
1.) Ein ideales Gas expandiert spontan in ein grosseres Volumen, obwohl
seine Innere Energie dabei konstant bleibt.
2.) Wenn die Energie des Systems im Verlauf einer spontanen
Anderung abnimmt, so nimmt die Energie in der Umgebung spontan
um den gleichen Betrag zu. Andernfalls wiirde die im 1.HS der
Thermodynamik formulierte Energieerhaltung verletzt.

Bei einer spontanen Anderung irgendwo innerhalb des isolierten Sys-
tems bleibt dessen Energie konstant.

Frage: Konnte es sein, dass die Richtung der Anderung mit der Verteilung
der Energie zusammenhéngt?

Um die Fragen, was die Richtung einer spontanen Anderung bestimmt und
wie eine Grosse gefunden werden kann, die Information zu dieser Richtungs-
angabe enthilt, zu beantworten, wollen wir noch einige weitere Beobachtun-
gen aus der Chemie und Physik zusammentragen.
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4.2 Verteilung der Energie

Ball:

Die Rolle der Verteilung der Energie kann am
Ball (System), der auf dem Boden (Umgebung)
springt, studiert werden.

Bei jedem Aufschlag geht eine gewisse Menge
an mechanischer Energie verloren. In Messun-
gen wird eine entsprechende Erwérmung beo-
bachtet. (Bild: P.A.)

Der umgekehrte Vorgang ist nie beobachtet - »
worden. Richtung der spontanen Anderung

l*’ '?’ L &% ]

Es ist nie beobachtet worden, dass ein ruhig auf dem Boden liegender Ball —
unter spontaner Abkiihlung der Umgebung — plotzlich aufgesprungen wiére.
Ein solches Aufspringen wiirde die spontane Lokalisierung der Energie einer
Myriade von Schwingungen von Atomen (am Boden oder/und im Ball) in ei-
ne nach oben koordinierte (organisierte) Bewegung verlangen.

Damit haben wir einen Richtungsweiser fiir spontane Anderungen beobachtet.

Es scheint, dass spontane Anderungen in der Richtung verlaufen, die zu ei-
ner chaotischeren Verteilung der Energie eines isolierten Systems fiihrt.

Exotherme und endotherme Auflésung von Salzen.

Die Ordnung des rechts skizzierten NaCl Kristalls ist viel grosser, als
jene einer NaCl-Losung in Wasser. Dasselbe gilt fiir alle in Tabel-
le 4.1 zusammengetragenen Salze. Alle 19sen sich in Wasser spon-
tan (entsprechend ihrer Loslichkeit). Etwa die Hilfte davon unter
Abgabe von Wirme (exotherm, —|Aq|) an die Umgebung und die
andere Hilfte unter Aufnahme von Warme (endotherm, +|Aq|)
aus der Umgebung. Das gemeinsame Merkmal der Reaktion

Salz+H20— gel. Salz in H20 #Aq|

ist die Abnahme der Ordnung.

Tabelle 4.1 Enthalpies of solution, A Hg,y, at 25°C for very

dilute aqueous solutions, in kilojoules per mole*

Arndon
Cartion fluoride chloride bromide iodide hydroxide carbonate nitrate sulfate
lithium +49 - 370 —488 —-63.3 -236 -182 -27 —298
sodium +13 +3.8 =05 -5 -445 -267 +20.4 -24 (PA)
potassium -17.7 +17.2 +199 +20,3 =571 -309 +349 +238
ammonium -12 +143 +160 +13.7 - - +35.7 +6.6
silver -225 +65.5 +844 +1122 - +418 +2256 +17.8
maghesinm -126 - 1600 - 1856 -2132 +2.3 -253 -909 -91.2
caleium +115 -81.3 - 103.1 -119.7 =167 =131 -192 -18.0
aluminurm -27 - 329 - 368 -38s = = = - 350

* The value for silver iodide, for ezample, is the entry found where the row labeled
"silver” intersects the column labeled "iodide.” A positive value of A AGq indicates an
endothermic process,

Die Triebkraft fiir spontane Reaktionen hat offensichtlich etwas mit der Ab-
nahme des Ordnungszustandes zu tun. Dies wird durch das in Figur 4.3 ge-
zeigte Diagramm verdeutlicht. Es zeigt was passiert, wenn einer gegebenen
Menge eines Stoffs (z.B. Eis) kontinuierlich Warme zugefiihrt wird. Zunachst
nimmt die Temperatur des Feststoffs zu, ohne dass sonst viel passiert. Ist der
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Schmelzpunkt erreicht, so bleibt die Temperatur solange konstant bis der
Feststoff geschmolzen ist; bis er also seine Fernordnung vollig verloren hat.

Figur 4.3: Temperatur-
Wirme Diagramm von

Wasser. Die Ordnung
scheint etwas mit dem
Wiérmeinhalt des Systems
zu tun zu haben. Es
scheint, dass sie mit zu-
nehmendem Wirmeinhalt
abnimmt. (P.A.)

Temperature (C)

Vapor

Heat supplied

Gesucht!

Wir suchen nach einer Funktion, die in der Lage ist, diese Beobachtung in
allgemeiner Form zu erfassen. Es sollte sich um eine Zustandsfunktion han-
deln, also um eine Funktion, die wichtige Eigenschaften des Systems be-
schreibt, ohne dass wir wissen miissen, wie dieses in seinen Zustand gelangt
ist.

Bei der Besprechung der Expansion eines idealen Gases
von (V;,T) nach (V5,T) hatten wir folgendes festgestellt:

Freie Expansion (Pext= 0): w=0 ‘Zf u

Expansion gegen pex = konst: W = -Pexi(Vi-Vi) Pas
Reversible, isotherme Exp. (Pext = Pint): W = —nRTln% l )
In jedem Fall ist die Zustandsdnderung des idealen Z—\ i/

Gases dieselbe: Sie geht von (V;,T) nach (V1,T).
Da die Innere Energie eines Gases nur von der Temperatur
abhéngt, bleibt sie in allen drei Fillen konstant:
AU=w+q=0

.......

Umgebung

Somit gilt fiir die aus der Umgebung zugefiihrte Wérme:

Freie Exp. (Pext=0): w=20 g=0

Exp. gegen pext = konst: W = -pext(V-Vi) q = pext(Vs-Vi)
Rev., isoth. Exp. (Pext = Pint): Wyep, = —nRTln% Qrepy = nRTln%

i

Wir haben die mit dem reversiblen Vorgang verbundene Arbeit an der Um-
gebung und die Wiarmezufuhr aus der Umgebung mit dem Index “rev” verse-
hen. Der reversible Prozess ist durch maximale Arbeit an der Umgebung aus-
gezeichnet, welcher bei der Temperatur T die Wéarmemenge Qrev entzogen
wird. Die Wiarmemenge ist keine Zustandsfunktion. Wenn wir aber Qrev durch
T dividieren:

Irev — nRIn-L (4.3)

T Vi

so entsteht eine Zustandsfunktion, weil auf der rechten Seite nur das Volu-
men vorkommt, das eine Zustandsfunktion ist.
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Wir geben der neuen Zustandsfunktion den Namen Entropie S und schreiben
fiir die Differenz von S zwischen dem Ausgangszustand (Vi,T) und dem End-
zustand (V1,T), A4S = St - Si:

AS = qT (4.4)
AS = nRinZL (4.5)
V.

4

Die Entropiednderung des idealen Gases ist fiir alle drei Prozesse dieselbe:

Freie Exp. w=0 q=0 AS = ann&
v,

Exp. gegen W = -Pext(Vs-Vi) q = pext(Vi-Vi) Vr
Pext = konstant AS =nRin V.
L

Rev., isotherme Vs Ve Vs
Ex Wyey = —NRTIN= | Qe = nRTIN = AS = nRIn—=
P Vi Vi Vi

Figur 4.4 illustriert, wie wir die Entropiebilanz im System (ideales Gas) und
in der Umgebung, erstellen konnen:

Dem idealen Gas wird bei der reversiblen, isothermen Expansion die Wérme
Qrev bei der Temperatur T aus der Umgebung zugefiihrt. Der Umgebung wird
natiirlich dieselbe Warmemenge bei der Temperatur T entzogen:

System (1deales Gas): +Qrev ~Wrev ASsys = ‘IrTev
Umgebung: -(rev +Wrev ASUmg — _Q;ev
Bilanz: 0 0 0

Wir konnen also folgern, dass bei der reversiblen Expansion eines idealen
Gases die Entropie des global isolierten Systems konstant bleibt. Sie hat im

System um AS = anng zugenommen, in der Umgebung hat sie um den
l

gleichen Betrag abgenommen.

UMGEBUNG T'=T

SYSTEM T Figur 4.4: Schema das
zeigt, wie das System
Vi Ti,pi und die Umgebung bei

der Bilanz von Entropie-
anderungen berticksich-

7 ’—\/\/qf: tigt werden miissen.

v

Vi T pr T=Ti

Damit haben wir die Funktion S eingefiihrt, die Entropie genannt wird.

Es handelt sich nicht um die Herleitung des Begriffs Entropie, sondern um
eine Erkldrung, weshalb es Sinn macht, diese Funktion einzufiihren, und um
eine Skizze der Argumente die zeigen, auf welchem Weg man auf die Idee
kommen kann, eine neue Grosse in die Naturwissenschaft einzufiithren. Neue
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Begriffe miissen sich natiirlich bewéhren, sonst werden sie wieder fallen ge-
lassen. Nur wenig neu geschaffene Begriffe iiberstehen die kritische Ausei-
nandersetzung iiber eine lange Zeit. Zu den erfolgreichen Begriffen gehdren:

die Innere Energie U
die Enthalpie H
die Entropie S

Als nichstes werden wir untersuchen, was fiir Eigenschaften die Entropie hat
und insbesondere, welchen Nutzen sie fiir die Beschreibung von chemischen,
biochemischen und biologischen Systemen bringt.

Frage: Wie gross ist die Entropiednderung in der Umgebung bei freier Ex-
pansion eines idealen Gases von (Vi,T) nach (V1,T). Wie gross ist die Entro-
piednderung des Universums?

Antwort: ...

4.3 Die Entropie

Wegweiser fiir die Richtung spontaner Anderungen ist der 2. Hauptsatz der
Thermodynamik. Er wird mit Hilfe der Entropie S formuliert. Stot steht fiir
die gesamte Entropie aller Teile des isolierten Systems.

Der 2. Hauptsatz der Thermodynamik

Bei einer spontanen Anderung eines isolierten Systems nimmt die Entropie
des Systems zu.

AStot >0

Spontane Prozesse, wie etwa die freie Expansion eines Gases, sind irreversi-
bel. Sie werden von einer Zunahme der Entropie begleitet.

Diese Aussage kann als Definition von irreversiblen Prozessen dienen.
Irreversible Prozesse produzieren Entropie.

Reversible Prozesse hingegen sind feinabgestimmte Prozesse, bei denen das
System jederzeit mit seiner Umgebung im Gleichgewicht steht. In einem re-
versiblen Prozess ist jeder infinitesimale Schritt reversibel und l4uft ab, ohne
dass Energie chaotisch dispergiert wird. Ein reversibler Prozess lauft somit
ohne Entropiezunahme ab.

Reversible Prozesse erzeugen keine Entropie.

4.3.1 Thermodynamische Definition der Entropie

Wie bei U und H konzentriert sich die thermodynamische Definition der Ent-
ropie nicht auf den Absolut-Wert von S, weil dieser oft nur unzulénglich oder
gar nicht ermittelt werden kann.

Die Definition der Entropie beruht auf der Einsicht, dass eine Anderung
in der Verteilung der Energie mit der Wiarme verkniipft ist, die bei ei-
nem Prozess umgesetzt bzw. iibertragen wird.
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dS’ sei die Entropieinderung in der Umgebung.

Die Umgebung sei ein grosses Wiarmereservoir der Temperatur T,
Das System sei z.B. ein fallendes Gewicht. Wenn das Gewicht fillt,
so wird die Warmemenge dq’ zum Reservoir (=Umgebung) transpor-
tiert. Je mehr Warme zum Reservoir transferiert wird, desto zahlrei-
cher ist die darin angeregte thermische Bewegung und die damit ver-
bundene Verteilung der Energie iiber viele Freiheitsgrade.
Daraus folgt, dass dS’ proportional zu dq’ ist.
Die “Qualitét der Energie” wird vollstdndiger degradiert, wenn die
Wirme dqg’ in ein kaltes Reservoir transferiert wird.
Die einfachste Art, diesen Beobachtungen Rechnung zu tragen, ist zu schrei-
ben:

ds' =4 bzw. AS' =52
Tr Tr

(4.6)

Diese Definition gilt fiir die Anderung von S in der Umgebung deren Tempe-
ratur T’ konstant ist. Die Warmekapazitit der Umgebung ist so gross, dass T’
durch Zugabe oder Entnahme von dg’ bzw. Aq' nicht verdndert wird. Dies
kann experimentell z.B. durch Verwendung eines Phaseniibergangs - wie et-
wa dem Schmelzen von Eis bei konstanter Temperatur - realisiert werden.

¢ dS sei die Entropieiinderung im System.
Wir wollen jetzt die Definition der Entropieinderung in der Umge-
bung dazu verwenden, die Entropieiinderung des Systems zu be-
rechnen. Die Strategie besteht darin, die Umgebung zu verwenden,
um das System reversibel in seinen urspriinglichen Zustand zuriick-
zuversetzen. Dann untersuchen wir die Umgebung und bestimmen,
wieviel Entropie in dem Prozess umgesetzt worden ist. System und
Umgebung sollen sich im thermischen Gleichgewicht befinden: T=T".

UMGEBUNG T'=T
System im Zustand i Figur 4.5: Schema
fiir die Erstellung
T S(i) reversible der Entropiebilanz.
Riickfithrung
O )| -ds
- UOlrey
—
&)
System im Zustand f dS'=dgre, / T
T S(i)+ds

(1)  dS = Entropiednderung im System, wenn der Prozess von i nach f ab-
lauft (reversibel oder irreversibel).

(2) Reversible Riickfiihrung in den Ausgangszustand. Weil S eine Zu-
standsfunktion ist, &ndert die Entropie im System um -dS.

3) Die Wiérme, die dem System zur reversiblen Riickfiihrung entzogen
werden muss, ist -dQrev. Das heisst, dass der Umgebung dqrev zugefiihrt wird,

Aqrey
T

so dass ihre Entropie um dS' = zunimmt. 4.7)
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(2)+(3) Die Entropiedanderung des Gesamtsystems (= System+Umgebung)
wiéhrend der Riickfiihrung ist null, weil der Prozess reversibel ist.

Aus —dS+dS' = 0 folgt: dS = 2re (4.8)
T

Wird anstelle einer infinitesimal kleinen Warmemenge eine grossere Menge
umgesetzt, so miissen wir die einzelnen Beitrdge aufsummieren. Das heisst,

dass tliber dqrev/T integriert werden muss: AS = fl.f —qurev

Beispiel 1: Entropieéinderung bei isothermer, reversibler Expansion eines

idealen Gases.
f

f
dq 1 q
A5='[%=de%‘ev=%
L

i
Wegen @, = nRTln% finden wir:  AS = ann%
Aufgabe: Ein mol eines idealen Gases verdopple sein Volumen isotherm.
Um wieviel dndert die Entropie des Systems?
5 . = . Vi _ . = . J — L
Losung: AS = 1mol - Rin o= 1mol - RIn2 = 1mol 8.314Kmol In2 = 5.76K

3

Clausius, Rudolf Julius Emanuel
Physiker, Koszalin, Polen,1822;
Bonn 1888.

Mitbegriinder der mechanischen
Wirmetheorie; formulierte den 2.
Hauptsatz der Thermodynamik
und fiihrte den Begriff der Entro-
pie ein.

() Bibliographisches Institut & F. A Brockhaus AG, 2003

4.3.2 Entropie von irreversiblen Prozessen — Die Ungleichung von Clausius

¢ Das System stehe in thermischem und in mechanischem Kontakt mit
seiner Umgebung.

+ Das geschlossene System und seine Umgebung seien in thermischem
aber nicht notwendigerweise in mechanischem Gleichgewicht.

Jede Zustandsdnderung im System ist mit einer Anderung der Entropie dS
des Systems und mit einer Anderung dS’ der Entropie der Umgebung ver-
bunden.

Die Gesamtinderung der Entropie (System+Umgebung) wird im Allgemei-
nen grosser als 0 sein, weil der Prozess irreversibel sein kann: AStot > 0.
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UMGEBUNG Figur 4.6: Schema zur Unglei-
Thermisches Gleichgewicht: T=T' chung von Clausius.
dqj ds'= (-dg)/T’ dj + C;S; i 0 o
oder > —
T — Das Gleichheitszeichen gilt fiir
ST (geschlossen) reversible Prozesse. dq ist die
Wirme, die von der Umgebung
an das System geliefert wird.

Wegen dS' = —i—‘f und T=T’ gilt fur die Entropiednderung eines geschlos-

senen Systems, das in thermischem Gleichgewicht mit der Umgebung steht,
die Ungleichung von Clausius.

ds > d_;l bzw. AS > A?q Ungleichung von Clausius (4.10)
Fiir die Entropiednderung eines geschlossenen Systems, das im thermischen
Gleichgewicht mit der Umgebung ist, gilt die Ungleichung von Clausius.

Beispiel 1: Irreversible, adiabatische Expansion des Systems:

Wegen dg=0 gilt dS*=0.

Der 2. HS verlangt, dass die Summe dS+dS* grosser gleich Null ist:
dS+dS* >0

Weil der Prozess irreversibel ist folgt: dS > 0.

Beispiel 2: Irreversible, isotherme Expansion eines idealen Gases ins
Vakuum:

(%) =0 - dU=dg+dw=0 - dq= —aw
6VT

Bei freier Expansion ins Vakuum ist dw = 0 und damit auch dq = 0.
Der Prozess ist irreversibel, also gilt: dS > 0.

In beiden Beispielen hat sowohl die Entropie des Systems, als auch
jene des Systems + Umgebung zugenommen.

Aus dS > % bzw. AS > A?q folgt, dass Zufuhr einer gleichen Wiarmemen-

ge Aq bei tiefer Temperatur eine grossere Entropiezunahme zur Folge hat, als
dies bei hoherer Temperatur der Fall ist. Diese interessante Beobachtung
konnen wir anhand der folgenden Uberlegungen verstehen:

Bei hoher Temperatur sind die Molekiile eines Systems sehr wenig geordnet,
sowohl was ihren rdumlichen Aufenthalt als auch was die Besetzung mdogli-
cher Translations-, Rotations- und Schwingungszustiande betrifft. Die Zufuhr
einer kleinen zusétzlichen Energiemenge in Form von Wirme ruft nur eine
relativ geringe Vergrosserung der Unordnung hervor, so wie auch kaum je-
mand etwas davon merkt, wenn Sie auf einer belebten Strasse niesen. Im Ge-
gensatz dazu konnen die Molekiile bei tiefer Temperatur weitaus weniger
Energieniveaus besetzen. Bei T— 0 wird nur gerade der Zustand niedrigster
Energie besetzt. Wenn einem solchen System nur eine kleine Menge Wérme
zugefiihrt wird, so macht sich dies viel stirker bemerkbar, etwa so, wie wenn
Sie im stillen Lesesaal einer Bibliothek oder an einem Konzert wahrend eines
Pianissimo ploétzlich niesen.
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4.4 Entropieanderungen die spezifische Prozesse begleiten

Entropiednderungen bei Phasenumwandlung bei der Umwandlungstempe-
ratur.

Tabelle 4.2: Zahlenbeispiele fiir AS in JK-'mol™! bei 1 bar; Schmelzen (Sm)
Verdampfen (V), Sieden (Sd).

Stoff AsmS (Tsm /K) AS  (Tsa /K)
Ar 142 (83.8) 745 (87.3)
CeHe 38 (279) 87.2 (353)
H.0 22 (273.15) 109 (373.15)
He 6  (3.5) 199 (4.22)

Bei der Umwandlungstemperatur Ttrans ist die Temperaturen der Umgebung
und des Systems gleich: T=T’. Bei konstantem Druck ist die dem System zu-
oder abgefiihrte Wiarmemenge gleich der Enthalpiednderung: AH=qp (vgl.
Abschnitt 2.6). Damit konnen wir fiir die Entropiednderung des Systems bei

Phasenumwandlung schreiben: Az,.q,sS = A;m—m‘H (4.11)
trans

q
> UMGEBUNG
(geschlossenes) SYSTEM T / T=T=T:

Phasenumwandlung bei Tt
A — B

Figur 4.6: Wérmeaustausch bei einem Phaseniibergang. Bei isothermem und isoba-
rem Warmetransport ist Jrev=AHrev. Falls der Phaseniibergang exotherm ist (ArransH
<0, wie etwa beim Gefrieren von Wasser), wird ArransS negativ.

Trouton’sche Regel: Die molare Verdampfungsentropie AvS von Molekiilen betragt
etwa 85 JK 'mol™.

Tabelle 4.3: Molare Verdampfungsentropien.

Stoff AvH/kJmol! Tsa/°C AvS/JK 'mol!

Benzol 30.8 80.1 87.2

CCl4 30.0 76.1 85.9

c-Hexan 30.1 80.7 85.1

CHa4 8.18 -161.5 73.2

H20 40.7 100.0 109.1
Entropiednderung, wenn ein System aufgeheizt wird.

fd rev fd rev

AS = . "T - S(Ty) = S(T) + qT (4.12)
p =konstant: dq,e, = CpdT S(Tr) = S(T,) + ifg (4.13)
V=konstant: dq,e, = C,dT  S(Ty) = S(T) + J] 245 (4.14)
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4.5 Der 3. Hauptsatz der Thermodynamik

Beim absoluten Nullpunkt ist jede Form von thermischer Bewegung geldscht.
Diese Aussage stimmt mit dem Theorem von Nernst iiberein.

Die Entropiednderung einer Umwandlung verschwindet fiir 0 K.
AS -0 fir T—->0K

Das Theorem von Nernst wird als 3. Hauptsatz der Thermodynamik wie folgt
formuliert:

Der 3. Hauptsatz der Thermodynamik

Wird die Entropie jedes Elements in seinem stabilen Zustand bei 0 K gleich
Null gewihlt, so weist jede Substanz eine positive Entropie auf, die bei 0 K
gleich Null werden kann und die fiir alle ideal geordneten kristallinen Sub-
stanzen gleich Null wird.

Fiir ideal geordnete Systeme setzen wir S(0) = 0 JK 'mol™! bei T = 0 K. Dar-
aus ergeben sich Absolutwerte von Sbei T =298.15 K.

Tabelle 4.4: Molare Standard-Entropien S2 /JK 'mol™! bei 298 K

C(f,Graphit) 5.7 C(f,Diamant) 2.4
Ag(f) 42.55 Cu(f) 33.15
H20(fl) 69.9 H20(g) 188.825
Ar(9) 154.843 CHa(g) 186.3

4.5.1 Messen von Entropien

Die Entropie eines Systems bei der Temperatur T kann zu der Entropie bei T
= (0 K iiber die Bestimmung von Cp(T) in Bezug gebracht werden.

ArransH

Bei jedem Phaseniibergang muss unter isobaren Bedingungen ~ . zuge-
Trans
zahlt werden.
Beispiel: fest — fliissig — gasformig
AsmH AvH
Tsm Tsa
S(T) = 5(0) + fy 2L qr 4 Zamtt . Tsa D gy 2y (7 @) gy (4.15)

Alle Grossen ausser S(O) konnen kalorlmetrlsch bestlmmt werden. Bei
T— 0 K wird es allerdings sehr schwierig, Warmekapazititen zu messen.
Man verwendet deshalb die Debye-Extrapolation:

Cp =fir -0 aT? (4.16)
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(a)

Melt

/ Boil
»

D

Liquid

Gas

T T (pA)

Figur 4.7: Das Diagramm (a) zeigt, wie Cp/T mit der Temperatur dndert und
es illustriert die Debye-Extrapolation. Im Diagramm (b) wird die Zunahme
der Entropie mit der Temperatur gezeigt. Bei Phasendnderungen dndert die
Entropie bei konstanter Temperatur jeweils sprungartig.

Vergleichen Sie diese beiden Diagramme mit Figur 4.3.

5(0)
0 T, To T

Die Standard-Bildungsentropie AgS ? eines Systems, das sich aus J=1,2,...,N
Komponenten zusammensetzt, berechnet sich nach der folgenden Formel:

ApS® =3, v,S) (4.17a)

Die Standard-Reaktionsentropie AgS Peines Systems, das sich aus J=1,2,...,N
Komponenten zusammensetzt, ist die Differenz der Entropie der reinen Pro-
dukte und der reinen Edukte; alle Substanzen befinden sich dabei bei der
gleichen Temperatur in ihrem jeweiligen Standardzustand.

ARS® =3N v ]ABS‘D(]) (4.17a)

4.6 Die Effizienz von Warmemaschinen

Wenn eine Maschine Arbeit leisten soll, so muss sie spontan funktionieren.
Das heisst, dass A4S grosser als Null ist: A4S > 0.

Frage: Wie gross ist die maximale Arbeit, die eine Warmemaschine (als ge-
schlossenes System) an der Umgebung leisten kann, wenn sie zwischen zwei
Temperaturen Th und Tc arbeitet, Th>Tc?

Figur 4.8: Wird die Energiemenge g bei

der Temperatur Th als Warme einem heis-
sen Reservoir entnommen, so nimmt des- T AS, =—==
sen Entropie um h

AS, = =3I ap. n

Th

Wird die Energiemenge c einem kalten w
Reservoir bei der Temperatur Tc zugefiihrt,
so nimmt dessen Entropie um

AS, = I L.

TC
Fiir die gesamte Entropiednderung AStot 9
Ao = e
des Tc An b
geschlossenen Systems ergibt sich: T

ASior = AS. + AS), = 4e _n >0 Geschlossenes System

[ h
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Da Tc < Th ist, kann die Bedingung AS;,; = 0 auch fiir qc < gn bis zu einem
gewissen Grad aufrechterhalten werden. Die Differenz gh-gc kann somit in
einem spontanen Prozess in Arbeit W umgewandelt werden.

AStor = ?,—z - z—z > 0 ist erfiillt, falls gilt: g, = g ;—;

Die Innere Energie des Systems plus Umgebung (an der Arbeit geleistet
wird) ist konstant: AU = q +w = 0.

Damit gilt: w = -q = -(qc-gh) = gh - qc.

Falls der Prozess reversibel gefiihrt wird gilt: q. = g, TT—; und wir finden:

Tc
Wimax = 9n — 4c = qn (1 - E) (4.18)

T, Th-T,
£=(1——C)=—h :
Th Th

¢ ist die Carnot-Effizienz einer ideal arbeitenden Warmemaschine. (4.19)

4.7 Die Freie Energie A und die Freie Enthalpie G

Wir wissen, dass es sowohl exotherme als auch endotherme chemische Reak-
tionen gibt die spontan ablaufen. Wir wissen auch, dass fiir Zustandsédnde-
rungen in einem geschlossenen System, das im thermischen Gleichgewicht
mit der Umgebung steht, die Ungleichung (4.10) von Clausius gilt. Gleich-
zeitig ist der erste Hauptsatz immer erfiillt. Gesucht ist eine Funktion, die
eindeutig angibt, in welche Richtung eine chemische Reaktion ablauft.

Rowsg Figur 4.8: Erwiinschte Eigenschaft ei-
§ ner Funktion, die uns die Richtung ei-
g ner spontanen chemischen Reaktion
£ \ / angibt.
'S

Zusammensetzung i

Eine solche Funktion l4sst sich anhand der folgenden Uberlegungen finden.

UMGEBUNG , Figur 4.9: Das System sei
Thermisches Gleichgewicht: T=T' geschlossen und im thermi-
/ dq dw schen Gleichgewicht mit
T der Umgebung. Es kann mit
SYSTEM  (geschlossen) o der Umgebung Wérme und
die Zustandsénderung des Systems Arbeit austauschen.
bewirkt eine Entropieanderung dS

Wir untersuchen einfachheitshalber zunichst Prozesse, fiir die ausser Volu-
menarbeit keine Arbeit in Frage kommt (dwe = 0).

Im System gilt deshalb als Kriterium fiir spontane Prozesse die Ungleichung
von Clausius:

ds — % > 0 oder anders geschrieben dg — TdS < 0 (4.20)
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A) Zwischen dem System und der Umgebung werde Warme bei V = konstant
iibertragen; d.h. keine Volumenarbeit. Unter dieser Voraussetzung gilt:

Falls der Prozess spontan ablduft finden wir durch Einsetzen von dgy in
Gleichung (4.20):

dU —TdS < 0.

Die folgenden Aussagen sind mit der Ungleichung von Clausius vertraglich:

Aus dS =0 folgtdUyy < 0.

B) Zwischen dem System und der Umgebung werde Wérme bei p = konstant
ibertragen; d.h. Volumenarbeit pdV ist zugelassen. Unter dieser Vorausset-
zung gilt: dH = dqy.

Falls der Prozess spontan ablduft finden wir durch Einsetzen von dq,, in
Gleichung (4.20):

dH —TdS < 0.

Die folgenden Aussagen sind mit der Ungleichung von Clausius vertriglich:
Fir dH =0 gilt dSy, = 0.
Aus dS =0 folgt dHs, < 0.

Beobachtung: Weder dU, dH noch dS einzeln geben die Richtung einer Reak-
tion an. Fiir die Differenzen dU - TdS und dH - TdS hingegen gilt immer,
dass sie kleiner gleich Null sein miissen damit eine Reaktion spontan ablau-
fen kann. Dies entspricht einer Funktion, wie sie in Figur 4.8 gezeichnet ist.
Das fiihrt zur Idee neue Funktionen zu definieren:

dU — TdS < 0 IDEE: wir definieren die neue Funktion:

dA =dU —TdS (Helmbholtz) (4.21a)
dH — TdS < 0 IDEE: wir definieren die neue Funktion:
dG == dH — TdS (Gibbs) (4.21b)

A und G sind Zustandsfunktionen, genauso wie U, H, S und T, aus denen
sie hervorgegangen sind.

Ergebnis:
Freie EnergieA |A=U-TS dA=dU - TdS AA= AU - TAS
Freie Enthalpie G | G=H - TS dG=dH-TdS | AG= AH-Tas | 422

Damit kénnen wir die Bedingung fiir spontane Anderungen im geschlossenen System
wie folgt angeben:

dAry <0 und dGr, <0 (4.22a)

Zu Ehren von Herrn Gibbs wird die Freie Enthalpie G auch als Gibbs-
Enthalpie oder als Gibbs‘sche Freie Enthalpie bezeichnet.
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4.7.1 Einige Uberlegungen zur Freien Enthalpie G

Aus dGrp <0 fiir spontane Prozesse im (geschlossenen) System folgt, dass
chemische Reaktionen bei konstanter Temperatur und konstantem Druck
spontan nur in Richtung von kleiner werdendem G ablaufen.

Beispiel 1: Spontane endotherme Reaktion bei T und p konstant, dHtp > 0.
Findet eine Reaktion in einem adiabatischen Behilter statt, so fiihrt eine en-
dotherme Reaktion (AHsystem > 0) zu einer Temperaturerniedrigung im Be-
hélter. Damit die Reaktion spontan ablduft, muss gelten dGrp <0.

Aus dHrtp > 0 folgt wegen dGtp= dH-TdS <0 fiir spontane Prozesse TdStp > 0.

= Endotherme Reaktionen bewirken somit eine
Zunahme der Entropie im System.

Beispiel 2: Maximale Arbeit eines reversiblen Prozesses bei T und p kon-
stant.

dG=dH-TdS
i
dH =dU+d(pV)=dq + dw + d(pV)
) ) i
dg=TdS dw=dwe-pdV d(pV)=pdV+Vdp

(reversibel!)
dG=dg+dw+d(pV)-TdS=dw-+d(pV)=dwe-pdV+pdV+Vdp=dwe+Vdp

Fiir p = konstant folgt daraus: dGp,t = dwe bzw. AGp1 = We
Weil der Prozess reversibel ist, konnen wir auch schreiben:
AGp,T = We,max (423)

dGp,t (bzw. AGp,7) entspricht also gerade der maximalen Arbeit eines rever-
siblen Prozesses bei T und p konstant.
4.7.2 Die Freie Standard-Bildungsenthalpie AsG?

Aus der Standard-Bildungsenthalpie 4gH? und der Standard-Bildungs-
entropie A8S? kann man die Freie Standard-Bildungsenthalpie 48G? ge-
winnen.

ABG?=AgH?-T AsS? (4.24)

Definition:

Die Freie Standard-Bildungsenthalpie AsG?

ist die Freie Standard-Enthalpie fiir die Bildung der Verbindungen aus
den Elementen in ihren Standardzustinden.

Die Freie Standard-Bildungsenthalpie aller Elemente in ihrem Referenz-
zustand ist gleich Null.

(Der Referenzzustand eines Elements ist dessen stabilste Form bei der gege-
benen Temperatur und einem Druck von 1 bar. )
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Tabelle 4.5: Zahlenbeispiele fiir Freie Standard-Bildungsenthalpien.

Stoff A8G? (298.15 K) kJ mol!
C(f,Graphit) 0.0
C(f,Diamant) 2.9
CeHs(fl) 124.3
CHa(9) -50.7
CO2(g) -394.4
CO(g) -137.2
H,O(fl) -237.1
H.0(g) -228.57
NH3(g) -16.5
NaClI(f) -384.1

4.7.3 Die Freie Standard-Reaktionsenthalpie ArG?

ARG? kann analog wie bei U, H und S ausgedriickt werden; vgl. (2.14).
ArG? = X)_q v ApGP()) (4.24)
Beispiel: CO(g) +%202(g) — CO2(qg)

wo=-1 w2=-1/2 wo2=1
ArG® =V, AsGP(CO2,9) + v, AsG°(CO,9) + v, AzG®(0z,9)

ARG? /kImol'=1x(-394.4) — 1x(-137.2) -1/2x(0.) = -257.2

4.7.4 Die Richtung eines spontanen Prozesses

Das Kriterium dGrp <0 bzw. AGtp <0 fiir die Richtung eines spontanen
Prozesses konnen wir so interpretieren, dass chemische Reaktionen bei kon-
stanter Temperatur und konstantem Druck dann freiwillig ablaufen, wenn sie
mit einer Abnahme der Freien Enthalpie des geschlossenen Systems verbun-
den sind.

Wir untersuchen die Reaktion A — B unter isothermen und isobaren Bedin-
gungen (das entspricht einem thermostatisierten Reaktionsgefdss dessen
Druck gleich dem Umgebungsdruck ist). Die Anfangskonzentrationen seien
[A]o und [B]o. Die Anderung der Konzentrationen wird mit der Reaktionsva-
riablen x ausgedriickt:

[A]=[A]Jo—x und [B]=[B]o+x

@ __ [Blo+x

[4] — [A]o—x

Die Freie Enthalpie hingt von den Konzentrationsverhéltnissen ab, was sym-

bolisch durch G(x) ausgedriickt wird. Eine Reaktion findet dann statt, wenn
AG(x)
[Ax|

Reaktionsquotient: Q(x) =

< 0 erfiillt ist. Wir veranschaulichen diese Bedingung in Figur 4.10.

A AG(x) -

G(x) Ax 0 Figur 4.10: Verlauf der Freien

Enthalpie entlang der Reaktions-

variablen X. Bei X = Xe éndert die

Konzentration nicht mehr, da je-

de Anderung die Bedingung

A|i_§cx|) < 0 verletzen wiirde. Das

-0 System befindet sich bei X = Xe
im Gleichgewicht.

e
Zusammensetzung
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4.8 Ubungsaufeaben

4.1 Berechnen Sie unter Verwendung von S = kelnW die Entropie von 1 mol
CO(f) bei T = 0 K, unter der Annahme, dass CO bei gleicher Energie zwei
dquivalente Orientierungen annehmen kann.

4.2 Berechnen Sie die Entropieénderung in der Umgebung AS', beim Phasen-
tibergang H20(f)/H20(fl) unter Standardbedingungen bei Raumtemperatur.

4.3 Um wieviel andert die Entropie des Systems, wenn ein ideales Gas iso-
therm von Vi nach Vi expandiert?

4.4 Schitzen Sie unter Verwendung der Regel von Trouton die molare Ver-
dampfungsenthalpie von Brz (Tsa= 59.2 °C).

4.5 Um wieviel dndert die Entropie von Argon beim folgend Vorgang:
Ar(25 °C, 1 bar, 500 cm*) = Ar(100 °C, 1000 cm?)?

4.6 Die Wirmekapazitit von Gold ist bei 10 K gleich 0.43 JK-'mol™.
Wie gross ist die molare Entropie von Gold bei 14 K?

4.7 Berechnen Sie die Standard-Reaktionsentropien der folgenden Reaktio-
nen bei Raumtemperatur:

1
H,(g) + 502(9) - H,0(f1)
C(f,Graphit) + 0,(g) — CO,(g)
1
CH;CH,0H(fI) + SEOZ(g) — 2C0,(g) + 3H,0(f1)
4.8 Beschreiben Sie das (thermodynamische) Funktionsprinzip einer Kilte-

maschine.

4.9 Berechnen Sie das Verhiltnis der Leistungen Pa/Py, die zur Aufrechterhal-
tung der Temperaturen desselben Objektes bendtigt werden: a) 0 °C, bei 20
C Umgebungstemperatur; b) 1 mK, bei 1.0 K Umgebungstemperatur.

4.10 Fiir die Oxidation von Glukose zu Kohlendioxid und Wasser bei 25 °C
nach

CeH1206(f) + 60,(g) — 6C0,(g) + 6H,0(f1)
liefern kalorimetrische Messungen die folgenden Werte:
ARU? = -2808 kJ/mol und ArS? 182.4 J/(mol K).
Wieviel dieser Energie kann

a) maximal als Warme und wieviel

b) maximal als Arbeit extrahiert werden?

4.11 Berechnen Sie die Anderung ArRG? der folgenden Reaktion, bei Raum-
temperatur: N,0,(g) = 2NO,(g).

Bei welcher Temperatur ist ARG? gerade gleich Null?

4.12 Wieviel Energie steht fiir die Unterhaltung der Muskelaktivitdt aus der
Oxidation von 1 mol Glukose Molekiilen (bei 37 °C) zur Verfligung?

Welche Hohe kann ein 70 kg schwerer Mensch mit 100 g Glucose maximal
tiberwinden?
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5 Verknupfung des Ersten und des Zweiten Hauptsatzes
der Thermodynamik

Die Freie Enthalpie G beinhaltet den Ersten und den Zweiten Hauptsatz der
Thermodynamik. Die Eigenschaften der Freien Enthalpie erlauben weitrei-
chende Aussagen Uber chemische, biochemische und biologische Systeme. In
diesem Kapitel erarbeiten wir die Grundlagen dafir, diese neue Funktion zu
nutzen. Wir werden die sogenannten Maxwell Relationen, die Gibbs-
Helmholtzgleichung, das Chemische Potential und die Fugazitat kennenler-
nen.

5.1 Kombinieren des 1. und des 2. Hauptsatzes

Untersucht wird eine reversible Anderung in einem geschlossenen System,
bei der nur Volumenarbeit zugelassen ist und bei der die stoffliche Zusam-
mensetzung des Systems konstant bleibt. Im Kapitel 3.3 hatten wir festge-
stellt, dass die Anderung der Inneren Energie

dU = dg + dw

unter dieser Voraussetzung mit Hilfe der Warmekapazitat C, und der Volu-
menkapazitat 7y ausgedrickt werden kann:

dU =CydT +rpdV Somit kdnnen wir schreiben: U = U(T,V) (3.21)

Gesucht ist eine Mdglichkeit, dg durch die Entropie dS zu substituieren. Weil
fur reversible Prozesse dS = dg,../T gilt und weil die Summe dq + dw immer
gleich gross ist, unabhangig davon, ob die Zustandséanderung reversibel oder
irreversibel erfolgt, konnen wir schreiben:

dUu = dq + dw
reversibel 1 reversibel 11
TdS -pdV
Daraus folgt: dU=TdS-pdV
dU = TdS-pdV und somit U=U(S,\V) (5.1)

Weil U eine Zustandsfunktion ist, gilt Gleichung (5.1) auch fir nichtreversib-
le Anderungen!

Die Beziehungen 7dS = dg und -pdV = dw gelten nur im Fall reversibler An-
derungen.

Bei irreversiblen Anderungen im geschlossenen System ist 7dS>dgq (Clausi-
us). Daraus folgt auch, dass bei irreversiblen Anderungen \-pdV| grosser ist
als| dw |, weil maximale Arbeit nur in reversiblen Prozessen geleistet wird.

Die Gleichung dU=TdS-pdV verknlpft Aussagen des Ersten und des Zweiten
Hauptsatzes der Thermodynamik. Sie gilt fur jedes geschlossene System, in
dem nur Volumenarbeit geleistet wird. Die Gleichung (5.1) wird wegen ihrer
Bedeutung Fundamentalgleichung der Thermodynamik genannt.

In (3.21) haben wir die Innere Energie als Funktion von 7 und ¥ beschrieben,
wahrend wir sie hier als Funktion von S und ¥ ausdricken U = U(S, V):
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dU = (Z—‘;)V ds + (3—5)5 dv T = (Z_g)v
Koeffizienten- (5.2)
vergleich p=— (Z_z)
S

dU = TdS — pdV

dU ist ein totales (exaktes) Differential. Somit gilt der Satz von Schwarz:

df = gdx + hdy
df'ist ein totales Differential, wenn gilt: (3.5

&), =),

Wir wenden den Satz von Schwarz auf (5.2) an und erhalten:
aTy _ _ (9p
(5)5 - (65)]/ (53)
Diese Beziehung wird als 1. Maxwell Relation bezeichnet. Auf ahnliche Art
konnen drei weitere sogenannte Maxwell Relationen gefunden werden. Diese

Gleichungen leisten bei Umformungen immer wieder nutzliche Dienste.
Maxwell Relationen:

T P (Z_;)S =~ (g_?)v M1 aus U

i >< i v as (5.4)
vV S (E)p — (Q)T M2 aus G

TV @@ s

3 >< | o , (5.5)
(E)V - (W)T M4 aus A

Y S

Beispiel: Anderung der Inneren Energie mit dem Volumen.

2
Im 3. Kapitel hatten wir zur Herleitung von C, — C, = c:{iTV (3.43) die Be-
T

ziehung m; = T(Z—:) —p (3.42b) verwendet. Wir sind jetzt in der Lage,
14

diese Beziehung herzuleiten. Weil die Entropie eine Funktion der Temperatur
ist, kdnnen wir schreiben: U(S,V) = U(S(T),V). Wir wissen aus (3.14), dass
fur Funktionen vom Typ f(x,y(z)) folgendes gilt:

&),=G),+ ), G, 3.14)
Anwendung dieser Eigenschaft auf U(V,S(T)):

@), = &)+ &), &), =7,
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Mit Hilfe der 4. Maxwellrelation finden wir Gleichung (3.42b):

m=T(3) -p (3.42b)
oT 174
Diese Gleichung wird auch als "Thermodynamische Zustandsgleichung” be-

zeichnet, weil sie die Volumenkapazitéat zr (3.20) als Funktion der Variablen
p und T beschreibt.

5.2 Eigenschaften der Freien Enthalpie

Wir setzen wie bisher voraus, dass die Zusammensetzung des (geschlosse-
nen) Systems konstant bleibe.

G=H-TS U T
dG=dH-d(TS) JH=dU + 5oV)
7
dU=TdS-pdV
dH=TdS-pdV+pdV+Vdp
dH=TdS+Vdp (5.6a)
aG aG o
dG = (%)T dp + (E)p dr V= (5)T
Koeffizientenvergleich (5.6¢)
3G
dG = Vdp — SdT oo (%
P 7,

Zu dG=Vdp-SdT:

Weil die Entropie einen positiven Wert aufweist folgt, dass G bei konstantem
Druck mit zunehmender Temperatur abnimmt und zwar umso schneller, je
grosser S ist.

v

Aus dG =Vdp-SdT folgt auch die 2. Maxwell Relation: (a_T) = - (g—;)
P T

Aufgabe: Wie gross ist die Anderung der molaren Freien Enthalpie von
a) flussigem Wasser, das als inkompressibel angesehen wird,
b) von Stickstoff, der als ideales Gas behandelt wird,
bei isothermer Kompression von 1 bar auf 2 bar bei 300 K.

Losung: Die isotherme Anderung (d¢7=0) der molaren Freien Enthalpie kann
aufgrund von (5.6b) wie folgt ausgedriickt werden:

dGmr = Vpdp  bzw. AGpp = fp”l_f v, dp

Falls die Anderung des Molvolumens ¥,, mit dem Druck bekannt ist, so kann
dieses Integral ausgewertet werden.

zu a): Unter der Annahme, dass flissiges Wasser als inkompressibel angese-

hen werden darf, ist das Molvolumen konstant. Deshalb kann 7V, vor das In-
tegral gezogen werden:

Ay = Vi 3 dp = Vo (py = 1)
AGpr = VipAp (5.7a)
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Zahlenwerte: Mit ¥,,(H2O(fl), 300 K) = 18 cm®mol™ finden wir:
AG,,=18 cm®*mol™(10° m3cm™)10° Pa = 1.8 J/mol (1Pa m®= INm?m?=1J)

zub): v, = % einsetzen in AG,r = f;if 17, dp liefert:
AGyr = f;f%po = RT f;f %p. Ausfiihren der Integration:

AGpr = RTInY, (5.7b)

Pi

Das ist ein wichtige Ergebnis, dem wir bei der Beschreibung der Druckab-
héngigkeit des Chemischen Potential von Gasen wieder begegnen werden.
Zahlenwert: AG,, = 8.314 JK 'mol™-298 K:In2 = 1.7 kdmol ™

Beobachtung:
AG,, nimmt in beiden Fallen zu. Beim idealen Gas jedoch etwa 10° mal mehr.

5.2.1 Temperaturabhangigkeit der Freien Enthalpie

Wir haben in Gleichung (5.6¢) festgestellt, dass die Anderung der Freien
Enthalpie mit der Temperatur gleich dem negativen Wert der Entropie ist:

(g—j)p = -5 (5.6¢)

Wird dieses Ergebnis in G=H-TS eingesetzt, so ergibt sich ein wichtiger Zu-
sammenhang, der als Gibbs-Helmholtz Gleichung bekannt ist:

G=H-TS = .
T
aG G—-H
f = (5),, =T
aG
$=- (a—r),,
. . .. .. . G G—H . .
Wir werden gleich sehen, dass es ginstig ist, die Formel (E) =——in die
p
9(G/T) ; .
Form (—X=) = ... zu bringen:
(55), 9
0G/MY _1(AQ) _ o1 _1((0@ _6\_1(_¢ HTS\_ _H
(aT )p_T(aT)p GTZ_T((aT)p T)_T(S T)_ T2
. e (0G/T)y _ _ H
Das heisst, dass gilt: (_ar )p = -

Insbesondere fiir G und A sind nur die Anderungen AG und AH der Beobach-
tung zuganglich. Eine analoge Rechnung wie oben liefert:

AG=AH—TAS - » (F22) = -2
p

oT T2

Das ist die Gibbs-Helmholtz Gleichung, die wir wegen ihrer Bedeutung ein-
rahmen! Wir werden dieser Gleichung spater wieder begegnen.

(2eem) _

bzw. Gibbs-Helmholtz Gleichung (5.8)
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5.3 Das Chemische Potential eines idealen Gases

Ein ideales Gas ist bei p” = 1 bar in seinem Standardzustand. Nach Gleichung
(5.7b) gilt: AGy, 7 = RTln% .
Wir driicken AG,, r durch die Differenz G,, ;- G,,; aus:

14
Gmys = Gmi + RTznp—Ji‘.

Wird als Anfangsdruck p;=p” gewéhlt, so gilt: G,, = G2 + RTln% (5.93)
Mit G,,=G/n folgt: G = G® + nRTin% (5.9b)
P

In Formel (5.9b) ist die Freie Enthalpie eine Funktion von p, T und von der
Molzahl n. Wir schreiben deshalb: G = G(p,T.n). Fur die Anderung der Frei-
en Enthalpie dG mit p— p+dp, T— T+dT und n— n+dn gilt somit:

dG = (3—Z)T'n dp + (Z_:)p,n dT + (‘;—fl)p’T dn (5.10)

Wegen ihrer grossen Bedeutung wird die Anderung der Freien Enthalpie mit
der Molzah! (3~

) Chemisches Potential . genannt.
n n,T

G i . :
u= (—) pheisst Chemisches Potential  (5.11)
an p,T

Weil das Chemische Potential angibt, um wieviel die Freie Enthalpie dndert
wenn die Substanzmenge im System andert, konnen wir jetzt auch offene
Systeme beschreiben und solche, bei denen die Zusammensetzung andert.

G = nG,,

Daraus folgt mit (5.9a) fur ideale Gase:

u=u®+ RTln% (5.12)

Far eine reine Substanz gilt offensichtlich: u= G,

In Figur 5.1 wird bei mehreren Temperaturen gezeigt, wie das Chemische
Potential eines idealen Gases mit dem Druck p &ndert.

4.10° .- 300k Figur5.1:

240k Anderung des Che-
... 180K mischen Potentials
b . 120K M:M(D_}_Rﬂn;;w
S IS i ... 60K
P e ok eines idealen Gases
RV 2 3 4 5 als Funktion des
10 Druck / bar Drucks, bei ver-
2103 schiedenen Tempe-
' raturen; mit u® = 0.

2.10°

Chemisches Potential / Jrmol”
o

-4:10
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Beispiel: Um wieviel &ndert das Chemische Potential von Wasser, wenn die-
ses bei 1 bar und 298 K verdampft? (H,O(fl) — H,O(g) 1 bar, 298 K)
Fur reine Substanzen gilt: i = AzG,,.

Ayu(H,0) = AgGH (H,0(g)) — G (H,0(fD)
Ayu(H,0) = —228.57kJmol™! — (=237.13kJmol™ 1) = 8.56kJmol~?
Wir verwenden immer dieselbe Art, die Differenz einer Grosse X anzugeben:

AX = XEndzustand - XAnfangszustand

Wir haben festgestellt, dass das Chemische Potential eines idealen Gases als

u=u®+ RTan% ausgedriickt werden kann. Bei realen Gasen werden Ab-
weichungen von dieser Formel beobachtet. Wie sollte eine Formel aussehen,
mit der das Chemische Potential aller Gase korrekt ausgedriickt werden kann

und die im Grenzfall in jene fiir ideale Gase (ibergeht?

Die Art wie dieses Problem geldst wird illustriert den sehr pragmatischen
Charakter der Thermodynamik. Es wird eine Grgsse f eingefuhrt die von der
Art sein soll, dass die folgende Gleichung immer richtig ist:

p=ul+ RTln;—Q, (5.13)

fwird als Fugazitat (=Flichtigkeit) bezeichnet.

Es ist notwendig, das Chemische Potential eines Gases auf einen eindeutig
definierten Standardzustand zu beziehen. Dazu dient die folgende Definition:

Definition: Der Standardzustand eines realen Gases ist ein hypothetischer
Zustand, in welchem sich das Gas bei p“ = 1 bar befindet und ideal verhalt.

Eine Konsequenz dieser Definition ist, dass reale Gase im Standardzustand
ideales Verhalten aufweisen. Weiter erweist es sich als praktisch, den Zu-
sammenhang zwischen der Fugazitdt und dem Druck als Produkt einer di-
mensionslosen Grdsse y und p auszudriicken. Die dimensionslose Grosse y
heisst Fugazitatskoeffizient.

f=vp Mit lim,_,y =1 (5.14)

y ist dimensionslos und heisst Fugazitatskoeffizient

Damit kann das Chemische Potential wie folgt ausgedriickt werden:
pu=pu+ RTln);—’; =u® + RTln% + RTIny (5.15)

Diese Art der Beschreibung des Chemischen Potentials hat sich in allen Be-
reichen der Chemie, der Biochemie und der Biologie bewahrt.
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Gesucht: Zusammenhang zwischen dem Fugazitatskoeffizienten yund dem in
1.4 besprochenen Kompressionsfaktor Z = % (1.20).

Wir untersuchen ein geschlossenes System das nur Volumenarbeit leisten
kann und vergleichen das Verhalten eines realen mit demjenigen eines idea-
len Gases bei der Kompression von p' nach p.

AUS Gr — G; = fpp, V. dp folgt fur die Anderung des Chemischen Potentials
bei einer Kompression von p' nach p:

reale Gase: p—p = f:i V,, dp = RTln%

ideale Gase:  piq — 'y, = f;, v, dp = RTlnﬁ

Differenz: (u — pig) — (W' — ' ;,) = fpp,(Vm —V,,"“Y)dp = RT (ln% —In 5) = RTZ"%

Fur immer kleiner werdenden Druck p’ (p" — 0) ndhert sich der Wert von /'
immer mehr p’ (' = p).

Das heisst, dass gilt: limp,ﬁoi—: = 1.

Das wiederum heisst, dass die Differenz (u' — p';,) verschwindet:
lim, (' = #';) =0

Unter dieser Bedingung erhalten wir das folgende Ergebnis:

= ttig = ) (Vo = Vi “P) dp = RTln£ = RTIny .

Daraus finden wir die gesuchte Gleichung:

Iny = % fp”,(vm — v, Y dp, (5.16)

in der wir V,,, und Vm(id) durch den Kompressionsfaktor Z ersetzen kénnen:

me(id)

real = pr bzw.  Zigeqr = wobei Zigeq = 1,

1 D (ZreaiRT RT __ (P Zreai—1
Iny =— [, (7_7) dp = [, == —dp

Mit Hilfe dieser Gleichung kénnen wir den Fugazitatskoeffizienten aus dem

Kompressionsfaktor Z berechnen, wobei wir jetzt auf den Index "real" ver-
zichten:

iny = [} % dp . (5.17)

Falls Z(p) bekannt ist (als Messpunkte, z.B. Figur 1.5, oder aus einer Theo-
rie), so kann »p) und damit auch x(p) berechnet werden. Eine solche Be-
rechnung ist fr ein van-der-Waals Gas in Figur 5.2 illustriert. Dabei nutzen
wir das Prinzip der Ubereinstimmenden Zustande, Gleichung (1.14); vgl. da-
zu auch Figur 1.11.
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Zusammenhang zwischen der Fugazitat und dem Kompressionsfaktor fur

ein van-der-Waals Gas o '
z-1
Formel (5.15) Iny —dp
p
0
Reduzierten Variablen: p,,T, und V,.
[ ]
) ) Vi-pr 3
Kompressionsfaktor (Kapitel 1.4) Z:= =
T 8
Tl

V, kann mit Hilfe der van-der-Waals Gleichung aus p, und T, berechnet werden.

T ]
Volumen(py, Vy, Ty) = root[vr3 - Vrz-(% + g;rj + Vr-E 21 ,Vr}
r

Pr Pr
Prl '
. | _ 1
Fugazitats-Koeffizient: 1j, 1= exp J’pi dpr
r
1
0
yo’i =1 Tro =1
Chemisches Potential: pri-v ji
pj,i=wo+RTrIn
! J Po
Kompressionsfaktor bei versch. Temperaturen . . .
Fugazitatskoeffizient bei versch. Temperaturen
1
1.2
! 15
0.81 2
Trj =125 11
0.61 3
0.41 35 0.81
4
0.2 * * ' y
0 2 4 6 8 0.6 + + + i
0 2 4 6 8
Reduzierter Druck
Reduzierter Druck
Chemisches Potential bei verschiedenen Temperaturen
40
30
— 20
g
£
é 10
5
0
—101 "
i
-20

Reduzierter Druck

Figur 5.2: Zusammenhang zwischen der Fugazitat und dem Kompressions-
faktor fir ein van-der-Waals Gas.
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5.5 Verallgemeinerung des Chemischen Potentials

Das System enthalte N verschiedene Substanzen.
Damit wird die Freie Enthalpie zu einer Funktion der Zusammensetzung, was
wir wie folgt ausdriicken kdnnen:

G=G(p,Tny,ns,...,ny) bzw. AG = AG(p,T,n;,n,,...,ny)

und somit:
aG aG aG aG
dG = (— dp + (= dT + |— dn, + -+ (— dn
(ap)T,nl,...nN P (aT)p,nl,...nN (anl)p,T,nz,...nN 1 (6nN)p’T’n1,__nN_1 N
G G G
p Tnq,..ny pnq,.ny ny p,T,ni#_-]
G G
dG = (—) dp + (—) dT + ¥V, u, dn (5.18)
ap T,nl,...nN p oT pnq,.ny ] 1 ] ]

Das ist die Fundamentalgleichung der chemischen (5.19)
Thermodynamik!

Bei konstantem Druck und konstanter Temperatur gilt:

dG =Y\_qupdn;  und  dwWpg, = X1 u;dny (5.20)

5.6 _Zusammenhang zwischen dem Chemischen Potential zund G, A, H, U
G=U+pV—-TS -»> U=-pV+TS+G

dU = —pdV — Vdp + SdT + TdS + Vdp — SdT + Y-, py dny

dU = —pdV + TdS + X, py dny

Fr konstantes Volumen 7 und konstante Entropie S folgt fiir die Anderung
der Inneren Energie:

) ou
dUV,S = Z?Ll 'Ll] dn] mit ‘Ll] = <£) .
17v,Snix;

Fur 4 und H kann man analog vorgehen und erhé&lt das wichtige Ergebnis:

u = (6_U) (5.21) _(0H

/ an] V,S,Tlii] l'l'] N an]
p.S,ni;:]

_ (04 _ (oG

H= on, K= on,
V,T iz TNz
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5.7 Ubungsaufgaben

5.1 a) Zeigen Sie, dass 7y eines idealen Gases gleich null ist.
b) Berechnen Sie 7 eines van-der-Waals Gases.

5.2 Priifen Sie, ob die folgenden beiden Beziehungen richtig sind:

(Z_Z)T =V und () =-S.

5.3 Leiten Sie aus (‘M_G) _ @
14

P die Gibbs-Helmholtz Gleichung
(B(AG/T)) __hH
P

pos = her.

5.4 Der Druck im Erdinnern ist wahrscheinlich grosser als 3-10° kbar und T
liegt bei etwa 4-10% K. Schétzen Sie die Anderung von AG zwischen der Erd-
kruste und dem Erdinnern von einem mol eines Materials, das von der Erd-
oberflache ins Erdinnere gebracht wird. Dabei nehmen wir vereinfachend an,
dass das Objekt inkompressibel sei und dass auch die molare Entropie kon-
stant bleibe. 7, = 1 cm*/mol und S,, = 2.1 JK*mol™.

5.5 Nehmen Sie an, dass die anziehende Wechselwirkung zwischen Gasmo-
lekiilen vernachléssigt werden konne. Berechnen Sie unter dieser Annahme
die Fugazitat des Gases als Funktion des Drucks mit Hilfe der van-der-Waals
Gleichung. Wenden Sie die erhaltene Formel auf NH; bei 10 bar und 298.15
K an.

5.6 Diskutieren Sie die in den Figuren 5.1 und 5.2 dargestellten Zusammen-
hénge.

5.7 Um wieviel andert das Chemische Potential von 1 mol H,O, wenn dieses
bei 1 bar unter Schmelzen von -10 °C auf 20 °C erwarmt wird?

5.8 Das Chemische Potential eines reinen idealen Gases hdngt nur vom
Druck und von der Temperatur ab: u=u(p,T).

Prufen Sie ob es stimmt, dass daraus folgt, dass das Chemische Potential des
Gases wie folgt als Funktion des Drucks angegeben werden kann:

u=u®+RTlnl%
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6. Physikalische Zustandsanderungen von reinen Stoffen

Unter einer Phase (Erscheinungsform) verstehen wir Materie mit homogener
chemischer Zusammensetzung in einem raumlich konstanten physikalischen
Zustand. Schmelzen, Sublimieren, Sieden und Umwandlungen reiner Stoffe
von einer Modifikation in eine andere sind Beispiele von Phasenlibergan-
gen, die ohne Anderung der chemischen Zusammensetzung einhergehen. An
Phasengrenzen treten besondere Kréfte auf, die mit Hilfe der Oberflachen-
spannung beschrieben werden konnen. Diese gibt Auskunft Gber die Stabili-
tat von Tropfchen und erlaubt eine Beschreibung der Freien Enthalpie von
Clustern als Funktion ihrer Grsse.

Weil wir in diesem Kapitel mit reinen Substanzen arbeiten, die bei den unter-
suchten Bedingungen keine chemischen Verénderungen eingehen, ist die
Freie Enthalpie eine Funktion von p, T und n: G = G(p,T,n). Fir das Chemi-

sche Potential reiner Stoffe gilt dementsprechend: G,,, = (Z—i) =u
p,T
Figur 6.1 zeigt den Verlauf des Chemischen Potentials als Funktion der Tem-
peratur. Dieser Verlauf ergibt sich aus der im Kapitel 5.2 besprochenen Tem-
peraturabhédngigkeit der Freien Enthalpie: (Z—i) = —S. Die molare Entropie
P

Sm kann dementsprechend als Anderung des Chemischen Potentials mit der
Temperatur ausgedriickt werden:

(‘;—‘;)p = —S,, oder (f—:)p = —Snm (6.1)

Der Wert der molaren Entropie nimmt in der folgenden Reihenfolge zu:
Sm(f) < Sm(fl) < Sm(g). Damit kann das Diagramm in Figur 6.1 erstellt werden.

@S

Figur 6.1: Verlauf des
T Chemischen  Potentials

fest mit der Temperatur.

flussig

gasférmig

I > T
Tsm Tsd

Eine Phasenumwandlung geschieht, bei gegebenem Druck, bei einer charakteristi-
schen Temperatur, der Umwandlungstemperatur. Beim Schmelzpunkt Tsm bzw. beim
Siedepunkt Tsg sind die Chemischen Potentiale der im Gleichgewicht stehenden Pha-

sen gleich gross: (f) = u(fl) bzw. w(fl) = 1(g).

6.1 Phasendiagramme

Ein Phasendiagramm zeigt einen Temperatur-Druckbereich, in dem mehrere
Phasen thermodynamisch stabil sind. Wir sind Phasendiagrammen bereits in
den Figuren 1.1 (Wasser) und 1.7 (Kohlendioxid) begegnet. In Figur 6.2 ist
ein typisches (fest, flissig, gasférmig) Phasendiagramm skizziert. Die Gren-
zen zwischen den Bereichen heissen Phasengrenzen. Die Phasengrenze re-
prasentiert diejenigen (p,T) Wertepaare, bei denen jeweils die beiden anei-
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nandergrenzenden Phasen koexistieren bzw. miteinander im Gleichgewicht

stehen.
P
3 nurnoch  Figur 6.2: Schematische Dar-
> Schmelzen einePhase qtellung  eines  typischen
o fest/flussig/gasformig  Pha-
Pe fest flissig 3l sendiagramms.

Der Druck des Dampfes Uber

p(T) : .
5—/-1’/ einer kondensierten Phase
Verdampfung heisst Dampfdruck der Sub-
— stanz bei dieser Temperatur.

ation  gasformig

T3 T Tc "7
Wir diskutieren jetzt das unterschiedliche Verhalten einer Flussigkeit in ei-
nem offenen und in einem geschlossenen Gefass.

+ Offenes Gefass: In einem offenen Gefass nimmt der Dampfdruck p der
Flussigkeit mit zunehmender Temperatur zu. Wenn er gleich dem externen
Druck pextern geworden ist, tritt Verdampfung in Form von Sieden ein. Die
Temperatur, bei der die Bedingung p=pextern erfullt ist, heisst Siedepunkt.
Wir sprechen vom "normalen Siedepunkt” (auch Standard Siedepunkt) Tsd,
wenn der externe Druck gleich 1 bar ist.

Beispiel: Wasser, Tsd = 99.61 °C bei pextern= 1 bar; Tsa = 100 °C bei pextern= 1
atm.

¢ Geschlossenes Gefass: Mit zunehmender Temperatur nimmt zundchst die
Dichte des Gases zu. Es gibt einen Punkt (pc,Tc), bei dem die Dichte des Ga-
ses gleich der Dichte der Flissigkeit ist. Das hat zur Folge, dass die Grenze
zwischen den beiden Phasen verschwindet, wie in der Skizze in Figur 6.3 il-
lustriert. Wir haben den kritischen Punkt (pc,Tc) bereits im Kapitel 1.4 bei der
Besprechung der realen Gase diskutiert.

Figur 6.3: Mit zunehmender

T< <T, T, T Temperatur nimmt zunéchst

die Dichte des Gases zu. Es

gibt einen Punkt (pc,Tc), bei

dem die Dichte des Gases

gleich der Dichte der Flis-

sigkeit ist. Das hat zur Fol-

,y Qe dass die Grenze zwi-

schen den beiden Phasen

verschwindet. Oberhalb der

kritischen Temperatur gibt
es nur noch eine Phase.

Skizzi Sie Isofhermen fiir die drei
links illnstrierten Falle.

6.1.1 Schmelzpunkt und Tripelpunkt

Die Temperatur, bei gegebenem Druck, bei der die feste und die flussige
Phase koexistieren, heisst Schmelzpunkt Tsm. Der Schmelzpunkt ist somit
gleich dem Gefrierpunkt. Ist der Druck gleich 1 bar, so spricht man vom
normalen oder Standard-Schmelzpunkt.
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Wenn in einem Punkt des (p,T) Diagramms drei Phasen miteinander im
Gleichgewicht stehen, so wird vom Tripelpunkt gesprochen. Tripelpunkte
sind eindeutig bestimmt.

Beispiel: Der Tripelpunkt von Wasser ist (Ts,ps) = (273.16 K, 6.11 mbar).

Die Invarianz des Tripelpunkts ist die Basis der Thermodynamischen
Temperaturskala.

Auf Seite 1.13 (Figur 1.7) ist das Phasendiagramm von CO: abgebildet. Wir
wollen anhand dieses Diagramms diskutieren, weshalb man im Fall des fes-
tem CO2 von TROCKENEIS spricht. CO2 Flaschen enthalten normalerweise
flissiges CO2 bei einem Druck von etwa 67 bar. Wenn das Gas bei Raum-
temperatur von p1 = 67 bar nach p2 = 1 bar ausstromt, so kuhlt es sich ab, da
sein Joule-Thomson Koeffizient u+ (3.36a) in diesem Temperaturbereich po-
sitiv ist, und es kondensiert als schneedhnliches Material. Da bei 1 bar bei
keiner Temperatur eine fllssige Phase existiert, sublimiert das feste COx.

Daher kommt die Bezeichnung Trockeneis.

1 (CO,) = (Z—;)H = 1.11K /bar bei 300 K. (6.2)

6.2 Phasenstabilitit und Phasenibergange

Bisher haben wir nur von drei moglichen Phasen gesprochen: fest, flissig
und kristallin. Die Begriffe Phasen und Phaseniibergédnge sind aber viel
reichhaltiger, so dass bei weitem nicht alle mit Phaseniibergangen verbunde-
nen Phanomene bekannt oder geklart sind. Ein Begriff, der einen Wider-
spruch in sich zu tragen scheint, ist derjenige der "Flussigkristalle™. Der kris-
talline Festkorper ist dadurch gekennzeichnet, daR die Atome oder Molekiile,
aus denen er aufgebaut ist, feste Gitterplatze einnehmen, also eine Positions-
fernordnung besitzen. Wenn es sich um Molekile handelt, die eine von der
Kugelform abweichende Molekilgestalt haben, stellt sich auch eine Rich-
tungsfernordnung ein. Im Gegensatz dazu erwartet man in einer Flussigkeit
eine statistische Verteilung der Richtungen der Molekiile zueinander und eine
unregelmaBige sich stets dndernde Verteilung der Molekilschwerpunkte.
Beim Schmelzvorgang werden die Positionsfernordnung und die Richtungs-
fernordnung aufgehoben. Eine solche Schmelze ist isotrop. Das heisst, dass
die physikalischen Eigenschaften, wie z. B. der Brechungsindex oder die
Dielektrizitatskonstante, makroskopisch unabhangig von der Beobachtungs-
richtung sind. Der Polarisationszustand des Lichtes wird beim Durchgang
durch ein isotropes Medium nicht verandert. — Heute sind etwa 50000 or-
ganische Verbindungen bekannt, die beim Schmelzen nicht direkt in den iso-
trop flissigen Zustand Ubergehen, sondern eine oder mehrere fllssigkristalli-
ne Phasen durchlaufen. Das Bauprinzip dieser Verbindungsklasse ist recht
einfach. Das Molekil muB eine ausgeprégte Formanisotropie aufweisen. Es
sollte deutlich langer sein, als es dick ist und einen formstabilen starren
Grundkdorper besitzen. Zudem muB es in der L&ngsachse mit zumindest einer
flexiblen Alkylkette versehen sein, um den Schmelzpunkt herabzusetzen. Ein
typischer Vertreter der Substanzklasse der Flussigkristalle ist das Methyloxy-
benzylidenbutylanilin (MBBA). Diese Verbindung weist bei Raumtempera-
tur eine flussigkristalline Phase auf.
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Ordnungsprozesse in Flussigkristallen
und Polymerldsungen
- Pierre-Gilles de Gennes

/ Nobelpreis Physik 1991 Figur 6.4a: Demonstrati-
g MEBA onsexperiment zum Ord-
(GF Rl im festen, ... . .

. nungsprozess in FIlissig-
3 -
j kristallen.
- (W.P)
95°6  isaiinen..

Methyloxybenzylidenbutylanilin
(MBBA)

Schmelzpunkt: 22 °C
Klarpunkt: 47 °C

B iaeigen Zumand.

Beim SchmelzprozeR wird bei derartigen Molekilen die Positionsfernord-
nung, d. h. die Ordnung der Molekilschwerpunkte auf festen Gitterplatzen,
aufgehoben. Im Gegensatz zu Molekulen, die keine derart ausgepréagte For-
manisotropie aufweisen, verbleibt aber noch eine Richtungsfernordnung: Die
stdbchenférmigen Molekule ordnen sich mit ihrer Langsachse vorzugsweise
parallel an, wie in Figur 6.4b gezeigt. Diese Parallelorientierung der Mole-
killangsachsen flihrt makroskopisch zu richtungsabhéngigen physikalischen
Eigenschaften. Da der Brechungsindex, der makroskopisch beobachtbar ist,
mit der Polarisierbarkeit verknupft ist, wird die im Flussigkristall auftretende
Doppelbrechung verstédndlich. In L&ngsrichtung des Molekdls ist aufgrund
der in Konjugation stehenden aromatischen Ringsysteme die Polarisierbarkeit
groRer als in den beiden Achsenrichtungen senkrecht dazu, woraus folgt, dal
der Brechungsindex fir Licht, dessen elektrischer Feldvektor in der Ebene
der Vorzugsorientierungsrichtung schwingt, groRer ist, als in den beiden
Richtungen senkrecht dazu. Der ordentliche Strahl ist hier derjenige mit dem
kleineren Brechungsindex, der auf3erordentliche der mit dem gréRReren. Ein
Flussigkristall der nur durch Parallelorientierung der Molekullangsachsen bei
statistischer Verteilung der Molekulschwerpunkte gekennzeichnet ist, wird
als nematischer Flussigkristall bezeichnet (Stabchen weisen eine Vorzugsorien-
tierung auf); er ist optisch einachsig positiv. Der Ordnungsgrad ist ein Mal fir
die Glte der Parallelorientierung der Molekule. Erreicht man mit der Tempe-
ratur den Klarpunkt, so bricht die Ordnung diskontinuierlich zusammen und
der Flussigkristall geht in eine isotrope Flissigkeit tber, in der weder eine
Positions- noch eine Richtungsfernordnung existieren. Die im flussigkristal-
linen Zustand triibe erscheinende Flissigkeit wird klar.

Im Jahr 1883 stellte der osterreichische Botaniker Reinitzer beim Schmelzen des
Benzoesturecholestervlesters 1 (Schema 1) fest, dass diese Substanz ,zwei Schmelzpunkre
zeigt*!"! Er war damit der Erste, der das Phinomen beobachten komnte, dass manche
orgamischen Kristalle beim Erwtirmen nicht direkt in den flilssigen Zustand iibergehen, sondemn

in defimerten Temperaturgrenzen eine oder mehrere zusitzliche Phasen durchlaufen.

QPP P

125 Jahre Fliissigkristalle — die wissenschaftliche
Revolution im Wohnzimmer, Angew. Chem. 2013,
125, 8960 — 8971
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Figur 6.4b:
Drei flussigkristalline Pha-

N sen.

|ill‘|'||,ll,|II|
l|'|'||| m l
At ||Ill

Nematische Cholesterische | Smektische
Phase Phase Phase
NN elzoun MR =N Schematische  Darstellung
%2@% e — (”//\ <\§ der Ordnungsprinzipien ei-
\Qég\zi\\\ f‘“i /AL nes Krlstalle_s, eines nemati-
Keisiall (anisctron) Setmalzs (‘sm,op, schen Flussigkristalles und
nemauscherFlusswgkrlsnail einer isotropen Schmelze.
,«\lf |41 l]'\ I Erwarmt man einen Flussig-
_ \] Y “f\” _ kristall, so nimmt der Ord-
Sehmelzpunkt I /Jf! l\ 1’ Kiarpunkt nungsgrad in der flussigkris-
tallinen Phase ab.
Sehimelze fanischropl - (http://www.fluessigkristalle
Tefnperatus o o .com/grundlagen.htm)

Im Gleichgewicht ist das Chemische Potential einer Substanz an jeder
Stelle im Raum gleich, unabhangig davon, wieviele Phasen vorliegen.

Wir betrachten fur den Beweis dieser Aussage die Skizze in Figur 6.5 und
nehmen versuchsweise an, das Chemische Potential sei im Punkt 1 gleich (1
und im Punkt 2 gleich .

Wenn eine Stoffmenge dn1 > 0 von 1 nach 2 transportiert wird, so gilt:
Punkt 1 Punkt 2

-adny + 12dn2

Wegen der Massenerhaltung in einem geschlossenen System, in dem keine
chemische Reaktion stattfindet, gilt:

dni=dn2=dn
Daraus folgt: dG = -zadn+g20dn

dG = (ue-ga)dn

Die Gleichgewichtsbedingung lautet: dG=0. Das heisst nichts anderes, als
dass die beiden chemischen Potentiale 1 und 2 gleich sind: g2=ya.
Damit ist die obige (eingerahmte) Aussage als richtig bewiesen.

e N

isoliertes System Figur 6.5: Skizze, die die Beweisfiihrung

der Aussage erleichtern soll, dass im
n Gleichgewicht das Chemische Potential
einer Substanz an jeder Stelle im Raum
gleich ist, unabhéngig davon, wieviele
Phasen vorliegen.

Kes herrsche Phasenglelchgewwhj
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6.3 1, T-Diagramme

Das Chemische Potential ¢(T,p) ist eine Zustandsfunktion. Deshalb gilt:
_ (o ou
iu = (%) ap+ (%) ar

Unter Verwendung der im Kapitel 5 erhaltenen Ergebnisse kénnen wir
schreiben:

— (%~ = _ (%
Vm = (ap)T und - Sm = (ar)p
Dies fuhrt zu: du = Vy,,dp — S, dT (6.3)

Die Abhéangigkeit des Chemischen Potentials von der Temperatur und vom
Druck ist fur jede Phase anders, weil das Molvolumen Vi und die molare
Entropie Sm fiir die verschiedenen Phasen unterschiedliche Werte aufweisen.

Regel: Sm(g) > Sm(fl) > Sm(f) und  Vm(g) >> Vn(fl) > Vm(f)

u,T-Diagramme eignen sich gut dazu, Schmelzpunktserniedrigung oder
Schmelzpunktserhéhung und auch Siedepunktserhéhung verstandlich zu ma-
chen, wenn der Druck p als Parameter verwendet wird.

Wird z.B. Druck angelegt, so schmelzen die meisten Substanzen erst bei ho-
herer Temperatur; wegen Vm(fl)>Vm(f). Wasser bildet eine wichtige Ausnah-
me, wie wir in Figur 1.1 gesehen haben.

7 A= Ap Figur 6.6a: Typischer Verlauf des
A - Chemischen Potentials als Funk-

tion der Temperatur bei zwei ver-
schiedenen Drucken, p,>p:.

K Figur 6.6b: Skizzieren Sie s(T) in
den beiden leeren Diagrammen fir
den fest/fliissig Bereich bei p: und
bei p,>p: (so, dass der fest/flissig
Phasenlibergang etwa in die Mitte

T . ..
- ) T  der T-Achse zu liegen kommt) fir
schmelzpunkiseroNng: - schmelzpunkdserniedri- die beiden Fille: S%hmelzpunlztser-

"Normalfall" u e

Vi) > v gung: "Wasser-Fall hohung  (links) und  Schmelz-

()= Vnl0) Vn(fl) < V() punktserniedrigung  (rechts)  bei
Druckerhohung.

6.4 "Ort" der Phasengrenze im p,T-Diagramm

Die Phasengrenze zwischen zwei Phasen « und g ist dadurch definiert, dass
diese im Gleichgewicht sind. Das heisst, dass ihre Chemischen Potentiale
gleich gross sind:

g, T) = pe (0, T) (6.4)
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Diese Gleichgewichtsbedingung kann auch wie folgt ausgedriickt werden:
dug = dug (6.5)
Unter Verwendung von du = V,,,dp — S,,,dT folgt daraus:

v, Pdp — S, PdT = v, *dp — S,,,*dT

(Vo =1, ®)dp = (Sp” — Sy, *)dT

AV, dp = AS,,dT (6.6)
Der Ausdruck (6.6) bildet die wichtige Gleichung von Clapeyron, die Ubli-
cher- weise wie folgt geschrieben wird:

dp _ AS d AS .
P _22m oderauch 2 == Gleichung von Clapeyron (6.7)
dT ~ AV dTr ~ AV

Diese Gleichung ist die Grundlage fur die Konstruktion von Phasendiagrammen.

Fest-Flussig Phasengrenzen: Der Schmelzvorgang findet im Gleichgewicht
bei konstanter Temperatur und konstantem Druck statt. Er wird von einer
Anderung der molaren Enthalpie 4smHm begleitet. Unter diesen Bedingungen

(dp=0) gilt mit (4.11):  A,,,S,, = “miim

Tsm
und wir konnen die Clapeyron Gleichung wie folgt schreiben:
@ —_ AsmHm

= (6.8)
dar AsmeTsm
{ Oder allgemein, fir eine beliebige Umwandlung (tr = transition):
2 — Lerflm (6.9)

aT AV Ter

+ Die Schmelzenthalpie AsmHm ist positiv (mit der Ausnahme von 3He) und
klein. Daher héngt das Vorzeichen von dp/dT vom Vorzeichen der Volu-
mendanderung 4smVm ab. Allgemein gilt aufgrund von (6.9) fiir den Druck als
Funktion der Temperatur:

f jAsmH dT
dp =
A Voo T

p* und T* smd beliebige, vom praktischen Standpunkt aus ginstig gewdbhlte,
Startwerte fir die Variablen p und T. - Recht oft hangt bei Phasenumwand-

lungen der Wert von ="+ Bsmfm wenig von p und T ab, so dass mit dT/T =

smvm

dInT die folgende Vereinfachung zur Anwendung kommt:

A
[Pdp = SmHmf dinT > p=p"+ Smmln
* Asm m ASTI‘LVTI‘L sm
Diese Gleichung beschreibt die Druck/Temperatur Linie im Phasendiagramm
entlang welcher die feste und die flissige Phase miteinander im Gleichge-
wicht stehen.

(6.10)

Aufgabe: Skizzieren Sie die Phasengrenze p(T) fiir ein "normales” flussig/fest
System und auch fiir Wasser/Eis.
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6.4.1 Gleichung von Clausius und Clapeyron

Der flissig/gas Phasentibergang verdient unsere besondere Aufmerksamkeit.

+Flussig—Gas Phasengrenzen: Der Siedevorgang findet im Gleichgewicht
bei konstanter Temperatur und konstantem Druck statt und wird von einer
Anderung der molaren Enthalpie AvHm begleitet. Unter diesen Bedingungen

gilt, analog wie vorhin, A, S, = AVTH’" und wir kénnen die Clapeyron Glei-
|4

chung wie folgt schreiben:

d_p _ AVHm
dT ~ AyVpTy (6.11)

Die Verdampfungsenthalpie ist immer positiv. Fir die Volumenanderung
gilt: AvWWm=Vm(g)-Vm(fl). Daraus folgt, dass fir die Verdampfung dp/dT im-
mer positiv ist. Weil das Gasvolumen immer viel grosser ist als das Volumen
der Flissigkeit (Vm(g) >> Vm(fl)) konnen wir abschéatzen, dass gilt:

da
0<(2)1/9)
Aus diesem Grund kann AvVm in (6.11) ohne grosse Genauigkeitseinbusse
durch Vm(Q) ersetzt werden:
dp _ AyHp
ar — Vin(9)Tv

Wenn wir jetzt das Gasvolumen durch die ideale Gasgleichung V,,,(g) = R%

.. d Ay H,
ausdriicken: 22 = =X,
dT ~ RTy

und dabei dx/x = dInx verwenden, so finden wir die Gleichung von Clausius
und Clapeyron:

das Ergebnis durch p dividieren, etwas umformen

dinp  AyHp

=—7 Gleich Clausi dcCl 6.12
a7 RT,? eichung von Clausius und Clapeyron ( )

Aufgabe: Zeigen Sie, dass (6.12) analog zu (6.10) leicht integriert werden
kann, falls AvHm nicht oder nur wenig von der Temperatur abhéngt. Zeigen
Sie, dass unter dieser Voraussetzung folgt:

" AvHpy |1 1
p = pyexp (— - [F _T_; ) (6.13)
Ldsung: ...

Fur die Sublimation erhédlt man den gleichen Ausdruck, nur dass der Index
..V« durch ,,sub* ersetzt werden muss:

N AgupHm [1 1
D = Dsup€XP (_ % [; - T ]) (614)

sub

6.4.2 Konstruktion eines einfachen Phasendiagramms

Wir haben die drei Gleichungen (6.10), (6.13), (6.14) zur Verfiigung, mit de-
ren Hilfe ein f/fl/g Phasendiagramm konstruiert werden kann. Das ist in Figur
6.7 fur Wasser vorgefiihrt. Sie kdnnen das Ergebnis mit Figur 1.1 verglei-
chen.
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0.00611 5 273.15 45.05 3 1
Po = -10"Pa Tp:= -K AH = -10 " J-mol

1.01 373.15 40.66
-3 -3
peis .= 0.917-.gm-cm pwasser = 0.997 -gm-cm
18.02~gm-m0|71 18.02~gm~m0|71
mEis = Vimwasser =
P Eis P Wasser
AV sm = Vimwasser — Vimeis AH g = 6_008.1033.m0|_ 1
D]
AH V]_ —aH \V;
Lineare Interpolation AH = J-K+aH v
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Figur 6.7: Mit Hilfe der Gleichungen (6.10, 6.13, 6.14) konstruiertes Phasendia-
gramm von Wasser. Kritische Konstanten von Wasser: p.= 221.2 bar, V. = 55.3
cm®mol™, T, = 647.4 K. Die Bezugswerte p* und T* werden mit po und To bezeich-
net; ffl, fg und flg bedeuten fest/fllissig, fest/gas und fliissig/gas. Wir beziehen uns
auf den Tripelpunkt (p*,T*) = (0.0061 bar , 273.15 K).
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6.5 Phasenlbergange 1. und Phaseniibergange 2. Ordnung

Bei den bisher besprochenen Phaseniibergangen &ndern Molvolumen und
Enthalpie sprunghaft. D.h. dass 4«Vm und AwHm ungleich 0 sind. Das kann
fur Ubergange von einer Phase « in eine Phase 3 wie folgt ausgedriickt wer-
den:

(%)T a (%)T =Vem —Vam =8V #0 (6.15)
(66#)1, - (%)p =Spm = Sam = DerSm # 0 (6.16)
AtrSm = AtTTHm

Das heisst nichts anderes, als dass bei diesen Phasentibergangen die ersten

Ableitungen des Chemischen Potentials ¢ nach dem Druck und nach der
Temperatur sprunghaft &ndern und zwar um AwVm bzw. -AxSm. Phasentiber-
gange mit dieser Charakteristik heissen Phaseniibergange 1. Ordnung.
ou

(5) weist bei Phasenuibergangen 1. Ordnung bei T einen Knick auf (Un-
14

stetigkeitsstelle). Schmelzen, Verdampfen und Sublimieren sind typische

Phasenlbergénge 1. Ordnung. Da AHm bei der Umwandlungstemperatur eine

Sprungstelle aufweist, geht C, = (Z—FTI) bei Tir gegen Unendlich (Singulari-
14

tat). In Figur 6.8 ist der Verlauf von (g—;{) fur X =V, H, & S und Cp ersicht-

P
lich

v H u S C.D
> > > > >
T T Ttr

Tff -'r{r

tr tr

Figur 6.8: V(T), H(T), 2(T), S(T) und Cp(T) flr einen «/ Phaseniibergang 1.
Ordnung in der Né&he der Sprungtemperatur Ttr.

Bei Phaseniibergangen 2. Ordnung ist die erste Ableitung des Chemischen
Potentials stetig, nicht jedoch die Zweite. Falls der Verlauf der Warmekapa-
zitdt Cp(T) eine charakteristische Form aufweist, wie sie in Figur 6.9 fir He
gezeigt ist, so werden Phaseniibergiange 2. Ordnung auch als A-Ubergénge
bezeichnet. Weil der Verlauf des Chemischen Potentials mit der Temperatur
beim Phasentibergang stetig ist, sind 4xSm bzw. AvHm und AxVm bei Tir gleich

Null. Die Steigung (g—;() dieser Grossen ist flr die verschiedenen Phasen je-
p

doch verschieden.
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Figur 6.9: Links: Verlauf von Cy(T)
von Helium. Die Kurve weist bei T,

80 eine Singularitat auf. Rechts: Uber-
70k gang zwischen einer hoch geordneten
2 ol @ und einer weniger geordneten Cluster
T Phase. In (a) liegt hohe Ordnung vor.
2 50F Bei zunehmender Temperatur verlas-
QE; 40k A a sen einige Teilchen ihre Platze. (b) Es

bilden sich Cluster deren Grosse und
30k Position eine geringe Ordnung auf-

ol i weisen. In (c) sind die Atome und

6 4 -2 0 +2 +4 +6
(T-T10°K) @

Cluster nur noch zuféllig verteilt.
(P.A)

Phaseniiberginge 2. Ordnung beinhalten Ordnungs-Unordnungs Ubergénge
wie in Figur 6.9(a,b,c) schematisch dargestellt. Sie treten z.B. bei gewissen
Legierungen, beim Einsetzen von Ferromagnetismus oder bei flu-
id/superfluidem Helium auf. S-Messing (Cu,Zn) ist ein Beispiel fur ein Sys-
tem das einen A-Ubergang zeigt. Bei niedriger Temperatur liegt eine Phase
mit alternierenden Cu und Zn Atomen vor (a). Bei hoherer Temperatur tritt
eine Phase mit unregelmassig verteilten Cu und Zn Atomen auf (b). Dieser
Prozess ist bei (c) abgeschlossen (T = 742 K). Bei Anndherung des Punktes
(c) steigt die Warmekapazitat der Legierung, da eine zunehmende Warme-
menge fur die Umlagerung bendtigt wird. Danach fallt die Warmekapazitat
rasch ab.

T, T, T T, T,
Figur 6.10: V(T), H(T), 4(T), S(T) und Cy(T) fiir einen /3 Phasenlibergang 2.
Ordnung in der Nahe der Sprungtemperatur Ttr.

Wir haben bereits festgestellt, dass - anders als etwa beim Schmelzen von Eis
- keine wohldefinierten Ubergange von der festen zur flissigen Phase beo-
bachtet werden, sondern Kaskaden von Ubergéangen in verschiedene meso-
morphe Phasen, deren Eigenschaften zwischen denjenigen von Kristallen und
Flussigkeiten liegen. Man bezeichnet solche Phasen naturgemass auch als
Flussigkristalle. Solche Phasen spielen u.a. in biologischen Systemen eine
wichtige Rolle. Polymorphie ist eine andere Erscheinung, bei der Phasen-

Ubergénge zu vielen interessanten Phanomenen fiihren. Polymorphie (Vielgestal-
tigkeit) ist die Eigenschaft, dass eine Substanz in verschiedenen Erscheinungsformen (Modi-
fikationen) vorkommen kann. Diese haben die gleiche chemische Zusammensetzung, unter-
scheiden sich aber in der r&umlichen Anordnung der Atome und haben unterschiedliche Ei-
genschaften. Unterschiedliche Strukturen kdnnen sich durch Einfliisse wie Druck und/oder
Temperatur bilden. Eine besondere Form der Polymorphie ist die Polytypie, welche bei in
Schichtgittern kristallisierenden Verbindungen auftritt, wie Siliciumcarbid oder Silicium-
nitrid. Auch viele organische Molekille wie beispielsweise Arzneistoffe, Pigmente, Fette o-
der Sprengstoffe kénnen im kristallinen Zustand polymorph sein.
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6.6 Oberflachenspannung

Flussigkeiten haben die Tendenz, ihre Oberflache zu minimieren, weil die
grosstmogliche Anzahl von Molekilen von gleichartigen Partnern umgeben
sein mdochte. Tropfen neigen zu Kugelgestalt, weil Kugeln die kleinstmdgli-
che Oberflache aufweisen. Es gibt andere Kréfte, die dieser Tendenz entge-
genwirken und die aus den Kugeln Ovale oder Pflitzen machen.

Ein Stein und eine Wasserlache Kapillarréhren verschiedener
auf einem elastischen Tuch. Dicke.

Figur 6.11: Illustrationen zur Oberflachenspannung. Das Bild einer von ei-
nem elastischen Tuch getragenen Flussigkeit ahnelt einer Erscheinung, der
wir alltaglich begegnen: dem Phanomen der Oberflachenspannung oder Ka-
pillaritat. Bereits Leonardo da Vinci beobachtete 1490 das Steigen von Flis-
sigkeiten in dinnen Roéhren, den Kapillargefassen. Diese Erscheinung gab
der Theorie der Oberflachenspannung ihren Namen, ndmlich Kapillaritéts-
theorie.

Andere Beispiele liefern Wassertropfen, die an einer Flache héngen bleiben,
sofern sie nicht zu gross sind. So bilden sich an einem undichten Wasserhahn
Tropfen, die grosser und grosser werden, aber zunéchst hangen bleiben. Sie
fallen erst, wenn sie eine bestimmte Grdsse erreicht haben. Dieses Phdnomen
machen Sie sich zunutze, wenn sie eine bestimmte Menge einer fllissigen
Medizin bendtigen: Man nehme zehn Tropfen Hustensaft!

Figur 6.12: Liegende und hén-
gende Wassertropfen

Was ist Kapillaritat? Dies lasst sich nicht einfach beschreiben. In der landlau-
figen Erklarung von Kapillarphenomenen stellt man sich vor, dass die Ober-
flache einer jeden Flussigkeit von einer elastischen Haut iberzogen ist, die
zudem klebend und abstossend wirkt, wenn sie auf andere Materialien trifft.

Wir betrachten die Elastizitdt von Flissigkeitshdutchen. Als Folge dieser
elastischen Eigenschaft kann die Haut eines Wassertropfens eine gewisse
Flussigkeitsmenge tragen; erst bei zu grosser Belastung zerreisst sie und es
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l6st sich ein Tropfen, der herabfallt. Die elastische Haut einer Flissigkeit
vermag eine kleine Flissigkeitsmenge zu tragen, dhnlich wie ein Gummituch
Flussigkeit tragt, sich aber unter der Einwirkung der Schwerkraft verformt.

Diese phdnomenologische Erkarung der Kapillaritét ist konzeptionell einfach
und wird durch viele Experimente gestutzt. Jeder hat schon einmal Wasser-
laufer gesehen, die muhelos auf einem Teich umherspazieren, ohne zu ver-
sinken. Die elastische Haut der Wasserflache tréagt sie.

Figur 6.13: Skizze eines Wasser-
laufers.

Die Figuren 6.11, 6.12, 6.13 und
ein Teil des Textes stammen aus
Kugel, Kreis und Seifenblasen, Op-
timale Formen in Geometrie und
Natur von S. Hildebrandt und A.
Tromba, Birkhauser 1996.

Der englische Schriftsteller Hilaire Belloc hat das besondere Talent des Was-
serlaufers wie folgt beschrieben.

So seht den Wasserlaufer hier,

Der, ein ganz unbegreiflich’ Tier,

Den Mensch' verblufft an allen Tagen.
Auf Wasser lauft er mit Behagen,

So zierlich, es ist nicht zu sagen.
Doch hielt' er an, dies zu verstehn,

Er wirde sofort untergehn.

Die Oberflachenspannung von Wasser hangt ganz wesentlich von der Art und
der Menge der darin geldsten Minerale ab. Mancherorts ist sie so gross, dass
die Wasseroberflache kleine Miinzen zu tragen vermag. Bei hoher Oberfla-
chenspannung ist es viel schwerer, die Hande zu sdubern oder schmutzige
Wésche zu reinigen. Daher haben Waschmittel vor allem die Aufgabe, die
Oberflachenspannung von Waschwasser herabzusetzen.

Im Brockhaus wird Kapillaritdt wie folgt beschrieben: Unter Kapillaritat ver-
stehen wir das durch die Grenzflachenspannung bedingte Verhalten von
Flussigkeiten in engen Hohlraumen fester Korper (z.B. Spalten, Kapillaren,
Poren). Beim Eintauchen einer engen Roéhre in eine benetzende Flussigkeit,
z.B. Wasser, steigt diese in dem Kapillarronr empor (Kapillaraszension).
Handelt es sich jedoch um eine nicht benetzende Flussigkeit, z.B. Quecksil-
ber, so sinkt sie im Kapillarrohr ab und steht dort tiefer als auR3erhalb (Kapil-
lardepression); Ursache fur diese Art der Kapillaritat sind die im Vergleich
zu den Adhéasionskraften zwischen Flussigkeit und Kapillarwand gréf3eren
Kohésionskrafte zwischen den Flussigkeitsmolekilen. Als Kapillarkonden-
sation wird die in kapillaren HohlrAumen pordser Korper bereits oberhalb
des Siedepunkts eintretende Kondensation von Flissigkeitsddmpfen be-
zeichnet. Sie beruht auf einer Erniedrigung des Dampfdrucks, da sich infolge
der Adhasionskrafte der Kapillarwande die Oberflache der Flissigkeit ver-
kleinert.
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Es ist nicht leicht, die Oberflachenspannung durch die Wirkung von Moleku-
larkréaften zu erklaren. Zudem sind noch andere Phanomene zu berticksichti-
gen wie zum Beispiel die Dampfschicht, die jede flissige Fla&che umkleidet.
Die thermodynamische Beschreibung leistet hier hervorragende Dienste, in-
dem sie bereits ohne detailliertes molekulares Verstandnis auf vergleichswei-
se einfachem Weg zu wichtigen Einsichten fiihrt.

Wenn wir die Freie Enthalpie z.B. von einem Wassertropfen ausdriicken wol-
len, so ist zu berlcksichtigen, dass sie auch eine Funktion der Oberflache o
des Tropfens ist. Somit gilt: G=G(p,T,o) und entsprechend folgt fur dG:

oG oG oG

dG=(—) d +(—) dT+(—> do
op/), Pr\ot),, 390/ 7

Die Arbeit dG,, die geleistet werden muss um eine Oberflache o um do zu
vergrossern, wird mit Hilfe der Oberflachenspannung y ausgedruckt.

_ O_G _Energie_L_ﬂ
V= (60)p'T vl = Fliche =~ m?2 m (6.17)
Die Oberflachenspannung muss in Bezug auf die untersuchte Phasengrenze
angegeben werden, die in der Regel Flussigkeit/Luft ist. Oberflachenspan-

nungen gegeniiber Luft e werden in der Regel einfach als y angegeben
und weisen deshalb immer positive Werte auf.

Wird die Oberflache einer Flussigkeit bei konstanter Temperatur und kon-
stantem Druck verandert, so ist die umgesetzte Arbeit entsprechend der Glei-
chung (6.17) gleich:

dG, = ydo (6.18)

Bei spontanen Anderungen nimmt dG, ab, woraus folgt, dass do negativ
wird. Das heisst, dass Oberflachen die Tendenz haben sich zu kontrahieren.
Die Bedeutung von Gleichung (6.18) l&sst sich anhand von Figur 6.14 und
der nachfolgenden Fragestellung verstehen.

Force 241 Figur 6.14: Arbeit, die fur die Her-
stellung eines dinnen Films mit einer
Flussigkeit der Oberflachenspannung
y geleistet werden muss. (P.A)

Total area
I 2n

Wir fragen nach der Arbeit, die geleistet werden muss, um bei Raumtempera-
tur einen Wasserfilm der Flache 10 cm? aufzuspannen. In dieser Rechnung ist
zu berlcksichtigen, dass der Film eine Vorder- und eine Rickseite aufweist.
Die Oberflachenspannung entnehmen wir Tabelle 6.1. Die Krafte (F), die
wirken, gehen auf die Oberflachenspannung (F, ) und die Gravitation (Fc )
zuriick:

F=F, +Fc

Damit gilt fur die Arbeit dw, die fir eine Verédnderung der Hohe um dh ge-
leistet werden muss:
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dw = F,dh + Fc dh = dw, +dwc
Wir interessieren uns hier nur fur die Oberflachenarbeit dw, (=dG,), fur die
gilt:
dw, = ydo= 12ldh)
h

wy, = J. dw, = f)/Zldh = 2ylh

Flache 0
Die Arbeit w,, die geleistet werden muss, entspricht der Anderung der Freien
Enthalpie. Diese betragt somit: AG, = 2-0.0728N/m-10-10“*m? = 1.46-10* J.

Tabelle 6.1: Oberflachenspannungen gegen Luft bei 20° C.

Flussigkeit yINm?
Toluol 2.84x107
Benzol 2.89x107
Quecksilber 47.2x10
Methanol 2.26x1072
Athanol 2.23%107?
1,4-Dioxan 3.36x107?
Nitrobenzol 4.18x107?
n-Octylalkohol 2.90x107
Wasser 7.28x1072
n-Hexan 1.84x1072

Eine Messmethode fir die Ermittlung der Oberflachenspannung griindet auf
der in Figur 6.11(rechts) skizzierten Erscheinung, die beobachtet werden
kann, wenn man ein Kapillarrohr senkrecht zur Oberflache in eine Fllssigkeit
eintaucht. Die meisten Flussigkeiten haften an den Wénden von Glasrohren.
Die Molekiile steigen dann infolge der Adhésionskrafte zur Glasoberflache
an der Wand hoch. Es entsteht zunéchst ein dinner Film mit grosser gas/fl
Grenzflache. Im Bestreben, die durch das Hochsteigen an den Kapillarwan-
den entstandene Flussigkeit/Luft Grenzflache zu verringern, die infolge der
Oberflachenspannung »{gas/fl) energetisch ungiinstig ist, wird die Flissigkeit
bis zur Hohe h in das Kapillarrohr hineingezogen. Infolge der Gravitation,
die die Flissigkeitssdule nach unten zieht, entsteht eine konkave Deckflache.
Diese Erscheinung heisst Kapillaraszension.

Die Oberflachenkraft ist gleich dem Produkt der vertikalen Komponente der
Oberflachenspannung und dem Umfang der Kapillare. Die vertikale Kompo-
nente hangt von dem Kontaktwinkel & zwischen der Flussigkeitsoberflache
und der Rohrwandung ab und ist gleich ycosé. Damit gilt:

F, =2arycosé

Der Kontaktwinkel ist fir die Mehrzahl von Flussigkeiten klein. In diesen
Fallen kann cosé& gleich 1 gesetzt werden. Betragt der Radius der Kapillare
r, die Dichte der Flussigkeit p und die Erdbeschleunigung g, so ist das Ge-
wicht der Saule gleich zrhpg:

Fe = ar*hpg
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Im Gleichgewicht ist F, = Fc (was wir auch als dG,+dGs=0, mit dGe=Fadh,
formulieren kdnnen). Fur kleine Kontaktwinkel gilt deshalb:

y="Y% hpgr (6.18a)

Flussigkeiten, die Glas nicht benetzen, wie zum Beispiel Quecksilber, werden
aus dem Kapillarrohr herausgedriickt. Ihre Oberflache liegt dann unterhalb
der umliegenden Oberflache und ist konvex gekrimmt. Diese Erscheinung
heisst Kapillardepression. Zur Berechnung der Oberflachenspannung kon-
nen die gleichen Uberlegungen wie vorhin angestellt werden. Allerdings darf
jetzt der Kontaktwinkel nicht mehr vernachléssigt werden. Weil & jetzt nega-
tiv ist, wird auch cosé negativ. Weil jetzt auch h negativ ist, wird y wiede-
rum positiv.

9. Oberflachenkraft: Produkt der vertikalen
B\ Komponente von F°% und dem Umfang der
Kapillare

[Fg F, =ycosg, xUmfang — , cos 0, x2xr
Fy =AV x pxg=7"hxpxg
A A\ | Kraftegleichgewicht: Fy =Fc

Kleine Kontaktwinkel ~ cos¢, ~1

yx2xr=nxr’hxpxg

Y =% hpgr

Figur 6.15: Messung der Oberflachenspannung aus der Steighthe in Kapilla-
ren und Definition des Kontaktwinkels &.

Unter Grenzflachenspannung versteht man die an der Grenzflache zweier
Phasen auftretende Spannung, die die Grenzflache zu verkleinern sucht. Die
Grenzflachenspannung gegen eine gasférmige Phase heilit Oberflachenspan-
nung.

6.6.1 Vergleich der Oberflachenspannung verschiedener Stoffe

Will man die Oberflachenspannung verschiedener Stoffe miteinander ver-
gleichen, so darf man sie nicht auf die Schaffung einer bestimmten Flache
beziehen, sondern muss den Transport einer bestimmten Anzahl von Molek-
len in die Grenzflache als Mass verwenden. Im molaren Volumen Vn sind
stets Na Teilchen enthalten. Vereinfachend schreiben wir hier den Teilchen
ein wurfelformiges Volumen zu. Pro Teilchen ist dieses dann gleich Vm/Na.
Die Kantenldnge dieses Elementarwiirfels ist (Vm/Na)Y® und eine seiner seiner
Flachen ist (Vm/Na)?3. Somit sind in der Flacheneinheit stets (Na/Vin)??® Teil-
chen enthalten. Auf einer Flache von (Vm)??® sind das (Na)?® Teilchen. Wir
konnen ein sinnvolles Vergleichsmass flr die Oberflachenspannung ver-
schiedener Stoffe erhalten, wenn wir anstelle von y die molare Grosse
7x(Vm)?® betrachten, die als molare Grenzflidchenspannung bezeichnet wird.

Vmor = YV22 (6.18b)
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Die molare Grenzflachenspannung ist natirlich, genauso wie y, temperatur-
abhangig, weshalb auch so noch kein unmittelbarer Vergleich gelingt. Die
Temperaturabhangigkeit leuchtet ein, wenn man bedenkt, dass die Grenzfla-
chenspannung beim kritischen Punkt (pc,Tc,Vc) null werden muss. Zwischen
der molaren Grenzflachenspannung und der Temperatur besteht eine empiri-
sche Beziehung, die auf E6tvos (1886) zuriick geht und die nach ihm als
Eo6tvossche Regel bezeichnet wird:

Ymot = a[(T, — 6K) —T]. (6.18¢c)

In dieser Gleichung ist « eine empirische Konstante und Tc die Kritische
Temperatur. Diese Beziehung ergab sich aus der Beobachtung, dass die
Oberflachenspannung aller Flissigkeiten mit steigender Temperatur sinkt
und bei der kritischen Temperatur gleich null wird. ymol sollte demnach linear
von der Temperatur abhangen, wie in der folgenden Skizze angedeutet. Bei
Temperaturen nahe der kritischen Temperatur weichen die experimentellen
Werte allerdings von dieser Geraden ab. Deshalb wurde in Gleichung
(16.18c) empirisch Tcum 6K Korrigiert.

’Ymol
N\

Skizze zur Regel von E6tvos

T
T-6K

Tabelle 6.2: E6tvossche Konstanten a.

Stoff o/ mJ/(K mol?3)
Sauerstoff 1.92 x10*
Dicyan 2.18 x10*
Cyclopentan 2.3 x10*
Cyclohexan 2.38 x10*
Cyclohexen 2.2 x10*
Benzol 2.1 x10*

Tabelle 6.2 zeigt, dass die Konstante « flr nicht-assoziierte Flissigkeiten et-
wa gleich 2.1x10* mJ/(K mol??) ist. Die Regel von E6tvos bestatigt den Sinn
des Theorems der Ubereinstimmenden Zustande (Kapitel 1.6). Das tritt noch
deutlicher zutage, wenn man die Gleichung fur jymoi durch T, = T, — 6K divi-
diert:

Yol _ ¢ [1 e (6.18d)

Tre T,
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6.7 Dampfdruck Uber einer gekriimmten Flache

Eine Konsequenz der Oberflachenspannung fur die Reinphase eines Stoffes
ist, dass der Dampfdruck einer Flussigkeit vom Kriimmungsradius der Ober-
flache abhéngt.

Blasen, Kavitaten und Tropfen.

Unter einer Blase verstehen wir eine von einem zusammenhangenden Film
umhullte Gasphase (Seifenblase).

Eine Kavitat ist eine mit Dampf (Gas) gefillte Offnung in einer Flussigkeit
(Gasperlen im Champagnerglas) .

Ein Tropfen ist ein kleines Volumen einer Flissigkeit, umgeben von seinem

Dampf.
Gas
Gas

Blase Kavitét Tropfen

6.7.1 Kavitaten und die Gleichung von Laplace

Die Kavitdt in einer Flussigkeit steht im Gleichgewicht, wenn die Tendenz
der Oberflache kleiner zu werden, durch die Zunahme des Drucks im Innern
ausgeglichen ist.

Pout Figur 6.16: Druck- und Kréfte-
Verhéltnisse in einer Kavitat.

P

out Y

Die Kraft Fin, die von Innen gegen Aussen wirkt, ist durch den Druck pin in
der Kavitat bestimmt.

F;, = pip4nr? (6.19)
Die KraftFtot, die die Kavitat zusammendriickt, ist durch den Aussendruck
und durch die Oberflachenspannung gegeben. Die Oberflachenspannung hat
die Tendenz, die Oberflache der Kavitédt zu verkleinern, wirkt also wie ein
Aussendruck p, .

Fiok = (Doue + py )4mr? (6.20)
Im Gleichgewicht gilt:
Fin = Fout + F]/ - pln = pout + py (6'21)
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Wie gross ist p,?
Die Anderung der Oberflache o = 4mrr? mit anderndem Radius r ist:

-2 U4nr)=8nr - do=8nrdr (6.22)
dar ar

Die Arbeit dw,, die als Folge der Oberflachenspannung bei einer Anderung
der Oberflache o umgesetzt wird, ist:

dw, = ydo = y8nrdr = F,dr = Kraft-AWeg

Damit gilt fur die infolge der Oberflachenspannung wirkende Kraft F:

E, = y8nr (6.23)
Dieses Ergebnis, eingesetzt in den Ausdruck fir das Kraftegleichgewicht, lie-
fert unter Ber(cksichtigung, dass Fin = pind 1 ist, das gesuchte Resultat.

Einsetzen der einzelnen Beitrdge in F;, = Fyyr + F, liefert.

Pindnr? = p . Anr? +y8nr (6.24)
Aufldsen nach pin fuhrt zur Gleichung von Laplace:

2
Pin(T) = Pour + TY (6.25)
Farp, gilt: p,(r) = 27” (6.25a)

Diese Gleichung beschreibt den Druck, den die Oberflachenspannung nach
Innen ausiibt. Dieser ist umso grosser, je kleiner die Kavitét ist.

Weil p, >0 ist kénnen wir folgern, dass der Druck in der Kavitat grosser ist
als der Aussendruck, dass also gilt: pin > pout. Mit grosser werdenden Kavita-
ten wird p, rasch kleiner, so dass schlussendlich pin gleich pout wird. p, > 0
hat zur Folge, dass die Kavitat kleiner ist, als sie es sonst ware. Dadurch
steigt der Gasdruck in der Kavitat.

6.7.2 Tropfen und die Gleichung von Kelvin

Wie hangt der Dampfdruck von kugelformigen Tropfen von deren Grosse ab?
Zur Beantwortung dieser Frage untersuchen wir Z Tropfchen vom Radius r
die im Gleichgewicht mit der Dampfphase stehen. Z sei konstant und die
Tropfchen konnen sich nie bertihren. Um die Rechnung zu vereinfachen
nehmen wir an, dass alle Tropfchen den gleichen Radius haben. ni und ni
sind die Anzahl Molekile (in mol) in den Phasen | und 11. Die gesamte Ober-
flache der Z Trdpfchen bezeichnen wir mit ound mit ¢ ihre partielle molare

Oberflache: ¢’ = (a_a)p "

on
Z Tropfchen Dampfphase (Gas)
y7/ Al A, P, N
=42 +yo' 9 p
Hi Mfl )4 [,tu=,ug+RTlnﬁ

Die Freie Enthalpie Gt dieses Systems ist gleich der Summe der Freien Ent-
halpie der Gasphase plus jener der Tropfchen:

Grot = nlﬂ?l +vyo+ny, (/{3 + RTin z%) (6.26)
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Im Gleichgewicht gilt fir jede Anderung der Anzahl Molekiile dni und dny in
den beiden Phasen:

dGeo, = dnyp, +ydo + dny, (ug + RTIn %) — 0

Da weder Molekiile erzeugt noch vernichtet werden, gilt: dn = dn; = —dn;
Einsetzen dieser Bedingung liefert:

(12, — u2)dn — (RTln ) dn +ydo = 0 (6.27)
0 . .
Fur grosse Tropfen gilt (ﬁ) = (0. Wir bezeichnen den Dampfdruck
g —00
eines solchen "unendlich grossen Tropfens" mit p*.
(up —ul) = RTan—w (6.28)

Wir dividieren (6.27) durch dn und halten dabei p, T und Z konstant. Das Er-
gebnis wird in (6.28) eingesetzt, was zu Gleichung (6.29) fihrt.

p _ (0
RTinE =y ( an)mz (6.29)

Es erweist sich als ndtzlich, in Gleichung (6.29) die Molzahl n durch das Vo-
lumen V der Tropfchen zu ersetzen, das wir auf das Molvolumen der Flussig-
keit Vm(fl) beziehen (n = V/Vn(fl)):

b __ do Vm(fl)
In~ p* RT (an)T .2 RT “rr ¥ (aV)T,p,Z (6.30)
Auflésen nach dem Dampfdruck p der Tropfchen liefert:

V(S 1)
p =pexp < =tV (aV)T,p,Z) (6.31)
Der Ausdruck y (—”) hat die Dimension eines Drucks. Er entspricht dem
ov Tp,Z
durch die Oberflachenspannung auf den Tropfen ausgeiibten Druck Ap:
(60) Energle Fléichenéi"nderung __ Kraft Ap (632)

av T.p.Z Fliache Volumenanderung Flache

p = p*eﬁvm(fl) (6.33)

Zwischenbemerkung: Formel (6.33) gilt auch dann, wenn ein zusétzlicher Druck
Apgy auf eine kondensierte Phase ausgetbt wird, indem man z.B. in ein geschlosse-
nes Gefass ein Inertgas einbringt, das auf die Flussigkeit wirkt. Das Inertgas sei in
der Flussigkeit nicht 16slich. Damit kénnen wir schreiben:

du(fD) = Vm(fl)dpFlIIc?T

du(g) = Vm(g)dp = ?dp

Im Gleichgewicht gilt:

o) = duf) = ~dp = u(Fdpru

Aufsummieren von p* bisp (p = p* + Apgy, fuhrt zum gesuchten Ergebnis:

RT F+A
[y dp = Vi (FD) f3. 7 dppue

Das fuihrt zu:

ApFik
p= p e RT Vi (fD)

oder p=p eRTVm(ﬂ) (6.33)
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Wir wollen jetzt (Z_;:) als Funktion des Tropfchenradius r ausrechnen. Vr
T,pZ

sei das Volumen eines Tropfchens (T) und ot dessen Oberflache. Dann gilt
flr das gesamte Volumen V und die gesamte Oberflache o aller Z Tropfchen:

(60) V=2V;y undo=Zoy
p.T

N or =4nr? -  dop = 8mrdr
4 s 2
Vy = gnr - dV; =4nredr
Tropfen (a_a) = (azﬂ) _ 8Bmrdr _ 2 (6.34)
ov/rpz oZVp T.p,Z amr2dr T

Einsetzen dieses Ergebnisses in (6.30) bzw. (6.31) fihrt zu der Gleichung
von Kelvin (r = Radius des Tropfens):

D Vi(fD)2y Ym(D 2y

In > o oder p = p*e RT r Gleichung von Kelvin (6 35)

Die Gleichung von Kelvin beschreibt den Dampfdruck, der aufgrund des

durch die Oberflachenspannung ausgeiibten Drucks y (a_a) = 27" entsteht.
T,p,Z

v
Wir erkennen, dass der Dampfdruck eines Tropfchens mit grdsser werden-

dem Radius abnimmt, bis er bei r > 2—’;2)/ denjenigen der Flissigkeit er-
reicht hat.

(g—;) ist die molare partielle Oberflache. Fir Tropfen (&ussere Oberfla-
T,p,Z

che) gilt (Z—Z) > 0, die Oberflache wird durch Kondensation von zusatz-
T,p,Z

lichen Molekilen grésser.

Fur Kavitaten gilt (Z—Z) < 0, die Oberflache wird durch Kondensation
Tp.Z

von zusatzlichen Molekilen kleiner.
Frage: Wie viele Molekile enthélt ein Wassertropfen von 1 nm Radius?

4T

1% ey n Ny 4m

Antwort: £ =2—=-"T - np = —-=—
v, Vi 3

m Vim NL

T3

23 -1
np = 22O MO 3T (10-9m)3 = 140 Molekiile

T 18x10~5m3mol-1 3

Tabelle 6.2: Wassertropfchen bei Raumtemperatur.

r/nm Vr/em® orlcm? ng'??cl)g?:riekme plp*

1000 4.2x10™" 1.26x10” 1.4x10™ 1.001
100 4.2x10%° 1.26x10° 1.4x108 1.015
10 4.2x107%8 1.26x10™ 1.4x10° 1.113
1 4.2x102 1.26x10™% 1.4x10? 2.918
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Kommentar zu kleinen Tropfchen: History of Colloidal Gold

Colloidal Gold was first prepared in a pure state around the year 1857 by the
distinguished English chemist, Michael Faraday. Prior to that time it was
known and used in the Middle Ages for its health restorative properties. Al-
exandria, Egypt was believed to have been the original founding place for
the use of gold in medicine by a group of adepts known as Alchemists.

The alchemists developed an "elixir" made of liquid gold which purportedly
had the ability to restore youth and perfect health. Paracelsus developed
medicines from metallic minerals including gold, to cure the sick. Many of
his patients were those that had been considered beyond help by the physi-
cians of his time.

Even today in China, remnants of the belief in the restorative properties of
gold remain intact in rural villages, where peasants cook their rice with a gold
coin in order to help replenish gold in their bodies. In India, a certain kind of
fine candy is wrapped in extremely fine gold foil which is eaten right along
with the rest of the delicacy.

It has been reported that in the early 1900's doctors would implant a $5.00
gold piece under the skin, such as a knee joint. As a result, the pain would
subside most of the time, or in many cases go completely away. (W.P.)

Tabelle 6.3: Oberflachenspannung, Molvolumen und Freie Sublimations-
enthalpie einiger Metallen bei 25 °C.

Metall yINm1 Vm/cm3mol? AsubG/kImol?
Ag 1.59 10.28 245.6
Au 1.88 10.21 326.3
Cu 2.19 7.12 298.6
Pt 3.24 9.10 464.0
Fe 2.93 7.11 370.7
Co 2.64 6.62 393.3
Ni 2.46 6.60 379.8
Cr 2.69 7.22 292.0
Ti 2.49 10.64 422.6

6.7.3 Nukleation von Wassertropfen
Vi (f1) 2_y)

RT r

Die Dichte von Wasser ist ca. 1 g/cm®. Demnach enthalten18 cm® Wasser et-
wa Na Molekdile. Fur y vgl. Tabelle 6.1. Erstellen Sie ein Bild, indem Sie
p(r)/p* gegen r auftragen. (Der kleinste r Wert, der noch einen Sinn macht,
entspricht dem Durchmesser eines Wassermolekiils.)

Gleichung von Kelvin: % = exp (

Der Unterschied im Dampfdruck der kleinen Tropfen gegenuber grossen
Tropfen hat fur die Wolkenbildung grosse Konsequenzen.

Warme und feuchte Luft steigt in die kéltere hoherliegende Atmosphére.
Uberhalb einer gewissen Hohe ist die Temperatur so niedrig, dass der Dampf
bzgl. der flissigen Phase unstabil wird. Wir erwarten, dass der Dampf zu
Tropfchen kondensiert.

Es passiert folgendes:

* Ein Schwarm von Wassermolekilen kondensiert zu einem mikroskopi-
schen Tropfen.
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* Weil der Tropfen sehr klein ist, weist er einen hohen Dampfdruck auf.

e Statt zu wachsen, verdampft er gleich wieder.

* Dieser Effekt stabilisiert den Dampf. Die urspriingliche Tendenz zu kon-
densieren, wird durch die héhere Tendenz zu verdampfen Gberspielt. Damit
entsteht eine Ubersattigte Dampfphase die thermodynamisch zwar instabil ist,
tber die Kinetik jedoch am Kondensieren gehindert wird.

* Nukleationszentren kdnnen zu plétzlicher Ausbildung von ausreichend
grossen Tropfen flhre.

6.7.4 Ostwald-Reifung

Die Freie Enthalpie von

(4]
O\- kleinen Teilchen ist eine
Funktion von der
- Oberflache o.
G =G(p,T,0)

0G

de = — do = Arbeit die geleistet werden muss um eine
oo T,p Oberflache cum do zu vergrossern.

Wahrend der Ostwald-Reifung wird die Freie Enthalpie des Sys-
tems minimiert. Die Ostwald Reifung beruht auf der Krimmungs-
abhéngigkeit des Dampfdrucks bzw. der L&slichkeit von Tropf-
chen bzw. eines feinen Pulvers.

Der Dampfdruck- bzw. der Konzentrationsunterschied werden
ausgeglichen indem ein Materiestrom von den kleinen zu den
grossen Kolloiden fliesst. Folglich schrumpfen die Kleinen, die
Grossen aber wachsen weiter.

Sobald der Radius eines kleinen Kolloids einen kritischen Wert
unterschreitet, wird dieses energetisch instabil und l6st sich voll-
standig auf (Kelvin Instabilitat).

Folglich verringert sich die Zahl der Kolloide mit fortschreitender
Evolution.

PCI, HS 2015, g.c.



6.24

Was treibt chemische Verbindungen dazu an, aus einer Gbersattigten Lésung
auszukristallisieren?

Die Freie Enthalpie des Systems nimmt beim Ubergang von einer {iberséttigten ({ibers)

zu einer gesattigten (ges) Losung ab. Cir . Cihers
g gten (ges) g AG:Ggeg ~ Gy, =—RT | —tibers_ ge = e
: h C

¢ ges ges

Es gibt Ubersattigte Losungen bei denen auch nach Jahren kein einziger Kristall ausfallt. Ausgangspunkt ist
immer die Bildung von Kristallkeimen aus einigen bis zu tausenden von Molekdlen.

Schicksal eines einzigen kugelférmigen Kristallkeims mit dem Radius r wahrend der Kristallisation: Bei der
Bildung eines Kristallkeims vom Volumen v,=(47/3)r° nimmt die Freie Enthalpie ab.

Bei der Bildung eines kugelférmigen Keims entsteht eine neue energiereiche
A Vi RT In Oberflache, so dass die Freie Enthalpie um die Oberflachenenergie zunimmt.
EReim ==~ 7, q¢ Oberflachenenergie =g
m G
dv
dg, = —V—kRT]nqc+dO'k;/

m

2
dv, =4xr-dr do;, =8xrdr i 1
Keimbildungsarbeit ¢ fess————"" . _____.
2 | | ibersattigte
Amrdr e
dgk = _—RT]Iqu'i'S;Trdr}/ AG:RTmu‘

V

" | S—
gesittigte
Lésung + Kristalle
re Keimgroe r

kritische KeimgroBe

Der 1. (negative) Term beginstigt das Keimwachstum. Der 2. (positive) behindert es. Bei kleinen Keimen
Uberwiegt der 2. positive Term. Ag, steigt zun&chst an, da die auskristallisierte Substanzmenge gering, deren
Relative Oberflache aber gross ist. Mit zunehmender Grdsse wachst der 1. negative Term schneller, bis
schliesslich Ag, wieder abnimmt. Das durchlaufene Maximum wird bei der kritischen Keimgrésse r, erreicht.
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6.8 Ubungsaufgaben
6.1 Wenden Sie die Gleichung von Kelvin auf Blasen an.

6.2 Berechnen Sie die Anderung des Chemischen Potentials von H20(fl) und
von H20(f) bei 0 °C pro Mol, wenn der Druck von 1 bar nach 2 bar erhoht
wird.

p(H20(f1)) = 0.999 g/cm?, p(H20(f)) = 0.917 g/cm?

6.3 Entwickeln Sie aus Gleichung (6.33) eine Naherungsformel, die fir klei-
ne Druckunterschiede Ap gultig ist. Wenden Sie diese Formel auf Wasser an,
bei T =300 K, p* =1 bar und 4p = 10 bar.

6.4 Erstellen Sie auf analoge Art wie in Figur 6.7 ein Phasendiagramm fur
Kohlendioxid.

6.5 Wie gross ist die Arbeit, die geleistet werden muss, um die Flache eines
rechteckigen Flissigkeitsfilms der Lange | um 4h-l zu vergréssern?

6.6 Wie hoch steigt Wasser bei Raumtemperatur in einer Kapillare deren Ra-
dius a) 1 mm, b) 1 um und c) 10 nm betragt? Dasselbe fiir Athanol.

6.7 Wie gross ist der Druckunterschied Ap=pin—out einer Kavitat in Cham-
pagner, wenn ihr Durchmesser 0.1 mm betrégt und wir fiir die Oberflachen-
spannung ywasser einsetzen? Bei welcher Tiefe im Glas der Blase bei Raum-
temperatur entspricht der Druckunterschied gerade dem hydrostatischen
Druck?

6.8 Um wieviel andert die Freie Enthalpie eines kugelférmigen Mn-1 Clusters
bei der Anlagerung von 1 Teilchen M:

M,_,+M- M,

wenn die Freie Sublimationsenthalpie AsuwG? betragt und die Oberflachen-
spannung gleich yist? Geben Sie Zahlenwerte fiir Silbercluster bei 25 °C an.

6.9 Aus wie vielen Atomen bestehen Goldcluster von 10 nm und von 30 nm
Durchmesser? Aus wie vielen Gold- und wie vielen Silberatomen besteht ein
Cluster von 60 nm Durchmesser, dessen innerer Teil aus Gold besteht, das
von einer 12 nm dicken Silberschale umhallt ist?
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7. Physikalische Zustandsanderungen von einfachen Mischungen

Wir verlassen nun die reinen Substanzen und beginnen mit der Untersuchung
von Mischungen. Dazu wird zunichst der Molenbruch X; der J-ten Kompo-
nente einer aus N Substanzen bestehenden Mischung eingefiihrt:

> Iy =1 (7.1)

ny

N
Zi=1ni

x]=

Besteht eine Mischung aus zwei Komponenten, N=2, so wird von einer bini-
ren Mischung gesprochen:

n n; ng n;
= , Xp = - X1 +x; = + =1
n, +n, n, +n, n,+n, ng+n,

X1

7.1 Partielle molare Grossen

Das partielle molare Volumen V;ist der Volumenanteil der Substanz J zum
Gesamtvolumen

V=V(p,T,nyny,, .., ny); V= (aa_v) (7.2)
n] prT'niij

Das partielle molare Volumen ist eine Funktion von p, von T und von der Zu-
sammensetzung: Vi=Vy(p,T,ni) mit i # J.

Beispiel 1: Vorgegeben sei ein grosses Volumen Vo Wasser bei Raumtempe-
ratur. Zu diesem Volumen geben wir 1 mol Wasser derselben Temperatur.
Wie gross ist das Volumen des Wassers nach dieser Zugabe?

V =Vo+ V (von 1 mol Wasser)

V = Vo + partielles Molvolumen von Wasser x 1 mol
V = Vo + VwasserANwasser

V =Vo+ 18 cm*mol™! x 1 mol

Beispiel 2: Vorgegeben sei ein grosses Volumen Vo Athanol bei Raumtempe-
ratur. Wir geben 1 mol Wasser dazu. Um wieviel nimmt das Volumen zu?

Um diese Frage zu beantworten muss man wissen, dass das partielle Molvo-
lumen von Wasser bei 25 °C in (fast) reinem Athanol, Vw,a, 14 cm?/mol be-
tragt.

V = Vo +Vwa x ANwasser
V=Vo+14 cm’

Das Molvolumen von Wasser in (fast) reinem Alkohol ist erheblich kleiner
als in reinem Wasser. Experimentell findet man bei 25 °C die in Figur 7.1 ge-
zeigten partiellen Molvolumina von Wasser und von Athanol in Was-
ser/Athanol Mischungen. Der Grund fiir die unterschiedliche Volumenzu-
nahme liegt darin, dass das Volumen, das von den Wassermolekiilen einge-
nommen wird, von ihrer Umgebung abhéingt.
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Figur 7.1: Partielle Molvolumina
von Athanol und Wasser bei 25 °C.
Beachten Sie die unterschiedlichen
Skalen fiir Vwasser und Vithanol. (P.A.)

H, OH em

of athanol, V(C

me

Partial motar volume of water, 'I.-"lH_.OpJ¢m mal™'

Parti

SRS [E— T S T
0 02 0.4 08 08 1
Mobe fraction of ethand, x(C.H.OH)

Die partiellen Molvolumina der Komponenten einer Mischung hingen von
der Zusammensetzung ab, weil die Umgebung jedes Molekiiltyps mit der Zu-
sammensetzung dndert.

Beispiel 3: N=2, V(p,T,n1,n2)

Weil das Volumen eine Zustandsfunktion ist, konnen wir schreiben:

ov
de,T = (_)
on p,Tny

de,T = Vldnl + Vzdnz

dn, + (a—V) dn,

om, p,Tnq

V = fOV de,T = fonl V1 dnl + fonz Vz an

Unter der Voraussetzung, dass die Zusammensetzung nicht dndert, dass also
die Molenbriiche x1 und X2 konstant sind, sind auch die Partialvolumina V1
und V2 konstant, so dass folgt:

V == Vl fonl dn1 + Vz fOnZ dnz == V1n1 + Vznz

7.1.1 Partielle molare Freie Enthalpie

Das Konzept der partiellen molaren Grosse kann auf jede extensive Zustands-
funktion erweitert werden. Wir sind bereits dem Chemischen Potential u
begegnet:

w=(2) (7.4)

) i)
Beispiel 4: N = 2, G(p,T,n1,n2)
dGyr = prdng + prdn,
AG = [ dGyy = [i™" wydny + []7 py dny

Unter der Voraussetzung, dass die Zusammensetzung nicht dndert, dass also
X1 und X2 konstant sind, sind auch die Chemischen Potentiale a1 und w2 kon-
stant und kdnnen somit vor das Integral gezogen werden:

ny nz

AG = .“1[ dn; + Ilzf dn, = png + pany
0 0
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Bemerkung: Molare Volumina Vm und molare Entropien Sm reiner Stoffe sind
immer positiv. Die zugehorigen partiellen Grossen konnen jedoch negativ
werden.

Beispiel 5: Das Molvolumen von in Wasser gelostem MgSO4 betrdgt bei
Raumtemperatur -1.4 cm*mol! (extrapoliert auf unendlich grosse Verdiin-
nung).

7.1.2 Die Gibbs-Duhem Gleichung

Wir untersuchen jetzt die Eigenschaften der Freien Enthalpie einer bindren
Mischung bei konstantem Druck und konstanter Temperatur. Dabei werden
wir finden, dass die chemischen Potentiale der zwei Komponenten in einer
bindren Losung nicht unabhingig voneinander sind. Das ist eine wichtige
Einsicht, weil dadurch z.B. die Ermittlung des Chemischen Potentials eines
nichtfliichtigen geldsten Stoffes, wie etwa einem Zucker oder einem Poly-
mer, in einem fliichtigen Losungsmittel (z.B. Wasser) ermdglicht wird. Solch
ein geloster Stoff besitzt keinen messbaren Dampfdruck. Trotzdem kann sein
Chemisches Potential bestimmt werden, falls das Chemische Potential des
Losungsmittels als Funktion der Konzentration bekannt ist.

Die Freie Enthalpie wird in der Regel als Funktion der Zusammensetzung
aufgefasst: G = G(p,T,n1,n2). Fiir konstanten Druck und konstante Tempe-
ratur gilt:

dGyr = prdng + padn, (A)

Wir fassen jetzt G als Funktion von N1, nz, ga, w2 auf: G=G(p,T,Nn1,N2, 10, 422)
G = png + Upn,

Wiederum sollen die Temperatur und der Druck konstant gehalten werden.
Wir kénnen somit die Anderung dGpt wie folgt ausdriicken:

dGyr = p1dny + padn, + nyduy + npdp, (B)

Im Gleichgewicht ist dGp,t = 0. Das gilt natiirlich gleichzeitig fiir (A) und
(B). Somit finden wir:

Tlld/ll + led‘l,lz s 0
Dieselbe Herleitung gilt auch fiir N Komponenten:

Xjmanydu; =0 (7.5)
Diese Gleichung heisst Gibbs-Duhem Gleichung.

N
Z nydu; =0 Gibbs-Duhem Irp Qleichgewicht
= sind immer

N « diese beiden (7.6)

,,hormale :
z dn, =0 ' . ' Gleichungen
Hyany Gleichgewichtsbedingung erfiillt!

J=1

Die Bedeutung der Gibbs-Duhem Gleichung liegt in der Aussage, dass im
Gleichgewicht die Chemischen Potentiale der Komponenten von Mischungen
nicht unabhéngig voneinander variiert werden kénnen.
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Beispiel 6: N=2, wenn za1 zunimmt, so muss 2 abnehmen, da sonst dGp1 =0
wird:

nydy, +nydy, =0
oder in Molenbriichen ausgedriickt
xX1dpq + x,dpu, =0

Wenn also die Anderung des Chemischen Potentials der ersten Komponente
dza bestriigt, so lautet die Anderung des Chemischen Potentials der zweiten
Komponente:

du2=—2—;dul bzw. du2=—§—;dul

Aufgabe: Die Komponenteleiner aus 2 Substanzen bestehenden Mischung
befolge das Gesetz von Raoult (7.13)

1 (Losung) = pi(f1) + RTIn(x;)

iiber den gesamten Bereich 0 < x; < 1. Weisen Sie durch Anwendung der
Gibbs-Duhem Gleichung nach, dass unter diesen Umstinden die zweite
Komponente ebenso das Gesetz von Raoult befolgt.

Losung: ...

7.2 Thermodynamik von Mischungen

Wir untersuchen jetzt die Anderung der Freien Enthalpie, wenn
zweil idealeGase miteinander gemischt werden.

Gi= Freie Enthalpie vor dem Mischen.

L Gt = Freie Enthalpie nach dem Mischen.
Zwei isolierte Gase

mlt p = pl: p2 Gi = ‘Lllnl + ﬂznz
G, =n, (u? + RTIn 2 o 4 RTIn Y
N1 n2 i=ng(pg + np_q) +n,\p; + ”zﬁ
p p
V1 V2
Gr = H1,pN + Uz pNp

) Gy =14 (uf + RTIn p_;)) +n, (,ug) + RTIn p_;)
Zustand nach dem Mischen p p

o
vonlund2: p=pitp2 AmixG = Gy — G; = anTln% + anTln%z

n1 N2 (7.7)

©
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Mit ps = x3p und ny = x3n konnen wir Gleichung (7.7) wie folgt ausdriicken:
ApmixG = Gf — G; = nRT (x;Inx; + x,Inx;) (7.8)

Eine zentrale Aussage von Gleichung (7.8) ist, dass die Freie Enthalpie des
Mischvorgangs negativ ist: AmixGp,r < 0. Das heisst, dass der Mischvorgang
bei idealen Gasen spontan ablauft.

Wegen AG = AH - T AS und (AmixHp,t = 0, AmixVp,1 = 0 ) folgt, dass die trei-
bende Kraft fiir den Mischvorgang die Zunahme der Entropie AmixSp 1 ist:

ApmixSpr = —nR(x;Inx; + x,Inx;) (7.9)

7.3 Das Chemische Potential von Fliissigkeiten

Fir die Diskussion der Gleichgewichtseigenschaften von Fliissigkeitsmi-
schungen miissen wir wissen, wie das Chemische Potential x# von der Zu-
sammensetzung einer Fliissigkeit abhidngt. Wir treffen die folgende Abma-
chung:

Das Chemische Potential eines reinen Stoffes J wird mit p; bezeichnet.
Grossen, die sich auf reine Stoffe beziehen, werden mit einem * versehen.

Fiir das Chemische Potential der J-ten Komponente einer idealen Gasmi-
schung gilt:

Uy = u? + RTan—é.

Wir werden jetzt zeigen, dass fiir das Chemische Potential der J-ten Kompo-
nente einer idealen Losung gilt:

Ky = u; + RTInx,,

wobei Xs der Molenbruch der J-ten Komponente in der Losung ist.

y; = uj + RTlnx; konnte auch als Definitionsgleichung einer idealen Lo-
sung aufgefasst werden! Wir gehen jedoch anders vor, indem wir zunéchst
das Chemische Potential einer idealen Mischung in Bezug auf den Dampf-
druck der reinen Komponenten A und B ausdriicken.

¢ Der Dampfdruck einer reinen Substanz A ist p; und das Chemische Po-

tential der Gas-Phase ist y;(g) = uﬁ (g) + RTIn Z—%.

¢ Im Gleichgewicht einer reinen Substanz A ist das Chemische Potential
der Gas-Phase gleich jenem der fliissigen Phase: u3(g) = us(f1).

¢ Kombination dieser beiden Gleichungen fiihrt zu:

ua(fD) = uj(g) + RTIn 2.

¢ Liegt eine ideale Mischung von zwei Substanzen A und B vor, so treten
an die Stelle von pj und pg die entsprechenden Partialdrucke pa und ps:

pua(fl) = ,ufl(g) + RTan—‘;} und us(f) = ,ug(g) + RTan—g.
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¢ In der Gleichung fiir pa(fl) kann ,ug (g) ersetzt werden indem man die
Gleichung fiir p; (f1) nach ,ug (g) auflost und das Ergebnis einsetzt.

Damit konnen wir das Chemische Potential und den Druck auf die Werte

ua(fl) und p) der reinen Flussigkeit A bezichen:

ua(fD) = wa(fF ) + RTan—; (7.10a)
Dasselbe gilt analog fiir die Komponente B:

us(f) = up(fD) + RTIn 22 (7.10b)

Ideale Mischungen sind dadurch definiert, dass der Druck einer jeden
Molekiilsorte iiber der Losung gerade ihrem jeweiligen Anteil in der Lo-
sung entspricht. Das ist das Gesetz von Raoult:

Pa = PiXa Py . Figur 7.2: [Illustration
— ot <ceme_ B des Gesetzes von Raoult
Ps = P5™p T fiir eine binére
P =Dpast DB — Mischung.
(7.11)
0 Xp 1

+ Einsetzen der Partialdrucke (7.11) in (7.10a) und (7.10b) fiihrt zu:
1a(fD) = ua(f1) + RTInx,

up(f) = up(fD) + RTInxp (7.12)
Allgemein gilt:
w(fD) = iy (fD) + RTlnx,; (7.12a)

Das ist die Gleichung fiir das Chemische Potential der J-ten Komponente
in einer idealen Losung.

Gleichung von Henry

Die Gleichung von Henry beschreibt den Dampfdruck eines in einem Lo-
sungsmittel A gelosten Gases S. Wir nehmen an, dass das Gas S nicht mit
dem Losungsmittel reagiert, was heisst, dass eine ,,ideale Losung™ vorliegt
und wir das Gleichgewicht zwischen S(g) in der Gasphase und S(gel) in Lo-
sung wie folgt beschreiben kdnnen:

R _ [S(ged]
S(g) 2 S(gel) K. 5] (7.13a)

Die Konzentration von S in der Gasphase wollen wir mit Hilfe des idealen
Gasgesetzes NRT=pV ausdriicken:

Ps = ns% = [S(g)IRT (7.13b)

Auflésen von (7.13b) nach [S(g)] und Einsetzen in (7.13a) liefert nach einer
kleinen Umformung die Gleichung von Henry:

[S(geD)] = z2ps oder ps =1~[S(geD)] (7.13¢)
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ns
ns+ny

Die Gleichung von Henry wird of als Funktion des Molenbruchs x; =
des geldsten Stoffs ausgedriickt.
ps = Ksxs (7.13d)

Dabei ist Ks ist eine empirische Konstante (Henry’sche Konstante), die fiir
ideale Losungen entsprechend der Gleichung (7.13c¢) verstanden werden kann
und nach dem Gesetz von Raoult gleich pg wird.

Figur 7.3: Illustration der Glei-
chungen von Henry und von
Raoult als Grenzgesetze

] 17

Mit dem Henry’schen Gesetz kann man zum Beispiel die Loslichkeit von
Sauerstoff, Wasserstoff, Stickstoff usw. in Wasser (und auch in anderen Lo-
sungsmitteln) in Abhéngigkeit vom Partialdruck dieser Gase beschreiben. In
realen Losungen sind die Gesetze von Raoult und von Henry Grenzgesetze.

Tabelle 7.1. Einige Zahlenwerte fiir Wasser als Losungsmittel bei 25 °C:

Gas Ks/Torr Ks/bar Vol% in Luft
CO: 1.25 x10° 1.67 x10° 0.03

CcO 4.40 x10° 5.87 x10° 0.0

H> 5.34 x107 7.12x10% 0.0

N2 6.51 x107 8.68 x10* 78.09

0)} 3.30 x107 4.40 x10* 20.95

CH4 3.14 x10° 4.18 x10? (0.00...)

Ar 0.93

Als Ergebnis dieser Diskussion wird eine ideale verdiinnte Losung wie folgt
definiert:

Eine ideale verdiinnte Losung ist eine Losung, in der das Losungsmittel an-
hand des Raoult’schen Gesetzes und der geloste Stoff mittels des Henry-
Gesetztes beschrieben werden kann.
i Figur 7.4: Zwei Diagramme bini-
rer Mischungen. Links: Raoult
und Henry sind im ganzen Be-
reich erfiillt und gehen ineinan-
der iiber. Das heisst, dass Ks in
Formel (7.13) in ps* {iibergeht.
Rechts: Die Gleichungen von

8

60

g

40

8

Pressure, pf Torr

Pressure, p/Torr

20

o T Raoult und Henry sind jeweils

s nur bei grosser Verdiinnung er-

0 Mole fraction of 1 O ow faaon or | fullt und haben unterschiedliche
methylbenzene, x{CgH-CH,) carbon disulfide, x(CS,) Steigung (P A)
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7.3.1 Freie Mischenthalpie und Mischentropie

Wir verwenden die Gleichung fiir das Chemische Potential der J-ten Kompo-
nente einer idealen Losung dazu, die Freie Mischenthalpie und die Mischen-
tropie von zwei Fliissigkeiten zu berechnen. Das Vorgehen ist genau gleich,
wie bei idealen Gasen. Eine ideale Losung ist dadurch definiert, dass insbe-
sondere die Mischenthalpie gleich null ist (AmixHp, 1 = 0, AmixVp,1 = 0).

vor dem Mischen Gl = nAnu':l(fl) + anu'E (fl)
Gy = na(ua(fD + RTInx,) + ng(up(f1) + RTinxp)
A B ApixGpr = Gf — G; = nyRTInx, + ngRTInxg  (7.14)
AmixGpr = nRT (x4lnx, + xplnxg) (7.15)
nach dem Mischen Weil die Mischenthalpie gleich null ist (A, H, 7 = 0)
Finden wir den folgenden Ausdruck fiir die Mischentropie:
A+B ApixSpr = —nR(x4lnx, + xginxg) (7.16)

Figur 7.5: Freie Mischenthalpie und Mi-

0.5t AiS 1 schentropie einer bindren idealen Mi-
schung als Funktion der Zusammenset-

\ zung; berechnet mit den Gleichung

(7.15) und (7.16) fir n=1. Die Werte

. wurden der besseren Ubersicht wegen

05 el BAmG ] fiir ApixGpr auf RT=1 und fiir Ay, Sy 7
auf R=1 skaliert.

0 0.2 0.4 0.6 0.8 1
Molenbruch x,

Abweichungen vom Idealverhalten von Mischungsfunktionen werden mit
Hilfe von sogenannten Exzessfunktionen beschrieben. Eine Exzessfunktion
ist definiert als Differenz zwischen der beobachteten thermodynamischen
Mischungsfunktion und der betreffenden Funktion fiir eine ideale Losung:

fe = fmix(real) — fix(ideal)

800
" 5P 4 X
x5 s ~
Hoy L i
) } ) ‘\’) [=]
2 d Q E o
£ of ¢
400 [7 . E
= 9] ) E
v : =4
x { A
|7 Q 8
Dl:' q 121
0 05 1 ® °© 05 1
(@) x(CH.) x(C.Cl,)

Figur 7.6: Zwei experimentelle Exzessfunktionen bei 25 °C. (P.A.)
links: HE fiir Benzol/Cyclohexan. Rechts: VE fiir Tetrachlrethen/Cyclohexan.
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7.4 Kolligative Eigenschaften

Wenn die untersuchten Eigenschaften eines Systems nur von der Anzahl der
gelosten Partikel abhdngen und nicht von deren individuellen Eigenschaften,
so spricht man von kolligativen Eigenschaften (depending on the collec-
tion).

Voraussetzungen, die in diesem Abschnitt als erfiillt angenommen werden:

Der geloste Stoff sei nicht fliichtig.
Er sei in der Festphase unloslich.

Die kolligativen Eigenschaften sind durch die Verringerung des Chemi-
schen Potentials des fliissigen Losungsmittels durch den gelosten Stoff
bedingt. A sei das Losungsmittel:

ua(fD Zugabe von B — us(f) = uy(f) + RTInx, (7.18)
Wegen xa < 1 folgt RTInxa < 0 und damit p,(f1) < uy(f1).

Das Diagramm in Figur 7.7 gilt, weil nach Voraussetzung der geloste Stoff B
in der reinen Festphase unldslich ist und keinen Dampfdruck aufweist. Es
zeigt deutlich, dass Zugabe von B eine Siedepunktserhohung und eine Ge-
frierpunktserniedrigung zur Folge hat, verursacht durch den Term RTInxa, al-
so durch einen reinen Entropie-Effekt!

Figur 7.7: p, T-Diagramm

reine |
Festphase [ gsungsmittel plus

f geloster Stoff

reine

Gasphase

g
> T

Tom — Tem Té™Tos

7.4.1 Siedepunktserhohung

Ein Stoff B, der in dem Losungsmittel A geldst wird, bewirkt eine Anderung
ATsd im Siedepunkt des Gemischs, bezogen auf das reine Losungsmittel. Im
Gleichgewicht sind die Chemischen Potentiale der Gasphase und der Losung
gleich gross:

Gleichgewichtsbedingung:  us(f1) = ux(g)

Daraus finden wir unter Verwendung von (7.18):

ta(g) = ua(f1) + RTinx, (7.19)
Verwendung von: 1 = x4 +xg — x4 =1—xp liefert:

ln(l _ xB) — #A(g);’llfA(fl) — AVZ;n,A (7.20)

Ay G, 4 ist die Freie Verdampfungsenthalpie des reinen Losungsmittels A.

Ama’A = Ava‘A - TAVSm’A (7.21)
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Wird die - im hier interessierenden Bereich kleine - Temperaturabhingigkeit
der Verdampfungsenthalpie vernachléssigt, so gilt fiir einen beliebigen Mo-
lenbruch xs beim Siedepunkt Tsa:

Ay G AyH AyS
ln(l _ xB) — 2V¥'mA _ 2vimA _ ZVomA (7.22)
RTsq RTsq R

Fiir x8 — 0 geht der Siedepunkt Tg; der Losung {iber in den Siedepunkt des
reinen Losungsmittels A, den wir mit Tg,; bezeichnen.

Ay G AyH Ay S
In(1) = 24 =—"—ri _nl (7.23)
RTSy RTSy R
Zichen wird (7.23) von (7.22) ab, so folgt, wegen In(1) = 0:
AyH 1 1
1 - xp) = (1)
( B) R \Tsa T, (7.24)

Weil In(1-xs) negativ ist und die Verdampfungsenthalpie positiv, folgt aus
dieser Formel T¢; < Ts4, also eine Siedepunktserhohung. Solange xs viel
kleiner als 1 ist, kann In(1-Xs) = -xs verwendet werden:

Yo = — AyHm oA < 1 _ i) __AyHpa (TSd_T§d> (7 25)
B= " 5 )= x '

Haufig ist ATsd =Tsd-T*sd << Tsd, so dass TsdaT*sd =~ (T*sdT*sd) gesetzt wer-
den darf. Das erlaubt die folgende Vereinfachung von (7.25):
AT RTS,’
xp = AyHpy 4 _RT*Sdz > ATgy = =3¢
sd

b4 7.26
DyHya B (7.26)
ATsd hangt nur von der Konzentration des gelosten Stoffes ab und nicht von
seiner “Identitdt”. T*sd und AvHa sind Eigenschaften des reinen Losungsmit-
tels A! Das heisst, dass die Siedepunktserhohung eine kolligative Eigenschaft
des Losungsmittels ist. Es ist iiblich, dies wie folgt zu nutzen:
* 2

RT.
== Kgq (4) (7.27)

Vim,A
K4 (A) heisst ebullioskopische Konstante des Losungsmittels A. Einsetzen
von (7.27) in (7.26) und Umrechnung in Molalitdt als Konzentrationsmass
[me = (Anzahl mol B)/(kg Losungsmittel)] liefert die in der Regel verwendete
Gleichung (7.28):

ATsq = Ksq(A)mp (7.28)

7.4.2 Gefrierpunktserniedrigung

Die Herleitung der Gefrierpunktserniedrigung (bzw. Schmelzpunktserniedri-
gung) eines reinen Stoffs A, ATsm =Tsm-T*sm << Tsm, beginnt mit der Gleich-
gewichtsbedingung:

pa(fD) = pa(fest) - pu(fest) = ua(f1) + RTlnx, (7.29)

Aufgabe: Fiihren Sie die fiir die Herleitung von (7.30) notwendigen Uberle-
gungen durch. Diese folgen dem gleichen Schema wie bei der Siedepunkts-
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erhohung, nur dass an die Stelle von AvHma die Schmelzenthalpie AsmHma
tritt.

Losung: ...

Als Ergebnis folgt:

. 2 )
ATSm = A}:,:% Xp = Kgm(A)xB (7.30)
! R * 2
Ksm(A) = WTSm (7.30a)

Auch die Gefrierpunktserniedrigung wird als Funktion der Molalitdt ms aus-
gedriickt und Ksm(A) als kryoskopische Konstante von A bezeichnet.

Tabelle 7.2

Benzol Campher Phenol Wasser
Ksm /(K kg mol 1) 5.12 40.0 7.270 1.86
Ksd /(K kg mol™) 2.53 5.95 3.040 0.51
AvH 2@ k] mol! 30.8 40.656
AsmHZ [kJ mol™! 10.59 6.008
Tsa* /K 353.2 482.3 455. 373.15
Tsm* /K 278.61 449, 314. 273.15

7.4.3 Loslichkeit von (ungeladenen) Molekiilen mit Schmelzpunkt T*

Die Loslichkeit von neutralen Molekiilen in einem Ldsungsmittel ist nicht im
strengen Sinn eine kolligative Eigenschaft. Die beobachtete Temperaturab-
hiangigkeit dieser Loslichkeit kann jedoch auf dhnliche Art wie die kolligati-
ven Eigenschaften diskutiert werden.

Sattigung = Gleichgewichtszustand
fest/geldst

Losungsmittel A + B(geldst) Gleichgewichtsbedingung:

pp(gelost) =  pg(fest)
- pp(fest) = up(f1) + RTinxg

B(fest)
In Xp = .UB(feSt) ﬂB(fl) ASme,B - _ AsmHm B + AsmSm,B (732)
RT RT RT R

AcmH Aem S

In1=0=0=—-2m8 —Smmp (7.33)
RTSm,B R

Ac H —AgmH —AgmH 1 1
ln xB — _ SmiimB Srr: m,B — Smtim,B (_ — — ) (7'34)
RT RTém g R T  Tims

AsmHm,
Inxg = RSTTst (T — Ténp) bzw. x5 =exp(?)  (7.34a)

PC I, HS 2015, g.c.



7.12

Gleichung (7.34) driickt aus, wie die Loslichkeit einer Substanz B in einem
Losungsmittel A von der Temperatur T abhidngt; unter der Annahme, es hand-
le sich um eine ideale Losung.

Bemerkung: Ag;,Hy p = Hyy g (f1) — Hpp(fest) >0
Aufgabe: Estellen Sie eine Skizze fiir In xz (T) und fir xgz(T).

Losung: ...

7.4.4 Osmose

p+ IT Figur 7.8: Skizze des Vor-
gangs bei einer Osmose.
Il—l Durchgang eines reinen Lo-

sungsmittels A durch eine se-

semipermeabel

P v
i mipermeable Wand. /7 ist der
A(fl) A(fl)+ geloste Gegendruck, der ausgeiibt
rein —4t—> Substanz B werden muss, um den Fluss

von links nach rechts zu stop-
pen.

Gleichgewichtsbedingung: Uy (p) = pua(p + 1, x4)

ta(p) = uz(p + @) + RTInx,

du = Vy,dp — S,,dT fir T = konstant gilt: du = V,,,dp
p+m

ualp +m) = pu(p) + j Vim,adp = 1 (p) + Vi a1
p

Aufgabe: Zeigen Sie, dass wir daraus Gleichung (7.35) erhalten.

—RTlnx, = f;’” Viadp = Vi am = —RTIn(1 — x5) (735
Fiir X8 <<1 und damit In(1-xs) = -Xs folgt daraus:

xBRT = Vm,AT[

Wir verwenden jetzt:
Xp = o= und ny = Vo - Xp= Vina
Und erhalten:
nVBVm,ART = VpaTt (7.36)
Damit haben wir die Gleichung von van’t Hoff gefunden:
RT = 1V Beachten Sie die Ahn-
nphl =T Gleichung von lichkeit dieser Glei-
m = RT[B , chung mit der idealen
B] van t’Hoff  (7.37) Gasgleichung.
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7.5 Mischungen von fliichtigen Fliissigkeiten

Die Zusammensetzung von fliichtigen Fliissigkeiten in der Gasphase und in
der Losung muss im Gleichgewicht nicht notwendig iibereinstimmen. Sie
werden intuitive wohl vermuten, dass die Konzentration der fliichtigeren
Komponente in der Gasphase grosser ist als in der Losung. Wir wollen dies
anhand einer Mischung von zwei Fliissigkeiten studieren. Dabei haben wir
drei Variablen zur Verfiigung: die Zusammensetzung, den Druck und die
Temperatur. Wir wollen zunéchst die Temperatur konstant halten.

7.5.1 Dampfdruckdiagramme

Abmachung: Xj;= Molenbruch der J-ten Komponente in der Losung
Y3 = Molenbruch der J-ten Komponente in der Gasphase

Wir untersuchen ideale Mischungen zweier Fliissigkeiten A und B. Somit gilt
das Gesetz von Raoult. Gesucht sind der Gesamtdruck p(xa) eines binédren
Gemischs als Funktion der Zusammensetzung der Losung Xa und der Ge-
samtdruck p(ya) als Funktion der Zusammensetzung der Gasphase Ya.

Mit py = x,4p2 und  pg = xgpp konnen wir schreiben:
P =Pa+ Pp=xapa + (1= X4)Pp (7.38)
Diese Gleichung kann auch wie folgt ausgedriickt werden:
P(xa) = pp +xa(P2 — P5) (7.39)

o $7 er idesten biniren Misching sweier

FLOSSIGKEIT p,: Fliissigkeiten A und B.
p /
GAS
0 XA 1

Wir suchen jetzt nach einem Zusammenhang zwischen dem Molenbruch von
A in der Gasphase, ya, und dem Molenbruch von A in der Losung, Xa. Diesen
finden wir mit Hilfe des Gesetzes von Raoult und dem Ausdruck fiir den Par-
tialdruck:

Raoult: p; = x]p}‘ bzw. py = x40,

Partialdruck: p; =y,p bzw. p, =y,p wobei p=p(x,)

Der Druck p in der Gleichung fiir den Partialdruck entspricht, fiir eine bindre

Mischung der Fliissigkeiten A und B, dem Druck p(xa) in (7.39). Einsetzen
von

X
_ XAPap

p(x,) =24 =T4PA iy (7.39) und Aufldsen nach ya:
ya  Ya

Y, = XaDa
T pp +xa(h —pp) *
Es erweits sich als praktisch, das Verhiltnis o = zf zu verwenden:
B
_ XpaO
Ya = 1+x4(a—1) (7.40)
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Damit haben wir den gesuchten Zusammenhang zwischen dem Molenbruch
von A in der Losung, Xa, und in der Gasphase, ya, gefunden. Auflésen von
(7.40) nach xa liefert:
YAPB

Xq = 7.41

A atyah P) (74D
Wir mochten die Abhéngigkeit des Drucks in der Gasphase als Funktion vom
Molenbruch ya kennen. Dazu dient die folgende Uberlegung:

Aus x4 = Z;: und y, = %‘4 und folgt: x, = yAi (7.42)

Einsetzen von Xa in (7.41) liefert den Gesamtdruck p als Funktion der Kon-
zentration Ya in der Gasphase.

PaPB
p = 7.43
(a) pa+ya(Ps—ph) (7.43)

*

Oder nach Division von (7.43) durch p; unter Verwendung von a = z—f:
B
1
LA (7.44)

Py a+ya(l-a)

Die Eigenschaften der Gleichungen (7.40) und (7.44) sind in Figur 7.10 illus-
triert.

1
*q:
Q.
g = S 08
c @ % 2
S ® =
5 T 06
O w O
= Q 4
56 - o
R £ 10
Q
S c § 0.2
0]
S 50 1000/

0 02 04 06 08 1 0 02 04 06 08
Molenbruch von A Molenbruch von A
in der Flussigkeit x, in der Gasphase y,

Figur 7.10: Zusammensetzung der Dampfphase fiir eine bindre Mischung von
zwei Flissigkeiten A und B fiir Werte fiir a = Zf zwischen 1 und 1000.

B
Links: Molenbruch A von in der Gasphase, ya, in Abhingigkeit der Zusam-
mensetzung in der Losung, Xa; berechnet mit Gleichung (7.40).
Rechts: Molenbruch A von in der Gasphase, Yya, bei verschiedenem relativem

Gesamtdampfdruck p ; berechnet mit Gleichung (7.44).
P

A

Es ist oft wiinschenswert, die Zusammensetzung in Gasphase und in Losung
besser zu iiberblicken. Das gelingt, wenn wir die Information der beiden Dar-
stellungen in Figur 7.10 in einem einzigen Diagramm zusammenfassen, wie
dies im folgenden Abschnitt erfolgt.
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7.5.2 Druck-Zusammensetzung (p,z) Diagramme einer bindren Mischung

Mit za bezeichnen wir den gesamten Molenbruch des Systems, Gasphase plus
Losung, von A:

l
7y = taUDIa(9) Zg+2p=1 (7.45)
Ntot
Dabei gilt fiir Nwot:  nyor = Ny (F) + ny(g) + np(f1) + ng(g) (7.46)
Die bereits oben erwéhnte Idee besteht darin, p,xa und p,ya Diagramme in ei-

nem Bild zu vereinigen. Ein solches Diagramm ist in Figur 7.11 gezeigt.

2 T T T T

FlUssigkeit fl »
O] p/—\

p [~z =T T i
* ! 7
pB ! Gasphase g
> Qs
O L L 1 L 11 1 1 1 L
0 Molenbruch von A, z, ]

Figur 7.11: Abhéngigkeit des Dampdrucks p einer bindren Mischung vom
Molenbruch za. Im Bereich auf und zwischen den beiden Kurven sind Gas-
phase und Fliissigkeit im Gleichgewicht. Beim Druck p‘=0.7, als Beispiel,
gibt der Schnittpunkt mit der Gasphasekurve - rot, Gleichung (7.39) - die Zu-
sammensetzung der Gasphase bei diesem Druck an und der Schnittpunkt mit
der Fliissigkeitskurve - schwarz, Gleichung (7. 43) - jene der Fliissigphase.

Das Diagramm 7.11 gibt z.B. bei der Destillation eines bindren Gemischs
Auskunft liber die Zusammensetzung der Fliissig- und der Gas-Phase bei ei-
nem bestimmten Druck.

7.5.3 Temperatur-Zusammensetzung (T,2) Diagramme einer bindren Mischung

Die Temperaturabhédngigkeit der Zusammensetzung einer bindren Mischung
bei vorgegebenem Druck (Siedediagramme) kann auf dhnliche Weise disku-
tiert werden. Sie liefert einen wichtigen Zugang zur Theorie von Destillati-
onsprozessen. In Figur 7.12 ist ein solches Siedediagramm skizziert.
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Figur 7.12. Siedediagramm einer idealen

A igsér:;nsgsetaung bindren Mischung. Die Komponente A
~/ ist fliichtiger als B. Wird eine Mischung
der Zusammensetzung a; erhitzt kann
_T, o der Dampf der Zusammensetzung a‘,
5 kondensiert werden. Das Kondensat
© weist die Zusammensetzung az auf. Wird
a , dieses wiederum erhitzt und kondensiert
E il IR S + erhalten wir ein Kondensatz der Zu-
‘ sammensetzung as4. Der Vorgang kann
Siedepunkt : solange wiederholt werden bis das Kon-
a, der Flussigkeit a | densat schliesslich aus reinem A besteht.
0 Molenbruch 1 Das ist das Prinzip der fraktionierten

von A, z, Destillation. (P.A.)

7.6 Reale Losungen und Aktivititen

Den Ubergang von idealen Lésungen zu realen Lésungen kann man auf ana-
loge Art bewerkstelligen, wie den Ubergang von idealen Gasen zu realen Ga-
sen, wo wir den Fugazititskoeffizienten y eingefiihrt hatten.

7.6.1 Chemisches Potential des [.osungsmittels in Gegenwart eines gelosten Stoffs

In 7.3 haben wir gezeigt, dass das Chemische Potential einer fliichtigen
Komponente J in einer Losung wie folgt ausgedriickt werden kann:

w(fO = wj(fD + RTIn

Unter Verwendung des Gesetzes von Raoult p; = x;p; haben wir daraus die
folgende Beziehung hergeleitet:

w (D) = u;(fD) + RTInx,; (7.48)
Wir bezeichnen mit A das Losungsmittel und definieren die Aktivitét aa des
Losungsmittels, um Abweichungen vom Idealverhalten zu erfassen:

Pa =Py Mit Ay =X4Ya (7.49)
Da das Raoult’sche Gesetz ein Grenzgesetz ist und daher fiir xa—1 immer

gilt, nimmt der Aktivitdtskoeffizient ya fiir das reine Losungsmittel A den
Wert 1 an.
va =1 fur x4 -1

(7.47)

(7.50)

Damit kdnnen wir das Chemische Potential des Losungsmittels A auch in
Gegenwart eines geldsten Stoffs ausdriicken:

—_ *
Pa = APy
Ay = Xa¥a

yag 21 fir x4 -1

na(fl) = ua(f1) + RTlna, (7.51)

us(f1) ist das Chemische Standard-Potential des reinen Losungsmittels
im Standardzustand pa =1bar, xa=1.

Konsequenz: Die Aktivitit des Losungsmittels aa kann durch Messen des
Dampfdrucks iiber der Losung gemessen werden.
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Beispiel 1: Der Dampfdruck einer 0.5 M wissrigen KNO3 Losung betrigt bei
100 °C 749.7 Torr. Wie gross ist der Aktivititskoeffizient des Losungsmittels

Wasser bei dieser Temperatur?

749.7 Torr
Antwort: ay,o = ——-— = 0.986
760 Torr

Bemerkungen:

a) Wir konnen natiirlich grundsétzlich jeden reinen Stoff als Losungsmittel
bezeichnen und entsprechend (7.51) verwenden.

b) pa(fD) = usa(f) + RTIna, = py(f1) + RTInx,y,
1a(f) = ua(f) + RT (Inxs +iny,) (7.52)

7.6.2 Chemisches Potential eines in einem Losungsmittel gelosten Stoffs

Fiir die Herleitung des Chemischen Potentials eines geldsten Stoffes B im
Losungsmittel A verwenden wir das zweite Grenzgesetz, namlich jenes von
Henry, das wir fiir reale Losungen mit Hilfe der Aktivitét as ausdriicken:

ps = Kpxp

Somit folgt fiir reale Losungen:

pg = Kgag mit ag - xg fur x5 —0

Einsetzen in pg(f1) = us(f1) + RTzn’;—f liefert:
B

Kp

PB

Kp

PB

us(FD = Wy (FD + RTIn =B ay = iy (F1) + RTIn%E + RTInay (7.53)

I;*B als Chemisches Stan-
B

dard- Potential des geldsten Stoffes zu wihlen, der bei xg — 0 erreicht wird.

K (7.54)

PB

Es ist zweckmadssig, den Ausdruck pp(f1) + RTIn

Definition: ug = ug(f1) + RTIn

Damit konnen wir fiir das Chemische Potential des geldsten Stoffes B ganz
allgemein schreiben:

ap = VYBXB
ug(fl) = up + RTlnag ag = xg fur xg—0 (7.55)

yg =1 fur x5 -0

Up ist das Chemische Standard-Potential des gelosten Stoffes im Stan-
dardzustand ps =1bar, xs — 0.

Haufig wird die Molalitdt m als Konzentrationsmass verwendet.

Definition: Die Molalitit ms einer Komponente B in einem Losungsmittel A
ist definiert als die Anzahl Mol der Komponente B in einem kg A. Die Ein-
heit der Molalitit ist mol/kg.
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In Molalitdten ausgedriickt lautet Gleichung (7.55) wie folgt:

agp = VB mP
g (f) = u% + RTInag ag - % fir mg -0 (7.56)

yg—=1 flir mg—-0

,ug ist das Chemische Standard-Potential des gelosten Stoffes im Stan-
dardzustand ps = 1 bar, ms — 0. Wird die Konzentrationseinheit mol/L ver-
wendet, so muss diese Gleichung sinngemass interpretiert werden.

Zusammenfassung (wir schreiben Lsm fiir Losungsmittel):

Ua(Lsm) = uy(Lsm) + RTlna,

s (Lsm) = Chemisches Standard-Potential des reinen Losungsmittels im
Standardzustand pa = lbar, Xa = 1.

ug(gel) = 1s + RTInas

1’s = Chemisches Standard-Potential des geldsten Stoffs im Standardzustand
pa = lbar, xg — 0.

Beispiel: Wir berechnen die Aktivitdt ai(fl) der Komponente J in einer Lo-
sung als Funktion ihres Molenbruchs ysin der Gasphase. Die Verdampfungs-
enthalpie AvH9 sei bekannt. Dabei beziehen wir uns entsprechend der Glei-
chung (7.51) auf den reinen Stoff J als Standardzustand.
4y =u;+RTlna; mit a; =y;x; und y;, -1 fir x>0
Gleichgewichtsbedingung:  p;(f1) = u;(g)

#;(9) = 1j(g) + RTlny,f;

w;(f1) = u;(f1) + RTIna; (f1)

,u](g) - .U](fl) =0
Wir nehmen vereinfachend an, dass sich die Komponente J in der Gasphase
wie ein ideales Gas verhilt, was heisst, dass f; gleich eins ist.

1y(9) = 1wy (FD) = (1} (9) + RTIny;) = (1 (fD) + RTIna; (f) = 0

1 (@) — wi(fD = RT(Ina; (fD) — Iny;) mit  pj(g) — uj(fD = AyG®

Mit Hilf der letzten Zeile finden wir die Aktivitdt von J in der Losung:
AyG?

Ina;(f1) = % + Iny,

A,G® = AyH® — TA,S?
9

AyS® = 22 (Gleichung (4.11)

- o(1-L
G0 = ayHo (1- 1)

AyH? /11
Ina;(f1) = Iny; + (— - —)

R \T T*
Aufgabe. Diskutieren Sie dieses Ergebnis.
Losung: ...
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7.7 Phasenregel

Gibbs: Eine Phase ist ein durch und durch uniformer Zustand der Ma-
terie, nicht nur in Bezug auf seine chemische Zusammensetzung, son-
dern auch in Bezug auf seinen physikalischen Zustand.

Definition der Phasen P, der Anzahl Komponenten C und der Freiheitsgrade F:
Anzahl Phasen P:

Ein reines Gas oder eine Mischung von Gasen:
Ein reiner Kristall:
Zwei oder mehrere vollig mischbare Fliissigkeiten:
Eis/Wasser Gemisch:
Legierung zweier Metalle, die nicht mischbar sind:
Legierung zweier Metalle, die mischbar sind:
Eine Losung einer Festsubstanz A in einer Festsubstanz
B ist auf molekularer Ebene uniform, deshalb gilt: P=1
Eine Dispersion einer Festsubstanz A in einer Festsub-
stanz B ist auf molekularer Ebene nicht uniform, es gilt: P=2

'U'U'U'”U'U'U

»—A[\)lﬂ)»—A»—A»—A

Anzahl Komponenten C: Kleinste Zahl von unabhingigen Spezies, die not-
wendig ist, um die Zusammensetzung aller im System vorkommen-
den Phasen eindeutig zu definieren.

C ist einfach zu ermitteln, wenn die im System vorhandenen Spezies nicht
miteinander reagieren. Man muss dann nur zéhlen.

C von reinem Wasser ist 1. C einer Athanol/Wasser Mischung ist 2. Wenn
die Spezies miteinander reagieren und sich im chemischen Gleichgewicht be-
finden, so muss man die Signifikanz von allen vorkommenden Phasen inter-
pretieren.

Allgemein:
C = Anzahl Spezies S minus Anzahl Beziehungen R zwischen ihnen
C=S-R

Beispiel 1:  HCIl(g) + NH3(g) 2 NH,CI(f)
Beide Phasen haben die stochiometrische Zusammensetzung
NH4Cl, weshalb C=1 ist, weil S=3 und R=2 (R=2 aus Gleich-
gewicht und Stéchiometrie: [HCI(g)]=[NH3(g)]).
Geben wir einen Uberschuss an z.B. HCI(g) zu,
so wird C=2, wegen S=3, R=1.

Beispiel 2: CaCO5(f) 2 CaO(f) + C0,(g)
C ist gleich 2, weil offensichtlich CaO die Zusammensetzung
der Gasphase nicht beschreibt; S=3, R=1.

Anzahl Freiheitsgrade F: F ist die Anzahl der intensiven Variablen die im
Gleichgewicht unabhéngig voneinander variiert werden konnen, ohne dabei
die Anzahl Phasen P zu verdndern. Weil der Druck und die Temperatur in-
tensive Grossen sind, gilt: F=C - P + 2.

F=C—-P+2 (7.57)
Phasenregel von Gibbs
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Die Phasenregel kann man anhand der Gleichgewichtsbedingung verstehen,
die fiir jede Phase 7= 1, 2,...,P einzeln erfiillt ist. Die Gleichgewichstbedin-
gung lautet:

dGy = Vpdp — SpdT + X oy ypdny , =0 fiir t=12,..,P (7.58)

Die Bedingung fiir chemisches Gleichgewicht ist fiir alle R* unabhingigen
Reaktionen simultan erfiillt, was wir wie folgt schreiben:

SN udn() fir r=12,..,R* (7.59)

Damit bleibt von dieser Summe nur der Anteil zu den C=N-N" unabhingigen
Stofte tlibrig, die keiner solchen Beziehung gehorchen, so dass gilt:
dGy = Vpdp — SpdT + X5y noayndny, =0 fir ;=12,..,P (7.60)

Fiir jede Phase haben wir 2+C Variablen. Es gibt P Gleichungen (7.58), die
simultan erfiillt sein miissen. Damit bleiben C-P+2 frei wihlbare Parameter,
die als Freiheitsgrade F bezeichnet werden.

7.8 Ubungsaufgaben

7.1 Zeigen Sie, dass partielle Molvolumina nicht unabhéngig voneinander va-

riiert werden konnen, dass also gilt:
N

J=1
7.2 Berechnen Sie die Freie Mischenthalpie AmixG, wenn 3 mol Wasserstoff,
der sich in einem Behélter vom Volumen V(H2) bei einem Druck von 1 bar
befindet, mit 1 mol Stickstoff, der sich in einem Volumen V(N2) bei einem
Druck von 3 bar befindet, gemischt werden. Das Endvolumen V sei gleich
der Summe von V(H2) plus V(N2).

3 H2 1 N2 3 H2
AmixG=? 1 N2
1 bar 3 bar p="7?

7.3 Bei welcher Zusammensetzung einer bindren Mischung wird AmixS maxi-
mal? Welchen Wert weistAmixS dann auf?

7.4 Schitzen Sie die Loslichkeit von Sauerstoff (mol/kg) in Wasser von 25 °C
bei einem Partialdruck von 190 Torr. K(O2,Wasser,25 °C) = 3.30x107 Torr.

7.5 Berechnen Sie aus T*, 4vH und M die ebullioskopische Konstante Ksd
von Benzol als Losungsmittel: T* = 353.2 K, M = 78.11g/mol, 4vH= 30.8
kJ/mol. Wie gross ist die Siedepunktserhohung, wenn ein mol einer Verbin-
dung B in 1 kg Benzol gelost wird?

7.6 Genaue Messungen des Gefrierpunktes von 1 mmol/kg CH3COOH in
Wasser ergeben eine Gefrierpunktserniedrigung von 2.1 mK. Ksm von Wasser
ist jedoch 1.86 K/(mol kg!); Tabelle 7.1. Woher kommt der Unterschied zwi-
schen dem erwarteten und dem gemessenen Wert? Geben Sie eine qualitative
und eine quantitative Erklarung.
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7.7 Berechnen Sie die Loslichkeit xs von B bei der Temperatur T, bezogen
auf Xs bei der Temperatur T. Geben Sie eine Ndaherungsformel fiir AT /T. Zah-
lenbeispiel: AT =1K, T =298 K, A4smH=5 kJ/mol.

7.8 Der Osmotische Druck einer Konzentrationsreihe von PVC in c-Hexan
bei 298 K wurde wie folgt gemessen:

c/(g dm™) 1.00 2.00 4.00 7.00 9.00
h/cm 0.28 0.71 2.01 5.10 8.00
Berechnen Sie die Molmasse des PVC [p(c-Hexan) = 0.98g/cm?].

7.9 a) Bestimmen Sie die Aktivitit von Chloroform (C) als Losungsmittel fiir
Aceton p* =293 Torr, 298 K.

b) Bestimmen Sie die Aktivitit von Chloroform als geldste Substanz in Ace-
ton A als Losungsmittel; Knenry= 165 Torr, 298 K.

Xc 0.0 0.2 0.4 0.6 0.8 1.0
pe/Torr 0.0 35 82 142 219 293
pa/Torr 347 270 185 102 37 0.0

7.10 Zeichnen Sie den Molenbruch einer Substanz B, die in einem Ldsungs-
mittel A gel6st ist, bei verschiedenen Temperaturverhdltnissen T/T*g fiir

Ssmimb — ().1,0.3,1.0, 3.0 und 10, entsprechend der Gleichung (7.34).

RTsm p
7.11 Berechnen Sie die Aktivitit ai(fl) der Komponente J in einer Losung als
Funktion ihres Molenbruchs y; in der Gasphase. Die Verdampfungsenthalpie
AvHs? sei bekannt. Beziehen Sie sich auf den reinen Stoff J als Standardzu-
stand, d.h. Gleichung (7.51).
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8. Chemische Reaktionen - Das Chemische Gleichgewicht

In chemischen Reaktionsgleichungen werden die auf der linken Seite der
Gleichungen geschriebenen Reaktionsteilnehmer als Edukte bezeichnet und
jene auf der rechten Seite als Produkte. Die in allgemeiner Form geschriebe-
ne chemische Reaktionsgleichung lautet:

viA + v, + v Ay 2 VA FVEA, + VB Ay (8.1)

In dieser Gleichung sind die A; die Reaktionspartner. Mit v]f bezeichnen wir

die Stochiometriekoeffizienten fiir die Vorwirtsreaktion und mit v]b jene fur

die Riickreaktion. Die Freie Enthalpie G(p,T,n1,n2,...,nn) des aus N Kompo-
nenten bestehenden Reaktionsgemisches kann wie folgt ausgedriickt werden:

G = Z;V:l ll.]n] (8.2a)

wobei 4 die Chemischen Potentiale und ny die Anzahl mol jeder Komponen-
te J bezeichnen. Bei konstantem Druck und konstanter Temperatur ist die
Anderung der Freie Enthalpie bei indernder Zusammensetzung dny gleich:

aG
A6yr =3 (5) = ayan, (8.2b)
prTrniij

Das Gleichgewicht ist dadurch gekennzeichnet, dass die Anderung der Freien
Enthalpie gleich null wird:

dGyr =0 (8.3)

Wir bezeichnen mit My die Molmassen der einzelnen Komponenten J. In ei-
nem geschlossenen System bleibt bei allen chemischen Reaktionen die Masse
konstant (Massenerhaltung gilt streng). Ebenso bleiben die Atomsorten erhal-
ten. Die Atomsortenerhaltung gilt in chemischen Reaktionen streng. Fiir
chemische Reaktionen, die in einem geschlossenen System ablaufen, gilt we-
gen der Massenerhaltung und der Erhaltung der Atomsorten (8.4):

(v —v )M =0 (8.4)

Als Beispiel dient uns die Stochiometrie der Zersetzung von Hypochloriger
Saure in Wasser:

2HOCl(aq) = 0,(g) + 2H" (aq) + 2Cl™ (aq)
Wir wenden Gleichung (8.4) auf diese Reaktion an:
(2-2)Mo +(2-2)Mu +(2-2)Mci =0

Die Anderung der Konzentrationen der Reaktionspartner kann durch die Re-
aktionsvariable &£ ausgedriickt werden.

[HOCI] = [HOCI]o - 2¢&
[O2] =¢

[H*] =2

[CI] =2¢

wobei [HOCI]o die Anfangskonzentration ist, wenn nur reines HOCI vorliegt.

Als zweites Beispiel dient die Reaktion von Harnstoff in Wasser:
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H,0(1)+NH,CONH,(aq) » NH,CONHZ (aq) + OH™(aq)
(1+1-1-1)Mo +(5+1-2-4)M +(2-2)Mn = 0

Die Anderung der Konzentrationen der Reaktionspartner kann auch hier
durch die Reaktionsvariable & ausgedriickt werden.

[H20] =[H20]o0- &
[NH,CONH,] = [NH,CONH,]o- &
[OH] =<

[NH,CONH}] =&

Die Reaktionsvariable ist so definiert, dass &= 0 ist, wenn die reinen
Edukte vorliegen. Somit gilt immer: £ 0.

Die Einheit der Reaktionsvariablen entspricht der jeweils gewihlten
Einheit fiir die entsprechenden Stoffe (mol, mol/L, mol/kg etc.).

Der Zusammenhang zwischen der Anderung der Molzahl n; bzw. der Kon-
zentration €y eines Molekiils J und der Reaktionsvariablen & kann allgemein
wie folgt ausgedriickt werden:

dn; = (v} - v]f)df bzw. dc; = (vP — V]f)df (8.4a)

Es ist iiblich, die Differenz der Stochiometriekoeffizienten mit vy abzukiir-
zen und diese Differenz als Stochiometriekoeffizienten zu bezeichnen:

v, =) - v]f) (8.5)
Damit kann (8.4a) wie folgt ausgedriickt werden:
dny =v,d¢ bzw. dc¢; =v;d¢ (8.6)

8.1 Chemische Gleichgewichte
8.1.1 Die Reaktion A A B

Wir untersuchen nochmals das bereits im Abschnitt 4.7.4 besprochene Bei-
spiel und nehmen an, dass es sich um eine Reaktion in der Gasphase handelt
und dass sich die Gase ideal verhalten:

ALB (8.7)
AG = nyuya+npug ist die Freie Enthalpie dieses Systems. (8.7a)

[A]o und [B]o sind die Anfangskonzentrationen. Wenn wir die Abweichun-
gen von den Anfangskonzentrationen mit dA und dB bezeichnen, so kdnnen
wir schreiben:

dA = [A] — [A], und dB = [B]—[B], (8.8)
Wegen der Massenerhaltung gilt:

dA+dB =0 (8.9)
Unter sinngemisser Verwendung von (8.6) konnen wir auch schreiben:
dA+dB =v,d +vpdé = -1dE+1déE=(1-1)déE =0 (8.10)
dA = —d& und dB =d¢ (8.11)
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Die Anderung der Freien Enthalpie bei konstantem Druck und konstanter
Temperatur dGp 7 ist gleich:

dGpr = uadA + ppdB = —p,d$ + pgd$ = (up — pa)ds (8.12)
— (%6 — —
A6y = (55) d8 = (up = w)dg (8.122)
Im Gleichgewicht ist dG, v Null. Wir schreiben:
aG
(), = Hs=ba (8.13)

Der Term auf der rechten Seite ist gleich der Freien Reaktionsenthalpie ArRG:
ARG = up — py (8.13b)
In allgemeinerer Form erhalten wir aus (8.2b)

Gy = E)oa pwydny = Bl wyvydé = (E)Lq pyv))dé = ArGd§

die Gleichung fiir die Freie Reaktionsenthalpie 4ArG:

0G

— (= — V'V
ARG = (6€)p,T =Y =1Vjl; (8.14)

Selbstverstindlich gilt auch hier: ARG = AgH — TARS

Berechnung der Freien Reaktionsenthalpie ARG fiir die Gasphasen Reaktion A(g) AB(Q)

Anstelle der Konzentrationen [A] und [B] verwenden wir die Partialdrucke
pa und ps und die Molenbriiche ya und ys:

u? sei das Chemische Standard-Potential der J-ten Komponente. Damit kon-
nen wir fiir das Chemische Potential der J-ten Komponente schreiben:

p

wo=pud+ RTlnp—é
Somit kann die Freie Reaktionsenthalpie ARG wie folgt ausgedriickt werden:
BRG = pp — g = U + RTInEE - (44 + RTIn z—g) (8.15)
Vereinfachung dieser Gleichung liefert:

) ) Pp
ARG = Up — Iy +RTlnE (8.16)
Wegen ps=Yysp und pa=yap, kdnnen wir auch schreiben:

— 9 _ 9 npg
ARG = pp — i,y + RTIn . (8.16a)

wobei na und ne die Anzahl mol der Molekiile A und B sind.

Aufgabe: Zeigen Sie, dass aus (8.16) die Gleichung (8.16a) folgt.

Losung: ...
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Der Reaktionsquotient Q ist wie folgt definiert:

[B] _ [Blo+¢

Q) =0 = Woe

Diese Gleichung gilt unabhidngig von der urspriinglich gewdhlten Anfangs-
konzentration. Wir wéhlen deshalb als Anfangskonzentration die reine Sub-
stanz A und niitzen aus, dass in der untersuchten Reaktion die Anzahl mol
konstant (gleich no) bleibt. Weil sich die Konzentrationen [A] und [B] auf
das gleiche Volumen beziehen, konnen wir (ausnahmsweise) auch mit der
Anzahl mol rechnen:

(8.17)

ng+ng=n, und Q&) = nj_g ®.18)
und entsprechen fiir ARG(@'
ARG (&) = 1% — 1% + RTIn—— (8.19)

no— f

Die Differenz der Chemischen Standard-Potentiale ist gleich der Freien Stan-
dard-Reaktionsenthalpie ARG? =182-1a?.

Damit kann Gleichung (8. 19) wie folgt geschrieben werden:
ARG (&) = ARG® + RTIn

— f (8.202)

ARG (&) = ARG® + RTInQ () (8.20b)

Im Gleichgewicht ist dGpt = 0 und ebenso ARG=0. Wenn wir & im Gleich-
gewicht mit & bezeichnen folgt:

0 = ARG? + RTInQ(&,)

Der Reaktionsquotient Q(&) geht im Gleichgewicht iiber in die Gleichge-
wichtskonstante K=Q(&%), so dass wir schreiben konnen:

ARG?

ARG® = —RTInK oder K = e &7 (8.21a)
Q(Eg) =

Als néchstes berechnen wir die Freie Enthalpie entsprechend der Gleichung
(8.2a) als Funktion der Reaktionsvariablen &.

G(§) = (ng = ua +Susp (8.22a)

Uy = u] +RTlnp—, J=Abzw.B

=K =18 (8.21b)

No— f nAg

ba = Yab:; P = YBDP
_ .9 b .
py = u; + RTlny; + RTlnp—m, yy=—; J]=Abzw.B (8.22b)

Wir kénnen, ohne Verlust an wesentlicher Information, p = p® wihlen und
erhalten durch Einsetzen von wua und £ in (8.22a) die Gleichung (8.22c¢).

G§) = (ng — Ol +{f + RT |(ng — HIn "™ + ¢l | (8.220)
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Fiir die Auswertung dieser Gleichung ist es praktisch, den konstanten Term
nou? abzuzichen:

AG(E) = G(&) — noup

Daraus finden wir durch Einsetzen von (8.22c), nach einer kleinen Umfor-
mung, das gesuchte Ergebnis:

AG(§) = —(ng — §)ArG® + RT [(ny — O)ln

ng—¢§
n

- +$ln%] (8.23)

Aufgabe: Fiihren Sie die Detailrechnung, die zu (8.23) fiihrt, aus.

Aufgabe: Welches Resultat erhalten Sie, wenn in (8.22¢) auf die spezielle
Bedingung , p = p? verzichtet wird?
Losung: ...

In Figur 8.1 sind die Freie Enthalpiedifferenz AG(&) und die Freie Reaktions-
enthalpie ArRG(S) gegen die Reaktionsvariable & fiir drei verschiedene

Gleichgewichtskonstanten K und no = 1 mol aufgetragen; K=0.2 (rot), K=1
(blau), K=19 (griin).

110° —————— 15:10°

AG(E) / kdmal

J:
1510 B ——
0 02 04 06 08 §

0 02 04 06 08 &

Figur 8.1: AG(¢) (8.23) und 4rG(¢) (8.20) aufgetragen als Funktion der Reaktions-
variablen & A A B ist im Gleichgewicht, wenn dGpr = 0, d.h. 4RG(&)=0; K=0.2
(rot), K=1 (blau), K=19 (griin). Im Gleichgewichtspunkt dndert ArG(&) das Vor-
zeichen (vgl. Fig.4.10).

Aufgabe zu Figur 8.1: (a) Zeigen sie, dass gilt: d(4G())/dE = ArRG(E). (b)
Beschreiben Sie den Unterschied zwischen der Freien Enthalpie eines Sys-
tems und der Freien Reaktionsenthalpie.

Losungen: ...
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In Figur 8.2 ist der Verlauf des Reaktionsquotienten Q, Gleichung (8.18), als
Funktion der Reaktionsvariablen & aufgetragen.

. - K=19

0:8 1.5 15
306 o K=1 &
S S S
G 0 1 010

0.4

K=0.2
02 ........................................ 0 5 5
________________________________________ o
0 0.5 1 0 0.5 1 0 05 1

Figur 8.2: Q(&), Gleichung (8.18), aufgetragen als Funktion der Reaktionsvariab-
len &

8.1.2 Verallgemeinerung fiir mehrere Reaktionspartner

A+2B23C+D (8.26)

A[X]; = [X]; = [X]] mit [X]} = Anfangskonzentrationen (8 27)

Chemisches Potential der J-ten Komponente: u; = =u° 7+ RTln (8 27a)

N = (-1,—-2,3,1) , N heisst Stochiometriematrix (8 28)
A[A] -1 —$
_(ABI)_[-2),_[—2%

AlX] = el |~ 3 &= 3¢ (8.29)

[D] 1 §
ArG = 3puc + Up — Ua — 2pp (8.30)

Im Gleichgewicht ist ARG gleich 0, so dass gilt:

3uc +Up —pa—2up =0
Aufgabe: Wie lautet der Reaktionsquotient fiir Reaktion (8.26)? Erklédren Sie,
weshalb im Gleichgewicht die folgenden Gleichungen gelten:

ARG? = 3pl + pb — uf — 2uf
ARG? = —RTan

_[p lglclg® 1
"~ [alylB1,% [x9]
Losung:...

8.1.3 Verallgemeinerung fiir mehrere Reaktionen

A2B 3 (-11 00
B+2C=2D 521 ” N_( 0—-1-2 1) (8.31a)
-1 0 —§1 A[A]
1 =1\ _[é&—& ) _[AlB]
o ={ 5 3)(&)=1"2ae” | = bl (8:310)
0 1 & A[D]

Die Freie Reaktionsenthalpie setzt sich aus zwei Teilen zusammen:
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0AG
Ag, G N 25 VM
ARG (&4, =( 1>= ! =< Lo 8.32
R (51 EZ) ARZG (;ATG le VJZH]Z ( )
2

Im Gleichgewicht gilt: AgG(é;,&,) = 0. Diese Bedingung ist nur dann er-
fiillt, wenn jedes Glied einzeln gleich 0 wird, so dass im Gleichgewicht gilt:

Ag, G 0 —HatiUp 0
Das heisst, dass jede Reaktion einzeln im Gleichgewicht sein muss. Das kann
man fiir R linear unabhiingige Reaktionen wie folgt ausdriicken:

Massen und Atomsorten Erhaltung;

Y1V, A;r =0 fur alle Reaktionenr = 1,2, ..., R* (8.34)
Gleichgewichtsbedingung:

Yie1virtyr =0 fir alle Reaktionenr = 1,2, ...,R* (8.35)

Aufgabe: Erstellen Sie die zu (8.31b) und (8.33) analogen Beziehungen fiir
die folgende Reaktion:
H,50,(aq) + H,0(f1) @ HSO, (aq) + H;0* (aq) $1
HSO0; (aq) + H,0(f1) 2 S07™(aq) + H30% (aq) &

Losung: ...

N =

8.2 Zusammensetzung im Chemischen Gleichgewicht

Beispiel eines Gasphasen-Gleichgewichts.
A(g)=B(g) Gleichgewichtsbedingung: ARG = ug —u, =0 (8.36)

Wir bezeichnen die durch den Einheitsdruck dividierten Fugazititen f mit
dem Buchstaben a, der allgemein fiir Aktivititen verwendet wird. (Aktiviti-
ten sind dimensionslose Zahlen!)

a, = % und  ag = i—g , aa und as sind Aktivititen. (8.37)
Aus fy=y;p; und p; = XD folgt: f; =v;x;p (8.38)
Ug — g = pb + RTInag — (u4 + RTlna,) = 0 (8.39)

Daraus folgt:
9 _ 9 ap _
Ug — py + RTIn ” 0
ARG® = pb — 1 = —RTan—B (8.39)
A

Aufldsen dieser Gleichung nach dem Quotienten der Gleichgewichtsaktivité-
ten fithrt zu dem folgenden wichtigen Ergebnis:

_ARG?
2B = g7 RT (8.40)
aa
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ap
aa
und gegebenem Druck gleich einer Konstanten K ist, die wir als Gleichge-
wichtskonstante bezeichnen.

Gleichung (8.40) sagt aus, dass der Quotient bei gegebener Temperatur

K= Z—B K ist die Thermodynamische Gleichgewichtskonstante
A
— 32 _XBYB _
K = Ry KK, (8.41)
_ARGQ
K = e RrT (8.42)

Die Thermodynamische Gleichgewichtskonstante ist dimensionslos.

8.2.1 Verallgemeinerung auf vier Reaktanden

24+3B2C+2D (8.43)
ARG = pc + 2pp — 2pu4 — 3up =0

2
ARG = u + 24% — 2u% — 3u% + RTIn :CZ“; -=0 (8.44)

A 4B

2
Umformen: u® + 2u% — 2u% —3u8 = —RTln% (8.45)
ARG® = pf + 2 — 2uf — 3uf (8.46)
o _ _ acap? _ acap?

ARG® = —RTIn-S2= und K =2 (8.47)

8.2.2 Verallgemeinerung auf beliebig viele Reaktanden

vIA +viA, 4 v Ay 2 VPA FVEA, + VB Ay (8.1) (8.48)
v, = (v —v)) (8.5) (8.50)
Gleichgewichtsbedingung: ZIJV=1 Vil = 0 (8.49)
Wir bezeichne die Aktivititen der Komponenten mit a; und finden:

Zj"zlv],u? +RT ¥)_1v;lna; =0 (8.50)
ARG® = —RTYN.;lna;”’ mit ARG® =3, vjuf (8.51)

Unter Berticksichtigung der Beziehung
Ina+Inb = In(ab)

konnen wir schreiben:

N
N

Z Inag"l = lnl_[ a,"1 = InQ,

=1 /=

Qg =1 a)”

Qg ist das Produkt der Aktivitidten im Gleichgewicht (g) und wird als Gleich-
gewichtskonstante K bezeichnet. (8.52)
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Wir schreiben:

ARG® = —RTInQ, und ARG® = —RTInK (8.53)
Zusammenfassung:
_ARG® | Thermo-
9= ™ K ist die
K = e_Aﬁ_gm dynamisches Thermodynamische (8.54)
Gleichgewichtskonstante
K Gleichgewicht

N
_| | v
= a]]
J=1

Die Thermodynamische Gleichgewichtskonstante ist eine dimensionslose
Zahl! Die Freie Standard-Reaktionsenthalpie ARG? ist gleich der Differenz
zwischen den molaren Freien Standard-Bildungsenthalpiene AmsG? der rei-
nen Produkte und jener der Edukte. Die Chemischen Standard-Potentiale z?
beziehen sich auf die reinen Stoffe J im Standardzustand. Damit kommt
(8.55) zur Anwendung:

N
J=1
N N
Z Vg Am,BG(Zj(]) = Z V]H}b
J=1 J=1
ARG® = X} v; A pGP()) (8.55)

Die sehr wichtige Gleichung (8.55) - der wir bereits im Abschnitt 4.7.3 (4.24)
begegnet sind - zeigt, wie aus molaren Standard-Bildungsenthalpien AmgG?
Gleichgewichtskonstanten berechnet werden konnen. (Wir schreiben in der
Regel den Index m nur dann, wenn die Gefahr einer Verwechslung besteht.)

Beispiel: N2(g) + 3H2(g) 4 2NHs(g) bei 25 °C
ARG® = ZAm_BGV)(NH3(g)) - Am,BGQ(NZ(g)) - 3Am,BG®(H2(g))

ARG® = 2 (—16.5£> -1 (oi) - 3( i) = -33 K

mol mol mol mol
—33kJ/mol
K = _— | = . 1 5
exp( 2.48k]/mol> 6-10

Aufgabe: Vergleichen Sie die Freie Enthalpie eines Systems mit der Freien
Reaktionsenthalpie und der Freien Standard-Reaktionsenthalpie. Was sind
die charakteristischen Unterschiede zwischen diesen Grossen?

Losung:...
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8.2.3 Einige Umrechnungen:

fi Py vy (8.56)

_.my (8.57
Y= Vine = 1_[ )" (1) = KKy :

_ 9 v (8.58)
a =Yg K = l_L_ )" = KcKyc

Empfehlung: Driicken Sie Gleichgewichtskonstanten immer in Partialdru-
cken (mal Fugazititskoeffizient), Molalititen (mal Aktivititskoeffizient),
Konzentrationen (mal Aktivititskoeffizient) aus und rechnen Sie erst dann
(falls erforderlich) in Molenbriiche um. Der Grund ist, dass Gleichgewichte
iiber die Wechselwirkung zwischen Teilchen in einem bestimmten Volumen
zustande kommen. Beim Spezialfall A=B kiirzt sich das Volumen, so dass

% = n—j gilt (Gleichung (8.21b)); es gibt weitere Spezialfille dieser Art die

uns aber nicht dazu verleiten diirfen zu vergessen, dass Gleichgewichte im-
mer iiber die Wechselwirkung zwischen Teilchen in einem bestimmten Vo-
lumen zustande kommen. - Beachten Sie auch, dass Aktivititen immer als
dimensionslose Zahlen definiert sind.

8.2.4 Ein einfaches Gasphasen-Gleichgewicht

A(g) = 2B(9)

(z.B.: N204(g) = 2NO2(g); Voraussetzung: Ideales Gas, also =1 und y8=1.)

Wir setzen die Anfangskonzentration von B gleich 0: [B], = 0.

(A[A]
A[B]

Wir verwenden die Partialdrucke pa und ps — mit p = pa + ps — als Konzen-
trationsmass und interpretieren die Reaktionsvariable entsprechend:

) = (_21) $, [Alo = [A] + % [B]; gilt wiihrend der ganzen Reaktion. (8.60)

ARG (&) = ARG® + RTln p’ZB:m (8.61)

Pa = Yap und pg = ygp (8.62a)

Wir setzen ohne Verlust an Information ng = 1 und somit n9 = 0 und kon-
nen somit schreiben:

y=—A =28 gnd oy =2 (8.62b)

ng+npg 1+¢& 1+¢&
Einsetzen von (8.62a) und (862b) in (8.61) liefert den folgenden Ausdruck:
0 v P 0 P
BRG(§) = ApG® + RTIn*2-B = A G® + RTIn ( f) =5

Nach einer kleinen Umformung folgt daraus:
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_ ) N
BRG(§) = ApG® + RTIn =L, (8.63)

Aufgabe: Zeichnen Sie Az G (§) als Funktion von &£ im Bereich 0 < £< 1, bei
p=0.1 bar, 1 bar, 10 bar (p? = 0) fiir die Werte ARG? = 0, ARG? = RT, -RT.
Diskutieren Sie Thr Ergebnis.

Losung: ...

Im Gleichgewicht ist Az G (¢) = 0. Die Reaktionsvariable nimmt den Wert &
an. Somit konnen wir die Gleichgewichtskonstante K wie folgt ausdriicken:

_ (@) » (8.64)
(1+89)(1-84) P? ’
Auflosen nach der Gleichgewichts-Reaktionsvariablen &:

1/2
& = (%) (8.65)

Kp+—g
p+g

Gleichung (8.65) beschreibt die Abhingigkeit der Gleichgewichts-

Reaktionsvariablen & und damit der Zusammensetzung vom Druck p, fiir ei-
_8r6°
ne vorgegebene Gleichgewichtskonstante K =e RT .

8.2.5 Verallgemeinerung

Wir beschreiben das Gleichgewicht von N Reaktionsteilnehmern - die sich al-
le wie ein ideales Gas verhalten (% = 1) - und interessieren uns fiir den Zu-
sammenhang zwischen K und Kx.

vIA + v, + v Ay 2 VA FVEAL + VB Ay

p\VJ .
K =TI} (p—é) mit p; =yp (8.66)

_ yip\" _ P\ _ p\VJ
k= H’1V=1(W) =1 1y (ﬁ) —H’,V=1(ﬁ) M.y, (8.67)
Wir schreiben v =Y., v, und K, =[I}., "/

Verwendung dieser Ausdriicke fithrt zum gesuchten Ergebnis:
N E V] _ £ %
M. (%) = (%) (8.68)

K=K, (z%) (8.69)

Allgemeines Ergebnis fiir ein Gasphasen-Gleichgewicht.
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8.3 Abhingigkeit des Gleichgewichts von der Temperatur

{ Der Standardzustand einer Substanz bei einer spezifizierten Temperatur ist

thre reine Form bei 1 bar.

AG
a—- AH
{Dmmmmmmummmw&mm:—ﬁz—ﬁ

Oder anders geschrieben: d (ATG) = —AHd (%)

Exotherme Reaktion — Temperaturerhohung schiebt das Gleichgewicht
in Richtung der Edukte

Endotherme Reaktion — Temperaturerhohung schiebt das Gleichgewicht
in Richtung der Produkte

1
d(;) d (1) 1 (1) dx

=—|=-)= —— - dl=)=-=
dx dx \x x2 x x2
a-b

b1 1 1
Bemerkung 2: fa x_de ==

Bemerkung 1:

8.3.1 Gleichung von van't Hoff

Wir wenden jetzt die Gibbs-Helmholtz Gleichung auf die Thermodynamische
Gleichgewichtskonstant (8.54) an:

_agc? ARG?
K=e RrT bzw. InK = — ;T

Daraus finden wir fiir die Anderung von InK mit der Temperatur:

dink _ 1d (ARGQ)
dT ~  RdAT\ T

(8.70)

Verwendung der Gleichung (5.8) von Gibbs-Helmholtz fiihrt zur Gleichung
von van't Hoff:

dink _ 1 AgH®

o = 7 die auch wie folgt geschrieben wird: (8.71a)
9
Zl(nll){ = — ARRH oder als Differenzengleichung geschrieben: (8.71b)
T
9
Ak = — (*5) A (3) (8.71c)

Falls 4rRH? im untersuchten Temperaturbereich konstant ist, so konnen wir
iiber diesen Bereich integrieren (was das gleiche bedeutet, wie die Diffe-
renzengleichung zu verwenden):

Ink. ARH® (T, dT . D
fh:lKlz dink = =%~ fo —  Ausfiihren der Integration liefert:
0 0
K1 R \T, T, R \TI; T,
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dinK  14zH°
dT ~ R T2 Gleichung (8.72)
von
K, AgH? /1 1 van’t Hoff
o S
"k, R \T, T,

Die Gleichung von van't Hoff beschreibt die Abhingigkeit der Gleichge-
wichtskonstanten von der Temperatur.

Aufgabe: Fiir die Temperaturabhingigkeit der Reaktion
I,(g) + H,(g) 2 2HI(g) wurden bei verschiedenen Temperaturen die fol-
genden Gleichgewichtskonstanten gemessen:

T/K 667 699 731 764

K 61 55.2 49.9 45.9

Ermitteln Sie daraus die Reaktionsenthalpie Az H®.
Wie gross ist die Freie Reaktionsenthalpie bei 667 K und wie gross ist die
Reaktionsentropie bei 667 K?

Losung: ....

8.4 Saure-Base Gleichgewichte in Wasser als Losungsmittel

Bronsted Sidure-Base Definition:

Eine Séure HA ist ein Protonendonor: HA - H* + A~
Eine Base B ist ein Protonenakzeptor: B + H* - BH™
Beispiele:

HCl ist eine Sdure: HCl - H™ + Cl™

NH3 ist eine Base: NH; + HY —» NH,*

Séure-Base Gleichgewicht in Wasser:

Wir beschreiben die Aktivitidten der Reaktionsteilnehmer mit as.

R _ + _ aH30+aA—
HA(aq) + H,O0(fl) 2 A= (aq) + H;0"(aq) K= P (8.73)
2
B(aq) + H,0(fl) @ BH*(aq) + OH (aq) K = % (8.74)
2
S35 + __ Apjot+9Base
aure(aq) + H,0(fl) 2 Base(aq) + H;0"(aq) K = ——— (8.75)
Saure®H,0
BH™* ist die konjugierte Sdure der Base B.
Beispiel:
+ = + _ Ay;0t+ANH3
NH," (aq) + H,0(fl) 2 NH3(aq) + H;0"(aq) K = T o (8.76)
NHy 2

Solange wir uns auf das Konzept der konjugierten Sdure/Base Paare BH*/B
beziehen, so konnen Basen und Sduren gleich behandelt werden.
Saure-Konstante: Meist sind die Konzentrationen der Sdure und der Base im
Vergleich zu der Konzentration des Losungsmittels Wasser klein. Die Aktivi-
tét ay,o wird in diesen Féllen nahezu konstant. Man fiihrt deshalb die Séure-

Konstante Ka ein, die wie folgt definiert ist:
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otAaBase

a
Ko =K-ay,o =2 (877
Saure
Ka _ CH30+CBase VHSO'”/BHSE (878)

CSaureC e YSiure

(Bemerkung: Im Bereich von Nano-Poren ist mit dieser Vereinfachung Vor-
sicht geboten. Die Aktivitit des Losungsmittels Wasser kann unter diesen
Bedingungen ev. nicht mehr als konstant angenommen werden.)

Beispiel: Essigsdure in Wasser.
CH;CO0H (aq) + H,0(f1l) 2 CH;C00~ (aq) + H;0" (aq)

K, = “Hs0*%CMC00" 4 pK, = —logioK, (8.79)
ACH3COO0H
Bemerkung: AG® = —RTInK,, AG® = —2.303RTpK, (8.80)

Bei Raumtemperatur gilt: AG? = —6.1 %pk’a

Aufgabe: Diskutieren Sie die Eigenschaften einer Sdure HX in einer mit
Wasser gefiillten Nano-Kavitidt von 1 nm Durchmesser.
Losung: ...
Aufgabe: Wir untersuchen die folgende Reaktion:
ZLO™M™* + 2H,0 2 ZLO"H;0* + MOH™
_ a(ZLO"H30%)a(MOH™)

¢ a(ZLO~-M*)a(H,0)?

Priifen Sie ob die folgende Gleichung richtig ist, wenn Co die Gesamtkon-

zentration von M" bedeutet (Hinweis: [ZLO”H;0%] = [MOH~] und wenn
wir einfachheitshalber schreiben: a(H;0%) = a(ZLO~H;0%).

TN C ) , K,
[H,0 }:EKa(HZO){\/I+4KaTOZO)2—1:| mit Ka:[x@]

Diskutieren Sie die Bedeutung dieser Gleichung, wenn die Reaktion in einem
Volumen von 1 Liter Wasser stattfinden und wenn sie in einem Wassertrop-
fen von 1.5 nm Durchmesser stattfindet.

Tabelle 8.1: pKa Werte einiger Verbindungen bei Raumtemperatur

pKa1 pKa2 pKas
CH3COOH 4.75
NH4" 9.25
H>COs3 6.37 10.25
H3PO4 2.12 7.21 12.67
H2SO4 1.92
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8.5 Gleichgewicht eines Objekts mit n Sdure- oder Basefunktionen, mit
n Ionen- oder Ligandaustauschplitzen oder mit n Andockstellen

Die Gleichgewichtskonstanten K1, Kz, ..., Kn von Objekten mit n identischen
Saure- oder Basefunktion, n-identischen Positionen fiir einwertige Kationen
oder n identischen Andockstellen fiir irgend ein Molekiil, wie sie in Figur 8.3
skizziert sind, sind nicht gleich gross, auch wenn alle Bindungsstirken (Re-
aktionsenthalpien) genau gleichgross sind. Warum ist das so?

M1 M2
X !
+X — 1 +M2 — Wi + M1
M1 ) M1
X M2 M2
X M| o M2,
g M1
etc. etc.

Figur 8.3: Skizze von Gleichgewichten mit n-identischen Reaktionsstellen.

Wir numerieren die in Figur 8.3 skizzierten Gleichgewichte mit r = 1,2,...n
und verwenden fiir die Gleichgewichtskonstanten die Symbole Kr, bzw. K’r.
Damit konnen wir diese Gleichgewichte wie folgte schreiben, wobei wir ein-
fachheitshalber nur Situationen betrachten, bei denen die Aktivititskoefti-
zienten gleich 1 sind, so dass wir mit Konzentrationen arbeiten konnen:

(8.81A) (8.81B)
7 +X2ZX K Z(M1), + M2 2Z(M1),_,(M2), + M1 K';
ZX+X 27X, K, Z(M1),,_,(M2); + M2 2 Z(M1),,_,(M2), + M1 K,
ZX, + X 2 7X; K, Z(M1),_,(M2), + M2 2 Z(M1),_3(M2);+ M1 K,
ZX;+X 27X, K, Z(M1),,_3(M2); + M2 2 Z(M1),_,(M2), + M1 K',
ZXp1+X 272X, K, |Z(M1){(M2),_, + M2 2 Z(M2), +M1 K,
_ [ZX,]1c® K = [Z(M1)n—yr(M2),][M1]
T 12X ][X] T [ZMD) o r—1)(M2)r—1 ] [M2]

Weil die Bindungsstirke von X, bzw. von M1 und auch von M2, entspre-
chend unserer Voraussetzung immer gleich gross ist, konnte man auf die Idee
kommen, dass alle Gleichgewichtskonstanten Kr und auch alle K’r gleich
gross sind, insbesondere auch, weil wir ebenfalls vorausgesetzt haben, dass
alle Aktivitédtskoeffizienten gleich eins sind. Diese Idee ist jedoch falsch.

Fiir die weitere Diskussion ist es zweckmissig, die Werte von Kr und auch
jene von K’r mit den Werten K1 bzw. K’1 zu vergleichen. Zu diesem Zweck
dividieren wir zunédchst Kr durch Kr+1 und K’r durch K’r+1:
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K, [Z(Ml)n—r(Mz)r]Z

ZX11[Z X 44]

— 8.82
[Z(Ml)n_(r_l)(MZ)r_l][Z(Ml)n_(m)(MZ)m] (8.82)

Es fallt auf, dass die beiden Verhiltnisse

Krria

T'

und
r+1 Kiryq

ben. Das heisst, dass beide Fille gleich behandelt werden konnen. Nach einer
etwas ldngeren Rechnung, die ich in 8.5.1 skizziere, findet man, dass die
Gleichgewichtskonstanten mit zunehmendem r wie folgt dndern:

die gleich Form ha-

K., =K, [r+1 (n—r+1)]_1

n—-r

(8.83)

Dieselbe Formel gilt fiir K’r+1, K’r. Dieses Ergebnis ist in Figur 8.4 fiir den

Fallr=1,2,...

< o o
» P o

o
rp

Gleichgewichtskonstanten K,

—_
-4

12 illustriert.

Sl
E._
E]E'Em-n

1

23456789101112
Gleichgewicht r

O 0NN W~ =

10
11
12

Kr

1
458
278
178
133
.097
071
.052
.037
.025
015
6.944%1073

Figur 8.4: Werte der Gleichgewichtskonstanten fiir zunehmendes r, fiir Ki=1;
hétten wir Ki= 2 oder gleich x gewihlt, so miissten alle Werte einfach mit
dem Faktor 2 bzw. x multipliziert werden.

Da wir den Verlauf der Gleichgewichtskonstanten mit zunehmendem r ken-
nen, ist auch die Anderung der Freien Reaktionsenthalpie bekannt. Es ist
zweckmadssig, diese auf den Wert fiir zu K1 beziehen und zu schreiben:

ARGE, | =

—RTInK,,, = —RTInK, [”1(”‘”1)]_1 (8.84)

n—-r

Dabei gilt fiir r=1: AxG? = —RTInK,.

Weil die Reaktionsenthalpie Az H?fiir alle Reaktionen r gleichgross ist, erhal-
ten wir unter Verwendung von ARGP = AgHP? — TARS? Gleichung (8.85),

wobei wir den Wert fiir K1 als Referenzpunkt mit A RSlw = RInK; verwenden
(falls experimentelle Daten fiir

ARH{D = ARHP?, fiir alle r
vorliegen, kann dieser Wert entsprechend angepasst werden).

— RInK. [r+1 (n—r+1)]_1

n—-r

ARS?, . (8.85)

Aufgabe: Geben Sie je mindestens ein Beispiel fiir die in (8.81) angegebenen
Reaktionen links und fiir die Reaktionen rechts an.

Losung: ...
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Der Verlauf von InK,, AgGP und ARS? ist in

8.17

Figur 8.5 dargestellt.
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Gleichgewicht r

Gleichgewicht r

Figur 8.5: Links: Werte des Logarithmus des Gleichgewichtskonstanten fiir
zunehmendes r, fiir K1=100. Rechts: Freie Reaktionsenthalpie und Reaktions-
entropie fiir zunehmendes r, entsprechend den Gleichungen (8.84) und (8.85)
fiir den gleichen Wert von K.

Wir wollen als nichstes nach dem Verlauf der Gleichgewichtskonzentration
als Funktion der im Gleichgewicht vorhandenen Konzentration von X (Reak-
tionen (8.81A) und als Funktion der Konzentration von M2 in den Reaktio-
nen (8.81B) beschreiben.

Wir wihlen dazu die Reaktionen (8.81A). Die Beschreibung der Reaktionen
(8.81B) geht ganz analog.

Die Konzentration der Objekte ZX,, mit p=0,1,2, ...,n, kann wie folgt ange-
geben werden, wobei es zweckmassig ist, die Definition Ko=1 zu verwenden
(fur eine Herleitung dieser Gleichung verweise ich auf Calzaferri et al. Z. Naturforsch. 1976, 31b, 569).

[XIPTI°_ K ;

[ZXP] = ‘J_? : 0
i=0[[X]l j=0Kj]

Ao ist die Summe aller Konzentrationen der Objekte ZX, und wird dement-

sprechend wie folgt ausgedriickt.

Ay = X0 o[ZX,] (8.87)

Die Summe der Konzentrationen der gebundenen X kdnnen wir analog ange-
ben:

[XTtor = =0 p[2X,] (8.88)
Damit haben wir die notwendigen Formeln beieinander, um die Konzentrati-
on [Z X p] als Funktion der Konzentration von freiem X in der Losung anzu-

(8.86)

geben und als Funktion der mittleren Anzahl p an X die in [ZX p] gebunden
sind auszurechnen. Das Ergebnis ist in Figur 8.6 dargestellt.
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Konzentration an freiem X Gesamtkonzentration an gebundenem X, [X],,

Figur 8.6: Verlauf der Konzentrationen der [ZXp] bezogen auf Ao=1. Das

Konzentrationsmass bezieht sich auf die Einheit mol/L oder mol/kg. Die Dar-
stellung hingt nicht vom Konzentrationsmass ab.

Aufgabe: Welche Rolle spielt die Entropie bei den in diesem Abschnitt dis-
kutierten Ergebnisse.

Losung: ...
8.5.1 Herleitung der Gleichung (8.84).

Um Gleichung (8.84) und sich die daraus ergebenden Konsequenzen besser
zu verstehen ist es niitzlich zu wissen, auf welchen Uberlegungen sie beruht.
Wir untersuchen dazu das in Figur 8.7 skizzierte System. Es besteht aus N
gleichen Boxen, von denen jede B genau gleichwertige Platze fiir Teilchen
anbietet. Die Gesamtzahl an Teilchen die in den N Boxen untergebracht wer-
den konnen ist demnach BN. Wir wollen jetzt die Boxen schrittweise mit
Teilchen einfiillen und mochten die Anzahl von gleichwertigen Moglichkei-
ten kennen, die sich fiir die Beherbergung von n Teilchen ergeben. Wir fra-
gen dazu nach der Anzahl Nb Boxen, die b Teilchen enthalten, nachdem ge-
samthaft n eingefiillt worden sind:

N,(n,B,N) =?; n=12,..BN; b=01,..,B (8.89)
EEMBCTE | ERSRCT MEERCTE Figur 8.7: System, das wir fiir die
1 2 - N Herleitung von Gleichung (8.84)

verwenden. Es besteht aus N identi-
l w11 ] schen Boxen, von denen jede B ge-

e v 3; e N ° nau gleichwertige Plétze flir die Un-
l terbringung von Teilchen anbietet.
l 11 ]
1234 o+ B 123408 IWEI
1 2 N

1234 +++B 1234 +w+0 1234 =+ B
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Jedesmal wenn eine Teilchen in eine Box eingefiillt wird, so vermindert sich
die Wahrscheinlichkeit um 1/B dafiir, dass beim nichsten Wurf diese Box ge-
troffen wird. Wenn eine Box einmal mit B Teilchen gefiillt ist, so hat kein
Weiteres mehr Platz.

Wir bezeichnen die Anzahl Boxen, die b Teilchen enthalten, wenn das ganze
System n Teilchen enthélt, mit Np,n.

Die Wahrscheinlichkeit dafiir, dass eine Box, die b Teilchen enthilt, in einem
nachsten Wurf I mit An Teilchen ein weiteres aufnimmt, bezeichnen wir mit
Anpp. Die Anzahl Boxen die keine Teilchen enthalten nimmt dabei von No,i-1
nach Noi ab. Die Anzahl Boxen die b Teilchen enthalten nimmt von Nb,i-1
nach N, zu:

No,i = Nojji—1 — (pOAn)NO,i—l (8.89a)
Np; = Npi—1 + @p-1An)Np_1 ;-1 — (PpAN)Np ;4 (8.89b)

In diesen Gleichungen ist p,An die Wahrscheinlichkeit dafiir, dass Boxen,
die bereits b Teilchen enthalten, verschwinden wenn dem System An Teil-
chen zugefiigt werden und p,_,An ist die Wahrscheinlichkeit dafiir, dass Bo-
xen, die b-1 Teilchen enthalten, in solche {ibergehen, die b Teilchen enthal-
ten. Wenn wir An=1 wéhlen, so kann die Trefferwahrscheinlichkeit po wie
folgt ausgedriickt werden:

B-b
BN—-n

Py = ; die Formel gilt firn < BNund B>b >1 (3.90)

Es ist zweckmissig, die Bezeichnung AN, = N, ; — N} ;_;einzufiihren und
die Gleichungen (8.89a) und (8.89b) wie folgt zu schreiben:
AN,

= PolNoi—1 (8.91a)
ANb
= Pb-1Np-1i-1 = PpNpi-1; B=2b =1 (8.91b)

Damit haben wir das Problem auf die Losung der beiden Differentialglei-
chungen (8.91a) und (8.91b) zuriickgefiihrt, die die Anfangs-Bedingungen
(8.91¢) erfiillen miissen, wenn alle Boxen leer sind:

Ny(0,B,N) =N und N,(0,B,N) =0; B=b=1 (8.91c)
Die Losung dieser Gleichungen lautet:

Npy(n,B,N) = nP(BN —n)B-? (8.92)

(B— b)'b' (BN)B
Einsetzen dieser Gleichung in Gleichung (8.82) flihrt zum gesuchten Ergeb-
nis:
K _ [Z%? _  NymBNY
Krv1  [ZXe11[ZXr11]  Np—1(n, B,N)Nyi1(n, B,N)
Wird auf der rechten Seite dieser Gleichung das Ergebnis (8.92) eingesetzt,

der Buchstabe b durch r ersetzt und umgeformt, so ergibt sich Gleichung
(8.83).

Bemerkung: Die Losung des Differentialgleichungssystems (8.89a), (8.89b) ist etwas auf-
wiandig, ich verweise dazu auf: Calzaferri et al. J. Phys. Chem B 1999, 103, 18. Eine weiter-
reichende Diskussion dazu ist ChemPhysChem 2005, 6, 2167 und 1071 zu finden.
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8.6 Ubungsaufgaben

8.1 Auswirkung des Drucks auf ein Gleichgewicht bei konstanter Tempera-
tur. a) Wie wirkt sich eine zehnfache Zunahme des Drucks auf das Ammoni-
ak Gleichgewicht aus? Nehmen Sie an, dass die Fugazititskoeffizienten
gleich 1 gesetzt werden konnen.

b) Driicken Sie die Gleichgewichtskonstante als Funktion der Umsatzvariab-
len & aus.

8.2 a) Berechnen Sie die Gleichgewichtskonstante der folgenden Reaktion
bei 25 °C aus den Freien Standard-Bildungsenthalpien der Reaktionspartner.
N2(g) + 3H2(g) = 2NHs(g)

b) Wie gross ist die Gleichgewichtskonstante bei 400 K?

8.3 Die untenstehenden Daten zeigen, wie die Gleichgewichtskonstante Kp
der Reaktion Ag2COs(f) = Ag20(f) + CO2(g) von der Temperatur abhingt.
Berechnen Sie die Standard-Reaktionsenthapie ARH? fiir die Zersetzung des
Silbercarbonats.

T/K 350.000 400.000 450.000 500.000

Kp 3.98x10* 1.41x1072 1.86x10! 1.480

8.4 Bei einer Reaktion werden die Wérmekapazititen der beteiligten Sub-
stanzen durch Formeln vom Typ Cpm = a + bT angegeben. Leiten Sie daraus
eine Formel fiir die Temperaturabhiangigkeit der Gleichgewichtskonstanten
der Reaktion her.

8.5 Fiir die Isomerisierung von cis-2-Penten zu trans-2-Penten bei 400 K ist
die Freie Standard-Reaktionsenthalpie -3.67 kJ/mol. Wie gross ist die
Gleichgewichtskonstante bei dieser Temperatur?

8.6 Wie gross ist die Standard-Reaktionsenthalpie einer Reaktion, wenn sich
die Gleichgewichtskonstante bei einer Temperaturerhhung von 300 K auf
310 K a) verdoppelt und b) halbiert ?

8.7 Erstellen Sie die zu den folgenden parallel ablaufenden Reaktionen
A+B =C

C =D+E

D = F+E
A+G =H
gehorende Stochiometriematrix. Wie gross ist ihre Dimension?
8.8 Bei einer Reaktion wurde beobachtet, dass sich die Gleichgewichtskon-
stante verdoppelt, wenn die Temperatur von 25 °C auf 35 °C erhéht wird. (a)
wie gross ist die Reaktionsenthalpie A, H?? (b) Wie gross ist der Unterschied
der Freien Reaktionsenthalpie zwischen diesen beiden Temperaturen?
8.8 Wir interessieren uns fiir die Gleichgewichtsverhiltnisse der Reaktion
A+B22C
bei verschiedenen Temperaturen.
Die Freie Standard-Reaktionsenthalpie ARG? betriigt bei 20°C -280 kJ/mol.
Die Standard-Reaktionsenthalpie ArRH< ist bei 20°C -60 kJ/mol. Sie bleibt im
untersuchten Temperaturbereich konstant.
(a) Wie gross ist die Freie Standard-Reaktionsentropie 4rRS< bei 30°C?
(b) Wie gross ist die Gleichgewichtskonstante bei 30°C?
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8.9 Diskutieren Sie das folgende Komplexgleichgewicht, in welchem L ein
einzdhniger und Z ein zweizéhniger Ligand ist.
Zahlenbeispiel: K1 = 10** | K2 = 10*7 , Kz = 103,

ML, +Z —= ML,Z +2L K,
ML,Z +Z == ML,Z,+2L K,

MLZ, +Z == MZ, +2L K,
Beispiel:

[Fe(OH,)s I©" +bpy = [bpyFe(OH,), " +2H,0 K,
[bpyFe(OH,), ** +bpy == [bpy,Fe(OH,), " + 2H,0 Kz
[bpy,Fe(OH,), |** +bpy === [bpy,Fe]*" +2H,0 K,
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9. Thermodynamische Eigenschaften von Elektrolytlosungen

Die thermodynamischen Eigenschaften von Elektrolytlosungen werden mit
Hilfe der Begriffe des

Chemisches Potentials y7j
und der
AKktivitit o

diskutiert. Diese Begriffe miissen den neuen Problemstellungen entsprechend
richtig interpretiert werden. Die Standardgrossen 4sS2, AsH? und AsG? be-
ziehen sich hier auf die Bildung von Ionen in Losungen. Darum ist es wich-
tig, das jeweilige Losungsmittel anzugeben.

Es stellt sich das Problem, dass wir keine Losung von Kationen ohne die zu-
gehdrigen Anionen herstellen konnen.

Beispiel: Bildung einer Silberchloridldsung aus den Elementen im Standard-
zustand.

Ag(f) +3Cly(g) > Agiy + Clgg (0-1)

AgH®(Agd, + Clg,) = AgH®(Agd,) + AgH(Cly,) — AgHP(Ag(f)) —
“AsHO(CL(9))  (92)

O 4o+ =YK 1ok oKX _ogok = _ LA
AgHO(Agie + Clag) =7—=+2 0.0-L— 0.0 = 6158

mol

Frage: Wie gross sind die folgenden Einzelbeitridge?

Ag(f) —e” - Agag ApH®(Agdq) =7 9.3)
1 _ - -

SClL(g) +e™ - Clg, AgH?(Clg,) =? (9.4)

Weil es nicht moglich ist, Losungen von Kationen ohne die zugehdrigen An-
ionen und umgekehrt herzustellen, kann diese Frage nicht befriedigend be-
antwortet werden. Trotzdem ist es wiinschenswert, Tabellen zu erstellen, die
sich auf einzelne Ionen beziehen. Wie wir sehen werden, ist das auch mog-
lich. Man muss jedoch aufpassen, dass man diese Einzelbeitrdge nicht falsch
interpretiert.

Die Freie Standard-Bildungsenthalpie eines Stoffes ist die Freie Standard-
Reaktionsenthalpie fiir seine Bildung aus den Elementen im Standardzustand.

Bevor wir das Problem der “Einzelbeitrdge der Ionen” besprechen, soll das
Loslichkeitsprodukt von Silberchlorid in Wasser bei 25 °C diskutiert werden.
In einer gesittigten Losung eines Salzes steht das feste Salz im Gleichge-
wicht mit seinen Ionen in der Losung. Gibt man z.B. etwas Silbernitrat (Ag-
NOs) zu einer chloridhaltigen wissrigen Losung, so bildet sich ein weisser
Niederschlag. Der Niederschlag besteht aus Silberchlorid. Er setzt sich in ein
heterogenes Gleichgewicht mit Ag* und CI" Ionen in der Losung:

Gleichgewicht: AgCl(f) 2 Agaq + Clg, (9.5)
Der Reaktionsquotient dieser Reaktion lautet:

[Ag*t][clT] . e . Aypgtacl”
Q. = [/;ggcw oder in Aktivitdten ausgedriickt: Q, = :jga(n
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Im Gleichgewicht geht der Reaktionsquotient Qa iiber in die Gleichgewichts-
konstante K. Die Konzentration und ebenso die Aktivitit des Feststoffs
AgCI(f) sind konstant, unabhéngig von der Menge an festem AgCI. Deshalb
gilt:

Ka@ageis) = ang+aci- = konstant

Das Produkt K,a,4¢i(s) ist eine Konstante die als Léslichkeitsprodukt K.
bezeichnet wird und die ebenfalls eine Gleichgewichtskonstante ist:

K, = agg+ac- (9.52)

In Abwesenheit von andern Ionen, die sich an der Reaktion beteiligen, folgt
aus der Elektroneutralitdts-Bedingung:

[Ag*] = [Cl™] (9.6)
Einfachheitshalber setzen wir die Aktivitatskoeffizienten der beiden lonen

einander gleich: y 4+ = Y- Damit gilt:

Apg+ = g~ und somit a, .+ = K] (9.6a)

g

Fiir die Freie Standard-Reaktionsenthalpie der Auflésung von AgCI(f) erhal-
ten wir entsprechend der Gleichung (9.5):

ALG® = ApG®(Agd,) + ApGP(Clyy) — AsGP(AgCL(f)) 9.7)
ALG® =[77.11 + (=131.32) — (—=109.79)]k/ /mol = 55.67k]/mol

Aus A;G? kénnen wir die Gleichgewichtskonstante K. berechen:

A,G® = —RTInkK;

55.67kJ/mol  55.67k]/mol
RT ~ 2.479k]/mol

K, =1.77-10710

Ink, = — —22.46

+

_ Mag C 0 )
Aus a4+ = yAgJ’W wobei m® = 1mol/kg folgt:

5 mol

+m? = JK,m® =v1.77-10"10m? = 1.33- 10~ ”

Ayg

Das heisst, dass die Aktivitdten der Ag* und der CI" Tonen iiber einem Sil-
berchlorid Niederschlag bei Raumtemperatur in Wasser gleich 1.33x107
sind, was einer Konzentration von etwa 1.35x10” mol/L entspricht, da die
Aktivititskoeffizienten bei dieser grossen Verdiinnung etwa gleich eins sind.
Als weiteres Beispiel fiir ein Loslichkeitsprodukt soll die Loslichkeit von Sil-
bersulfid Agz2S in Wasser dienen:

Ag;S(f) 2 2492, + 52
Bei 25 °C ist das Loslichkeitsprodukt gleich: KL(Ag2S) = 6.3x107!,
KL = (aAg+)2a52— = 63 - 10—51

Wir wollen das Loslichkeitsprodukt noch auf eine andere Art einfithren und
wihlen dazu wiederum das Gleichgewicht (9.5) in etwas allgemeinerer Form:

AgX(f) @ Aga, + Xgqg mit X~ = Cl™,Br~, I~ (9.8)
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ARG® = Zvi“i =0

L

93

Pag+ + x- — lagx = 0; beachte: y; = ,u}b + RTIna,

Ul + RTInayg+ + pd- + RTInay- — pf gy = 0

,ugg+ + ,u?é— — ,uggx + RTlnayg+ax- =0

ARG® = —RTIna,grax- mit AgG® = puf o+ + pu§- — ufyx 9.9)

KL == aAg+aX—

Damit haben wir Gleichung (9.5a) auf elegantere Art gefunden. In Tabelle
9.1 sind einige Loslichkeitsprodukte zusammengestellt.

Tabelle 9.1: Loslichkeitsprodukte in Wasser bei 25 °C (P.A.)

Verbindung Formel KL
Silberchlorid AgCI 1.6x1071°
Silberbromid AgBr 7 710713
Silberjodid AgJ 1.5x10°16
Silberhydroxid AgOH 1.5x10°%
Silberkarbonat Ag2CO3 6.2x10-12
Silbersulfid Ag2S 6.3x10°!
Zinkhydroxid Zn(OH)2 2 0x1077
Zinksulfid ZnS 1.6x102*

9.1 Standard-Bildungsenthalpien von Ionen in Losung

Eine Behandlung des Problems, dass wir keine Losung von Kationen ohne
die zugehdrigen Anionen herstellen kdnnen, besteht darin, dass man die Bil-
dungsenthalpie fiir ein bestimmtes Ion festlegt und so zu der gewlinschten
Moglichkeit fiir die Tabellierung der Einzelbeitrdge von Ionen kommt.

Abmachung:

AgH®(H3,) =0

fiir jede Temperatur
und 1 bar Druck (9.10)

. 1 1 —
Beispiel:  ~H, (9) + 5 Cl (9) = Hgq + Clg,

(9.10.2)

Die Festelegung (9.10) fiir die Bildungsenthalpie von Hg, fiihrt zu dem fol-
genden Ergebnis fiir die Standard-Reaktionsenthalpie der Reaktion (9.10a):
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AgH®(Hi, + Clg,) = AgHP(HF,) + AgH?(Cly,) — %ABHQ’HZ(g) - %ABH‘DlZ(g)
=0+ AgH®(Clz,) — 0 — 0 = AH®(Cl,

= 167.16 kJ /mol (9.10.b)

Damit haben wir einen Weg gefunden, um AzH?(Cl,) und AgH®(Agl,)

beziiglich AgH?(Hj,) = 0 anzugeben.

Berechnung der Standard-Bildungsenthalpie Ay H® (A g:{q):

In (9.2) haben wir den Wert AsH?(Ag*aq+Claq) = -61.58 kJ/mol angegeben.

Unter Verwendung der soeben besprochenen Ergebnisse finden wir aus (9.2)
das Resultat (9.10c):

AgH®(Agl,) = AgH?(Agd, + Clg,) — AgHP(Cly, (9.10c)
Einsetzen der Zahlenwerte liefert:
kJ kJ k]
(0] + ) — _ - _ = — ) = -
AgH®(Agd,) 61.58—— ( 167.16mol) 105.58——

9.2 Freie Standard-Bildungsenthalpie von Ionen in Losung

Das Vorgehen ist analog wie bei der Standard-Bildungsenthalpie von Ionen.

Abmachung: AgG®(H d)=0 fur jede Temperatur
und 1 bar Druck (9.11)

.1 1 _
Beispiel: ~H,(g) +;Cl,(g) = Hgz, + Clz,

ApG® = AgGO(HE,) + MG (Cly,) — %ABG‘D(HZ(Q)) — %ABG‘D(CZZ (@)
Verwendung von (9.11) liefert:
ApG® = 8pG°(Clz,) = —131.23 k] /mol
Damit haben wir A8G?(Claq) gefunden.

Fiir die Ermittlung von AgG Q(A gZ{q) bendtigen wir die folgende Bildungs-
enthalpie:

Ag(f) +%Cl2(g) - Aga, + Clg,  ApG® = —54.12 kJ /mol

Daraus ergibt sich leicht:

ApG®(Agd,) = ApG® — ApGP(Cly,) + AsGP(Ag()) + §A30¢(612 ()
AgG®(Agl,) = 77.11 kJ /mol

PC I, HS 2015, g.c.



9.5

9.3 Die Entropie von Ionen in Losung
Das Vorgehen ist analog, wie fiir AsBH?(H*aq) und A8G?(H"ag).

fiir jede Temperatur
und 1 bar Druck (9.12)

Abmachung:

AgS®(HE,) =0

Der Absolutwert der Standard-Entropie von Protonen in Wasser kann unter
Berticksichtigung der Strukturveridnderung, die die Protonen verursachen,
abgeschitzt werden. Ein akzeptierter Wert ist: ~-21 JK'mol™!'. Das negative
Vorzeichen zeigt, dass das Proton den Ordnungszustand von Wasser erhoht.

Tabelle 9.2: Zahlenwerte fiir lonen der Aktivitdt a = 1 in Wasser bei 298 K.

Ion(aq) AgH®/(kJmol ™1 ApS®/(JK ‘mol ™t ApG®/(kJmol™*
Cl -167.20 56.50 -131.20
PO4- -1277.00 -221.00 -1019.00
H* 0.00 0.00 0.00
Cs* -258.28 133.05 -292.02
K* -252.40 102.50 -283.30
Na™* -240.10 59.00 -261.90
Li* -278.49 13.40 -293.31
Cu?* 64.80 -99.60 65.50
Ag* 105.58 72.68 77.11

Bemerkung: Die so tabellierten Standard-Grossen haben nur im Vergleich
untereinander eine physikalische Bedeutung und besonders bei Differenzen,
bei denen die zwar eindeutige aber willkiirliche Wahl des Nullpunkts der
Werteskala keinen Einfluss mehr hat. Sie gelten jeweils fiir ein bestimmtes
Losungsmittel.

AG=4H-T A4S gilt fiir die Einzelbeitrige nicht!

Diese wichtige Gleichung ist aber fiir die ganzen Reaktionsgleichungen wie-
der erfiillt, weil dann nur Differenzen auftreten und somit die willkiirlichen
Definitionswerte fiir Hy, herausfallen.

Beispiel: Na(f) +Cly(g) » Nagq(a = 1) + Clgg(a = 1)
ApG® = AgGO(NaZy) + 8G°(Clag) — AsG°(Na(f)) — 5 85G0(Cly(9))

AsG2 = —261.9kJ/mol — 131.2 kJ/mol — 0.0 — 0.0 = —393.25 kJ/mol
— 1
AgH® = AgH?(Na},) + AgH?(Cly,) — AgHP(Na(f)) — EABH@(ClZ(g))
AsH? = — 240.1kJ/mol — 167.2 kJ/mol — 0.0 — 0.0 = —407.3 kJ/mol
ApS® = AgS®(Nag,) + ApS®(Cly,) — ApS®(Na(f)) — %ABS‘D(CZZ @)
A8S2 = — 59]/molK + 56.5 J/molK — 51.2 J/molK — %223.07 J/molK = —47.13 J/molK

AsG2=AgH2%-T AsS?
AsG?2 =-407.3 kJ/mol - (-298 K 47.13 J/(Kmol)*10-kJ/J) = -393.25 kJ/mol

Aufgabe: Vergleichen Sie Ay, G2(X™) fiir X~ = F~,Cl7,Br~ mit dem
Loslichkeitsprodukt von AgX.
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9.4 Thermodynamischer Kreisprozess

Wir untersuchen die Reaktion: ;Hz (g) + %Xz (9) = Hgq + Xaq

(9.13)

und fragen nach Freien Standard-Bildungsenthalpie Ag 62 von X aq- Der In-
dex a soll darauf hinweisen, dass nach den “Absolutwerten” gefragt wird.

Tabelle 9.3
Reaktion X=Cl X=Br
[kJ/mol] [kJ/mol]
Dissoziation von Hz2 |1 - H 203.0 203.0
) H,(9) 9)
Tonisation von H H(g) - H*(g) +e” 1318.0 1318.0
Hydratation von H*  |H*(g) - Hg, X X
Dissoziation von X2 |1 - X 106.0 82.0
EXZ (9) @)
Elektronenaffinitit |X(g) + e~ - X" (9) -355.0 -331.0
von X
Hydratation von X* (X~ (g) - Xag y \a
1 1 - _
Gesamthat S +5X() = Hig +Xag £pG2(Xaq) +0pGE(H,
ApG2(Clz,) + AsGE(HY,) = x +y + 1272 k] /mol (9.14)
ApGP(Bray) + ApG2(HY,) = x +y' + 1272 k] /mol (9.15)

Es ist ein reiner Zufall, dass die beiden Zahlenwerte gerade iibereinstimmen!

ApGP(Clzy) — AsGE(Bray) =y —y' (9.16)

Die beiden Unbekannten y und y’ in dieser Gleichung sind die Freie Stan-
dard-Enthalpie der Hydratation Ag,,,G2(X™) (solv steht anstelle von aq fiir
den allgemeinen Begriff Solvatation).

Es gilt natiirlich: AzG2(Cly,) — ApGP(Bray) = AsG®(Cly,) — AzG®(Bryy)
Somit kdnnen wir die Differenz y-y’ leicht ausrechnen:

- _ kJ kJ kJ
8568 (Clag) = AgG2(Brag) = —1312-L — (=103.96-2) = —27.24 -2 =

Wie gross sind die Einzelbeitrdge y und y’?

Allgemein: X (9) = X501y AsornGE(X7) (9.17)
Ago1,GE(X7) ist i.a. experimentell nicht zuginglich, kann aber mit Hilfe der
Born’schen Gleichung abgeschitzt werden.

PC I, HS 2015, g.c.
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9.5 Die Born’sche Gleichung

Die Born’sche Gleichung setzt die Freie Standard-Enthalpie der Solvatation
eines lons der elektrischen Arbeit gleich, die mit dem Transport eines lons
aus dem Vakuum in ein Losungsmittel verbunden ist.

Das Losungsmittel wird als kontinuierliches Dielektrikum mit der relativen
Dielektrizitatskonstanten & angesehen.
2,2
9 _ LNA( _ i)
AsoivGq P— 1 . (9.18)
zi= Ladung des lons i; ri= Radius des Ions i

Beispiel: Berechnung der Freien Standard-Solvatationsenthalpie von Chlorid-
und Bromidionen in Wasser, bei Raumtemperatur (solv = aqg).

DyqG2(X™) = - 6.86 - 10* kJ /mol (9.19)

2
—Z]

L

pm
To- = 181pm; z4- =1
DgqG2(CL™) = =379 kj /mol
Tgr— = 196 pm; z3.- =
DgqGE(Br™) = —350 kj /mol
Y=y = 60g4G8 = —29-L

mol
Die berechnete Differenz stimmt gut mit dem Experiment {iberein.

Tabelle 9.4: Einige Dielektrizititskonstanten.

25°C -33°C
H20 78.54
NHs3 16.90 22.4
Benzol 2.27
Athanol 24.30

9.5.1 Herleitung der Gleichung von Born

Modellannahme: Das Ion sei eine geladene
Kugel und das Losungsmittel konne als Dielek-
trikum betrachtet werden.

1.Schritt: Berechnung der Arbeit die geleistet w
werden muss, um eine Kugel vom Radius ri im
Vakuum von q = 0 auf g = zir aufzuladen.

Fiir das Potential ¢ und die potentielle Energie
der Ladung dg im Abstand R vom Zentrum der
geladenen Kugel gilt, entsprechend der nebenan-
stehenden Skizze:

A/

=1y d "
¢= 4AegR 2w. ¢dq
Damit gilt fiir die Kraft F, die auf eine Ladung
dg wirkt:
d -
=%, 1 _dq

= — q =
dR 47T€0R2

PC 1, HS 2015, g.c.
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Die Arbeit dwy, die benétigt wird um im Vakuum V die Ladung dq von coauf
den Abstand r zu bringen, ist somit:

dwv=erdR=fr 999
o o 4megR?

dq = ¢(r)dq

dwy =
v 4meyT

Die gesamte Arbeit, um eine Kugel i vom Radius ri von 0 auf zi-€=q aufzula-
den, ist deshalb

. . .p)2
wy = [ Bdq = [} g = 2 920
2. Schritt: Im zweiten Schritt setzen wir die Kugel vom Radius ri, die die La-
dung zie=q trigt, in ein Dielektrikum der Dielektrizititskonstanten & und
nehmen an, dass die geladene Kugel keine Strukturdnderung des Dielektri-

kums verursache. Das Potential ¢ im Abstand R ist dann gegeben durch

$(R) = — (9.21)

4megerR

Die Arbeit, die zur Aufladung einer Kugel vom Radius ri benétigt wird, wird
gleich berechnet, wie in (9.20) gezeigt:

(zie)?

Wsolv = e (9.22)
Ago1,G2 ist gerade die Differenz zwischen Nawsol und Nawy:
9 _ _(zie)? _ (zie)? _ _ (ze)? ( _ l)
Bsowla 8TEegE, T} Ny 8meyT; Ny 8meyr; Na\l & (©.23)
Damit haben wir Gleichung (9.18) hergeleitet.
9.6 lonenaktivitidten y., - und y»
u = u®+ RTlna (9.24)
m
a=y—
14 P

Abweichungen vom Idealverhalten machen sich bei Ionen in der Regel be-
reits bei 10~ molaren und noch verdiinnteren Systemen bemerkbar.

y—=>0 fir m-0 (9.25)

pid Chemisches Potential der idealen Losung der Molalitit m

Uy Chemisches Potential der einfach geladenen Kationen M*

U_ Chemisches Potential der einfach geladenen Anionen X
w=pu®+ RTln% + RTIny (9.26)
it = p? + RTln% (9.27)
Umsetzung fiir Losungen, die Ionen enthalten:

Ideale Losung: AGY = pid + pi@ (9.28)
Reale Losung: AG = pu, + p_ (9.29)

AG = (Ui + RTlny,) + (4™ + RTIny.)

PC I, HS 2015, g.c.
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AG = (4 + p™®) + (RTIny _ + RTiny_) (9.30)
AG = AG™ + RTIn(y,y_) (9.31)

Es gibt keine experimentelle Moglichkeit, y. und j- einzeln zu kennen. Des-
halb wird der mittlere Aktivitdtskoeffizienten y» definiert:

Y+ =V-Ys (9.32)

Diese Definition gilt fiir 1,1-Elektrolyte.
AG = AG™ + RTIn (v ,?)

AG = AG' +2RTIn (v, ) = (4i¢ + RTIny , ) + (44 + RTIny , )

Daraus driangt sich die folgende Definition fiir die Chemischen Potentiale der
Kationen und der Anionen auf:

py = it + RTIny, (9.33)
p_ = pu + RTIny, (9.34)

MpXq sei ein Elektrolyt, der in p Kationen und in g Anionen zerfillt. Man er-
halt fiir diesen Fall:

AG = pu, + qu_ = AG* + pRTIn(y,) + qRTIn(y.)
AG = AG™ + RTIn(yfy4) (9.35a)

Damit wir dieses Ergebnis mit Hilfe eines mittleren Aktivitétskoeffizienten y-
schreiben konnen, wird dieser wie folgt definiert:

Aktivititskoeffizient fiir p,g-Elektrolyte Vi = ()/f)/ﬂ)ﬁ (9.36)

Damit kann die Freie Enthalpie (9.35a) wie folgt ausgedriickt werden:
AG = AG' + (p + Q)RTIn(yy ) (9.35b)

9.7 Grenzgesetz von Debye-Hiickel

Die Theorie von Deby und Hiickel (1923) liefert eine Moglichkeit, Aktivi-
tatskoeffizienten zu berechnen. Sie beruht auf der Beobachtung, dass die

starken und weitreichenden % Coulombwechselwirkungen andere Beitrdge
zur Nichtidealitét iiberdecken.

- Da sich negative und positive Ladungen gegenseitig
P4 anziehen, sind Kationen und Anionen nicht vollig
. ® gleichformig verteilt. Die Anionen sind im Mittel né-
her bei den Kationen als bei den Anionen und umge-
./ N\ 4 \. kehrt.
NS \ e - Jedes geniigend grosse Volumen ist elektrisch neut-
. ral, aber in der unmittelbaren Umgebung eines jeden
\ Ions gibt es im Zeitmittel einen Uberschuss an Gegen-
ionen.
- Dieses Zeitmittel der kugelsymmetrischen Ladungs-
wolke um ein Ion hat die gleiche Gesamtladung, aber
entgegengesetztes Vorzeichen, wie das lon. Die La-
dungswolke wird als Ionenatmosphiire bezeichnet.

P!

4
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{ Die Energie und deshalb auch das Chemische Potential jedes herausgegrif-
fenen Zentralions wird als Ergebnis seiner Wechselwirkung mit der Ionen-
wolke erniedrigt. Diese Stabilisierung wird mit Hilfe des mittleren Aktivi-
tatskoeffizienten als RTIn y» ausgedriickt, so dass gilt:

AG = AG' + RTIn(yy ) mit 0<yy <1 (9.37)

Wird diese physikalische Idee quantitativ durchgerechnet, so erhdlt man das
Grenzgesetz von Debye-Hiickel, das bei kleinen Konzentrationen erfiillt ist.

Grenzgesetz (9.38)

logiovs = —|z,z_| AI'/?

von Debye-Hiickel

A ist ein Faktor, der von der Temperatur abhédngt und der berechnet oder ex-
perimentell bestimmt werden kann: Aysoc = 0.509 (%)_1/ z,

| heisst Ionenstirke der Losung.
Die Definition der Ionenstirke (9.39) ergibt sich als logische Konsequenz aus
der Theorie von Debey und Hiickel.

I= % Y, m;z? (9.39)

zi = Ladung des i-ten lons
mi = Molalitit des i-ten Ions

Beispiel 1: Die lonenstérke einer Losung von A“"X * berechnet sich wie folgt:
1

I = E(m+zJ2, +m_z2%)

Weil in diesem Fall m, = m_ = m gilt, konnen wir schreiben:
m

I'== (z3 +22).

Beispiel 2: Fiir die Ionenstéirke einer Losung von (A*)2X? finden wir das fol-
gende Resultat:

I = %(erl2 +m_2%);m, =2m, m_=m; I =%(2 +4) =3m
Es erweist sich als praktisch, den Faktor k einzufiihren:
_ pzi+qz?

k=P (9.40)

Damit kann man die Ionenstirke von Ldsungen der Zusammensetzung
(A"")p(X ¥)q sehr einfach angeben: | = km (mit m+= pm und m.= gm).

Tabelle 9.5: k fiir einige (A**)p(X #)q Elektrolyte

K X" X 2 X3 X &
A" 1 3 6 10
AZ* 3 4 15 12
A3 6 15 9 42
A%t 10 12 42 16

Beispiel 3: 0.005 mol/kg KCl(aq), 25 °C

1
1
logyo ¥ = —1(=1)| Az = —0.509 (
Yy =092

kg kg

PCI, HS 2015, g.c.
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Tabelle 9.6 : Einige mittlere Aktivitdtskoeffizienten in Wasser, bei r.t.

m/(mol kg™) KCI |  caCl
0.001 0.966 0.888
0.010 0.902 0.732
0.100 0.770 0.524
1.000 0.607 0.725

Das Debye-Hiickel Gesetz wird aus demselben Grund als Grenzgesetz be-
zeichnet, wie das Gesetz von Raoult, jenes von Henry oder auch das ideale
Gasgesetz. Es gilt bei grosser Verdiinnung. Bereits ionische Losungen mittle-
rer Konzentration konnen Aktivititskoeffizienten aufweisen, deren Werte er-
heblich vom Grenzgesetz abweichen. Im Grenzfall grosser Verdiinnung wird
jedoch erwartet, dass sie dem Grenzgesetz gehorchen.

9.8 Erweitertes Debye-Hiickel Gesetz

Bei mittleren Konzentrationen gilt:

1

2
logiovs = — % (9.41)

1+BI2

B ist eine Konstante, die im Prinzip berechnet werden kann, die man aber
besser aus experimentellen Daten ermittelt. Figur 9.1 zeigt links einen Ver-
gleich zwischen experimentell bestimmten Aktivitidtskoeffizienten von drei
Elektrolytlosungen und den nach Formel (9.38) berechneten Werten als
Funktion der Wurzel aus der Ionenstirke. Bei 1,1 Elektrolyten ist die Uber-
einstimmung bis zu lonenstirken von etwa 10 sehr gut. Das Bild rechts
zeigt, dass (9.41) auch bei erheblich grosseren Ionenstérken noch zuverléssi-
ge Werte liefert.

0 (0] \
V‘ -0.02 o TERNE :
N\ erweiterte Theorie
Y
-0.1 _g) o
o -0.04 \\
R FAMY
/NN
0.06 )\ Grenzgesetz \‘-’.f&
-0.2 \ MgSO, 7 7 : \‘\
(2.2) \.\ \
—0.08
o 4 8 12 16 0 4 g 12 18

Figur 9.1. Vergleich der Deby-Hiickel Formel fiir die Berechnung des Aktivi-
titskoeffizienten mit experimentellen Werten, als Funktion der Quadratwur-
zel aus der lonenstirke. Links: Formel (9.38). Rechts: Formel (9.41) fiir 1:1
Elektrolyte. (P.A.)

PC I, HS 2015, g.c.
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Tabelle 9.7: Formation constanis in water at 25° C

Equilibrivm AF

Ag+(ag) + 2CN- (ag) = Ag(CMN)3(ag) 5.6 x 108

Agr(ad) + 2 NHz (aq) = Ag(MNHz)Z (aq) 16 =107

Aut (ag) + 2 CN- (aq) = AulCH)3 (aq) 20 % 1038

Cu2+ (aq) + 4 NHz(ag) = CulMHz)5 (ag) 12 % 1013

HgZ+ (aq) + 4 Cl- (aq) = HeClZ (aq) 1.2 =105

Fe2+ (aq) + 6 CH- (aq) =FelCMIE (aq) 7.7 % 1036

MNiZ+ (aq) + 6 NHz (ag) q——LNi(NI—Iaé* [aq) 56 =108 (PA)

9.9 Ubungen

9.1 Zeigen Sie, dass die Definition des Loslichkeitsprodukts (Formel (9.5a))
mit der Definition der Gleichgewichtskonstanten (8.54) vertraglich ist.

9.2 Berechnen Sie die Ionenstirken der folgenden Losungen in Wasser bei
Raumtemperatur: 0.04 mol/kg KsFe(CN)s, 0.03 mol/kg KCI und 0.05 mol/kg
NaBr.

9.3 Wie gross wird die Ionenstirke, wenn man 800 g einer wassrigen NaCl
Losung der Molalitdt 1.50 mol/kg mit 300 g einer wissrigen Na2SOs-Losung
der Molalitét 1.25 mol/kg mischt?

9.4 Das Léslichkeitsprodukt von CaF2 hat bei 25°C den Wert 3.9x10°!'!. Die
molare Freie Standard-Bildungsenthalpie von CaF2(f) betrigt -1.162x10°

kJ/mol. Wie gross ist die molare Freie Standard-Bildungsenthalpie von
Ca%*(aq) + 2F(aq)?

9.5 Priifen Sie, ob die Ionenstirken der Losungen von KCI, MgClz, FeCls,
Al2(S0O4)3 und CuSO4 wie folgt von den Molalitdten abhingen:
I[(KCD)=m/m?, I(MgCl2)=3m/m?, I(FeCls)=6 m/m?, 1(Al2(SO4)3)=15m/m¢
und [(CuSO4)=4m/m?.

9.6 Berechnen Sie die mittleren Aktivitétskoeffizienten bei 25°C fiir wiissrige
NaCl-Losungen der Molalitiaten 0.001, 0.002, 0.005, 0.010 und 0.020 mol/kg.
Experimentell findet man 0.9649, 0.9519, 0.9275, 0.9024 und 0.8712. Tragen

Sie log1o ¥+  gegen VI auf und priifen Sie, ob das Debye-Hiickel Gesetz
das richtige Grenzverhalten liefert.

9.7 (a) Berechnen Sie die Konzentration an freien Ag*(aq) Ionen in einer 107
M Chlorid, Bromid und Iodid Ldsung, iiber dem entsprechenden Nieder-
schlag.

(b) Wieviele freie Ag*(aq) und wieviele freie S*(aq) Ionen liegen in 100 mL
Wasser vor, das Ag2S(f) enthilt.

(c) Wieviele freie Ag*(aq) liegen in Gegenwart von 1071 M, 10® M und 10
M an geldstem S in 100 mL Wasser vor das AgzS(f) enthilt?

(d) Was passiert, wenn Sie zu einem AgCI Niederschlag in Wasser Ammoni-
ak geben?

(e) Was passiert, wenn Sie zu einem AgCl Niederschlag in Wasser KCN ge-
ben?

Verwenden zur die Beantwortung dieser Fragen die Tabellen 9.1 und 9.7.

PCI, HS 2015, g.c.
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9.8 Nachfolgend ist ein Experiment zur Bestimmung der Neutralisationwar-
me einiger Sduren mit Basen skizziert.

HCl(ag) + NaOH(aq) 1) NaCl(aq) + H20(I)
H*(aq) + Cl'(ag) + Na*(aq) + OH(aq) 6 Na*(aq) + Cl(ag) + H20(I)

H*(ag) + OH(aq) o H20(1) ANH
ANH & - 57 kl/mol

Ti=1/2 (T1+ T2)

~

N

Tl T2 T[
) M ) 5 ) m
\
T NaOH 0.5 M Nadl
1 M HCI a

50 ml 50 ml 100 ml

AT - C. = —AyH - 0.05mol
—57-%0.0577101

Ce

AT =

C. = C,(H,0) - 100g + AC = 418£+ AC

2850
AT = —] daraus erhalten wir AT < 6.8K (oder 6.8 °C)
418]
- T AC
Neutralisationsenthalpien einiger Sdure/Base Paare
Sdure Base Salz AHZ/kJmol!
HCI NaOH NaCl -57.1
HCI KOH KCI -57.2
HNO3 NaOH NaNOs3 -57.3
2HCI Ba(OH): BaClz 2(-58.2)

Welche Schliisse konnen Sie aus dem Ergebnis dieses Experiments ableiten?

PC 1, HS 2015, g.c.



Physikalische Chemie |
HS 2015

b) Spitze der Gesamtflache von 2 cm2.

Kraft _m-g _65kg-9.8Ims™ _638kgms* _ 638 N

1.1 Eine Person wiegt 65 kg. Berechnen Sie den Druck, den diese auf den Boden
auslbt, wenn sie: a) Schuhe mit Sohlen von insgesamt 250 cm? Flache tragt,

" Flache A A A A
638 N N
_ =——— —  =255x10"— = i =0.2
A = 250cm? p 2 50x10 2m? X 7 2.55x10*Pa = 0.255 bar
638 N N
= 2 =——— — =32x10°— =3, 8 =32 bar
A=2cm 2 0x10*m? m? 3.2x10°Pa

PClI, Serie 1, g.c.

1.2 Berechnen Sie den von einer Flussigkeit ausgetbten Druck, wenn die
Hohe der Saule gleich h ist und die Dichte der Flissigkeit gleich p.

/\ _ Kraft m-g p-V-g
v P Flache A A

A-h
=gp—— =0gph
P=9gp A

PClI, Serie 1, g.c.
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1.3 In einem Konstant-Volumen Gasthermometers wurden
bei verschiedenen Temperaturen der Druck
gemessen. Dabei wurden die im Skript (S.1.17)
angegebenen Messwerte gefunden:

A) Ermitteln Sie aus diesen Werten den absoluten
Temperatur-Nullpunkt.

B) Schlagen Sie eine Apparatur vor, die als
Gasthermometer dienen kénnte.

NnRT = pV

nR
=—T
P Vv

p = Konstante - T

-54,72 0,8 -281,7 0
-40,41 0,85 -54,72 0,8
-27,5 0,9 -40,41 0,85
-12,1 0,95 -27,5 0,9
-0,693 1 -12,1 0,95
13,81 1,05 -0,693 1
28,56 11 13,81 1,05
45,31 1,15 28,56 1,1
58,41 1,2 45,31 1,15

0,003535408 58,41

1,2

0,995809756

-281,6675903

Siehe Losung Aufgabe 01_03.xIsx

1,7
5
2
E
68 =
]
=
[=]
04
1N L0 i L0 00

0 M 108 L] 1m0

Temperatur In *C

PClI, Serie 1, g.c.

L&sung mit Mathcad:

-54.72 0.800
—40.41 0.850
-27.50 0.900
-12.10 0.950
;I'N:: -0.693 p:=| 1.000
13.81 1.050
28.56 1.100
45.31 1.150
58.41 1.200
NnRT = pV
o nRT
Vv

p = Konstante - T

Losung 1.3: Konstant-Volumen Gasthermometer

1. Messwerte:
I

o.
100 100

Temperatur [*C]

2. Analyse der Messwerte:

3

a:=slope(T,p) a=3535x 107 b i= intercept (T, p) b-0.99
Definieren Funktion p(T):  p, o(T) i=a-T + b Definition T-Bereich: T, = -300. 100
T
i+
05
o
0dl . . .
P30 200  —100 o 100

Temperatur [°C]

3. Ermitteln des absoluten Nullpukt:  Gesucht ist T bei p = 0

-
Pealc=aT+b=0 Thullpunkt =~ TNullpunkt = —281.668

PClI, Serie 1, g.c.
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0 °C entspricht nach Definition exakt 273.15 K.
Aus nRT = pV folgt fur n und V konstant:

L
T Py Ps

bauen.

Gravitationskonstante und h die Steighdhe beschreiben.

Pearo

|

o -
h — 11 v |
V = konst
p.T
Hgib

Das ideale Gasgesetz kann zur Konstruktion eines Konstant-Volumen Gasthermometers dienen.
Ts, ps: Tripelpunkt des Wassers (T; = 273.16 K, p; = 0.00611 bar).

Das heisst, dass der Druck p die Temperatur T definiert. Auf diesem Prinzip kann man ein Gasthermometer

Der Druck ist durch p=pgh gegeben, wobei p die Dichte der Flissigkeit im Gasthermometer, g die

Warmebad
]

PClI, Serie 1, g.c.

1.4 In einem industriellen Prozess wird ein Gas bei konstantem Volumen auf 500 K
aufgeheizt. Das Gas wird bei einem Druck von 100 bar bei 300 K eingebracht. Wie
gross ist sein Druck bei der Arbeitstemperatur?
(P TV) —_— (pf’Tf'V)
Anfangsbedingungen Endbedingungen
(100bar, 300K,V ) (?,500K,V )
Die Gleichunge rechts
nRT, = pV nRT, = p.V durch jene links dividieren:
nRT, p\V
nRT,  pV
T _Pe
LI
Pr =D T
500K
Zahlenwerte: p, =100bar =167bar
300K PClI, Serie 1, g.c.
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1.5 Ein Behalter vom Volumen 10 L enthalte 1 mol N, und 3 mol H, bei 300 K.
Wie gross ist der Gesamtdruck?

RT
NRT = pV =N—o
p p Vv

n =n, +ny =3mol +1mol = 4mol

8.314JK "mol - 300K _ 48.314|\|m .300

— ——3— =9.98x10°Pa
10L-10°m*/ L 10-10°m

P = 4mol

p =9.98 bar

PClI, Serie 1, g.c.

1.6 Die Zusammensetzung von trockener Luft in Meereshodhe in Massen % ist etwa:
N,/% = 75.5, O,/% = 23.2, Ar/% = 1.3.
Wie gross ist der Partialdruck jeder Komponente, wenn der Gesamtdruck 1 bar betragt?

Partialdruck der =X Molenbruch der X. = n_J
J-ten Komponente: Py =X P J-ten Komponente: J N,
Anzahl mol der n :a(yi Einsetzen von X, = M, _ M,
J-ten Komponente: J M nyin x;: %: %.
J z i i
i |\/|i i Mi
% 75.5 1.3
PR <+ =2 _345mol/g
"M, 28.0gmol 39.95gmol
Py, = 75.5/28.0 g/mol 1 bar =0.781 bar
? 3.45 mol/g
= 1 bar = Pa, =-..=0.0093 bar
345 mOI / g PClI, Serie 1, g.c.
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Die Tatsache, dass gleiche Volumina idealer Gase bei gleichem Druck und gleicher

Temperatur dieselbe Anzahl Molekule enthalten, kann fir die Bestimmung der
Molmasse genutzt werden. Aufgabe: In einen Behalter (361 K, 0.948 bar) werden 100
uL einer Flussigkeit (Alkohol) der Dichte p = 0.79 g/cm3 eingespritzt. Das Volumen
nimmt dabei um 77.2 mL zu. Berechnen Sie daraus die Molmasse M des eingespritzten
Gases und stellen Sie eine Vermutung dariiber an, um welche Substanz es sich handeln
konnte.

m m \
nRT = pV n= M M = S_T m=p AVeingespritzt

P Aveingespritzt = pV M :%p AVeinsijespritzt
P

M RT

O3l SOIK (10°:£0.794¢)100x 10 ° L
0.948x10° N, 77.2x10°m* V" @7t

M =324 %10| Methanol hat eine Molmasse von 32 g/mol

PClI, Serie 1, g.c.

1.8 Berechnen Sie das Molvolumen von CO, bei 500 K und 100 bar mit Hilfe der
van-der-Waals Gleichung. a und b kénnen Sie einer Tabelle enthehmen.

RT a

- Als Erstes soll diese Gleichung in eine fur die
V. -b V 2 Losungs dieses Problems zweckmassigere
m m Form gebracht werden.

p RT + 2 0 it sz Itiplizi
- 2= mit —— multplizieren

V,-b V,

, RT V. 2 a mit (V_ - b) multiplizieren und
Vi-———m %o _
pV.-b p nach Potenzen in V_ ordnen
Diese Gleichung hat eine explizite
Vm3 —| b +E sz +2Vm —a_b = (0 Losung, die allerdings kompliziert ist.
p p p Es ist einfacher, sie numerisch zu l6sen.

Numerische Lésung: Verwenden Sie die ideale Gasgleichung fur die Emittlung
eines Schatzwertes fur V,,.

PClI, Serie 1, g.c.

Lésungen Kapitel 1
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L L L
Vp = 0-—,0.01-— .. 0.5-—
mol mol mol

-11

Mathcad
inhei N 5 -2 -3 3
Druckeinheit, Volumeneinheit: bar .= 107-N-m L=10 “m
R,=831451.3.K Lmol ! a:=3.658-bar-L2mol > b := 0.0429-L.mol !
.= 500-K p := 100-bar
Gesucht ist die relevante VRS R-T 2. a a-b
Nullstelle (dh. fv,) = 0yvon:  T(Vm) = Vin' = (b i Tj‘vm oV

3-10

-11

210

/

(V) 120

0

1101
0 0.1 0.2 03

Vm

Lmol

Fir eine Losung mit Excel
siehe Losung Aufgabe 01_08.xIsx

0.4 0.5

Konvergenzkriterium:

Mathcadfunktion root
zum finden von Nullstellen:

iSchétzwert aus Graph fiir Molvolumen:

L
X:=06-—

mol
TOL == 10710

Vot := root(f(x) ,x)

L

Vol = 0.372—
mol mol

PClI, Serie 1, g.c.

L00E-04
110604
1.206-04
130604
140604
130604
LE0E.04
170604
L80E-04
1.906-04
200604
230604
230604
230604
240604
230604
260604
270604
280604
250604
ROOE-04
BA0E-04
220604
3I0E-04
1400-04
350604
LE0E-04
B706-04
180€-04
250604

DOE-04

4
4
4
4
e

LOOEsO7

aphiich;
Vs T2E-A mifmol bew 0.872 Limel

Aus der S1wigung und dem Achsenabschaitt
Mok THE-4 mifmol  bow 0071 Limel

PClI, Serie 1, g.c.
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1.9 Eine Probe Ar befindet sich im Zustand V/(L molt) = 17.2, p/bar = 10, T/K = 280.
Berechnen Sie das Volumen, den Druck und die Temperatur von N, in dem dazu
korrespondierenden Zustand. Bekannt sind V., p. und T, der beiden Gase (Hinweis:

Tabelle 1.3)
Reduzierte Variablen: p, = £ Vr = i Tr = l
P Ve Te
Wir berechnen zuerst die reduzierten (Ubertragbaren) Grossen aus den Daten fiir Argon:
V = _ 10bar T 280K
"~ 753x10°L/mol P T 18 6par " 150.7K
-3
V, =0.228x10 p, =0.208 T =1.858
Daraus kénnen V, p, T irgend eines Gases, dessen kritische Konstanten bekannt sind, berechnet werden.
VN2 :Vc,NZVr Py, = Pen, Pr TN2 = Tc,NzTr
PClI, Serie 1, g.c.

1.10 Eine Gasmischung bestehe aus 320 mg Methan, 175 mg Argon und 225 mg
Neon. Der Partialdruck von Neon betragt bei 300 K 665 Torr. Berechnen Sie:
a) das Volumen und b) den Gesamtdruck der Gasmischung in bar bei T = 300 K.

a)

RT
unrectung 865 TOM__y 13 par / atm = 0,886 bar Y =Nye——

forrinbar: 760 Torr / atm Pre
My, ﬂ vV 225><10’3g 8.314JK *mol™ 300 K

M. Py ©20.18g/mol  0.886x10°Nm
V =3.14x10"*m?

b) RT

p= (nNe TNy + nCH4)7

0.225¢g N 0.175¢g N 0.32g )8.314\]K’lm0|’l 300 K
20.18 g/mol  39.94 g/mol 16 g/mol 3.14x10"m?

\Y

p=(

p =2.82 bar

PClI, Serie 1, g.c.

Lésungen Kapitel 1
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1.11 Berechnen Sie den Druck in bar von 1 mol C,Hg
a) als ideales Gas und
b) als van-der-Waals Gas bei i) 273.15 K in 22.414 L und ii) 1000 K in 100 cm3.
a und b finden Sie in Tabelle 1.4.

a . _ RT ot 8:314JK tmol ! 2735 K _
p=n \V Po 22.414x10°m® 1.0Tbar
Py = 831bar
RT a
b) p= -—
V. -b V
2 1 =1

Druckeinheit:  bar = 10°N-m ° R = 8.31451.3K “mol

a = 5.8-bar-L2.mol 2 b := 0.0651-L-mol -

3 3

L -3m L —-3m

Vi = 22414—: 10 — Vpiii=01—: 10 —
mi mol ( L J mil mol [ L ]

3
P(Tii: Vimij = 1.802x 10" bar

Tj=273.15K  Tjj:= 1000-K

5
p(Ti’Vmi) = 1.005x10"Pa PCI, Serie 1, g.c.

1.12 Berechnen Sie die kritischen Konstanten eines van-der-Waals Gases mit den
Parametern a/(bar L2 mol2) = 0.751 und b/(L molt) = 0.0226.

Ve, T, pound Tg =2 i
a und b werden in m3 und Pa umgerechnet.

a:=075:10 %.10°  b:=0022610 °  R:=8314
5
Ve =3b V, = 6.78 10
8
= T, = 118.426
27 Rb
e p. = 5.446x 10°
5 g % =
b
T T = 399.688
B= 1 r B = 399.
27
tgi=-Te tg = 399.688

PClI, Serie 1, g.c.
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1.13 Berechnen Sie aus den van-der-Waals Parametern von Cl, Naherungswerte fur a) die Boyle Temperatur
und b) den Radius des Molekiils.
Vergleichen Sie den berechneten Radius von Cl, mit dem Atomradius von Cl. Kommentieren Sie Ihr Ergebnis.

T :i _ 6.343 barL2m0|‘2 ><]_05 Pabar
" bR ®  5.42x107Lmol™ 8.314 Jmol 'K ™

5 -3 3
- 6.343_2!0 K %10 M 1400k
5.42x10" 8.314 L

Annahme: Der Platzbedarf eines Cl, Molekiils kénne durch eine Kugel vom Radius R abgeschétzt werden.

iz , b b 3 13
“rr=— | P2
3 N, N, 4r

(3 542x10% 10 my )"
A 6.02x10*mol ™
r=278x10"%m =278 pm Kommentar?

PClI, Serie 1, g.c.

Wie gross ist das Eigenvolumen der H, Molekile?

Im Gegensatz zum Cl, wollen wir H, als Zylinder approximieren. Sie sollten priifen, um wieviel das Ergebnis
andert, wenn sie den Zylinder durch eine Kugel ersetzen.

d(H) sei der H-H Bindungsabstand und a, der Bohrsche Atomradius des H Atoms
V=LxAxN, L=d(H,)+2a, A=2za’
(Der zylinderradius wurde gleich ﬁao gewahlt.)
Ve = (74.14pm + 2 x53pm) x 277(53 pm)?
Vil = 3-2x10° pm®
V =3.2x10° pm® 6.02x10%°mol ™" = 2.1x10* pm*®mol ™

oder

V =2.1x103Lmol™*

Diesen Wert kdnnen wir z.B. mit dem Volumen eines mols
H, bei r.t. und 1 bar vergleichen, oder mit dem Molvolumen von flissigem
Wasserstoff.

PClI, Serie 1, g.c.

Lésungen Kapitel 1
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2.1 Ein Motor leiste 15 kd/s mechanische Arbeit an der Umgebung und gebe pro

Sekunde 2 kJ als Warme an sie ab. Um wieviel andert die Energie des Systems
"Motor + Energieversorgung" pro Sekunde?

Umgebung
System 15 kd/s
Motor + Energiereservoir i
9 o 1S AEnergieg ., o
At
AEnergie
S —
o ystem =—15k%—2k% __17k%

Die Energie des Systems "Motor + Energieversorgung" nimmt pro Sekunde
um 17 kJ ab.

PClI, Serie 2, g.c.

Masse der Erde:

Radius der Erde:

W 10°kg 5.98x10°*kg 6.672x107" Nm?kg

2.2 Berechnen Sie die Arbeit, die am System (=Rakete) geleistet werden muss, um eine

Rakete der (konstanten) Masse m = 10% kg von der Erdoberflache soweit abzuheben,
dass die Erdanziehung vernachlassigt werden kann.

W= J.:; » I:R dR Gravitationsgesetz: FR = .lez/l G
w=| Mo R —mume] Lor -mMC
e R Rase R R
o 1 ° 11 1
[ = | =~=-D==
a x . © a a
Gravitationskonstante: G=6.672x10"""Nm? kg -2

M =5.98x10**kg
Re = 6.38x10°m

. =6.3x10"2]
6.38x10°m

Losungen Kapitel 2
Arbeit-Warme-Energie
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2.3 Berechnen Sie die Arbeit, die unter isothermen Bedingungen (T=25 °C) geleistet

wird , wenn 50 g Fe mit Salzsdure umgesetzt werden:
a) in einem geschlossenen Gefass bei konstantem Volumen,

b) in einem offenen Geféss.
Reaktion: Fe(f)+2HCIl(aq)—— FeCl,(aq)+ H,(9)

Das System ist das Reaktionsgemisch, das an der Umgebung Arbeit leistet.
a) w = -pxAV AV =0 — w=-px0=0

RT e
b) W = -pxAV AV = An—— Der Druck p ist gleich dem
Aussendruck pgy.

p
W=—P AV =— pextAnﬂ =—AnRT

ext

m 509
An == Fe = = I
Mg,  55.8gmol™ 0-90mo

w=—-0.90mol 8.314JK 'mol™! 298K =-2220J

Das System leistet also 2.2 kJ Arbeit an der Umgebung.
Die Innere Energie des Reaktionsgemischs nimmt um diesen Betrag ab.

2.4 Die Anderung der Inneren Energie bei der Umwandlung von 1 mol
CaCOg, Calzit nach CaCO,, Aragonit betrdgt 0.21 kJ. Berechnen Sie
AH bei 1 bar. p(Calzit) = 2.71 g/cm?, p(Aragonit) = 2.93 g/cm?.

Calzit — Aragonit: Differenz zwischen der Anderung der _
Innerer Energie AU und der Anderung der AH Enthalpie AH =AU + A( pV)

AH = (U Aragonit + pVAragonit) - (U Calzit + pVCaIzit) = AU + p(VAragonit _VCaIzit)

M caco, M caco, M 1 1

caco,

pAragonit pCaIzit pAragonit pCaIzit

Aragonit “ Veaut —

3
bV Vo) =10 1000759 [ 11 g™ _ gpg I
’ m mol | 2.93g/cm*® 2.71g/cm cm’ mol

J J J
AH =AU +p(V, -V )=210——-028—"=209.72——
mol mol mol

Calzit (W.P.) Aragonit
doppelbrechend (W.P)

Losungen Kapitel 2
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2.5 Die Standard-Bildungsenthalpie von 1 mol NH;(g) aus H,(g) und
N,(g) betriigt -46.1 kJ/mol. Wie gross ist die Anderung der Inneren
Energie bei 298 K?

3 1

5 Hx(@)+ N, (9)——> NH, (9)

AH =AU +A(pV) AU = AH —A(pV)
Weil p konstant ist, gilt A(pV) = pAV).

PAV = AnRT An/mol:l—%—%:—l

AU = AH — AnRT RT =2.48 k%nol bei 298K

_ _ap 1kJ o kJ _
AU = —46.1 Amllmol (—1mol 2.48 /nol) — _43.6K]

2.6 Wasser werde bei 1 bar zum Sieden gebracht. Die Siedetemperatur
betrdgt 373.15 K. Wird ein elektrischer Strom von 0.5 A bei 12 V
wihrend 300 s durch einen in thermischem Kontakt stehenden
Widerstand geleitet, so findet man, dass 0.798 g Wasser verdampfen.
Wie gross ist die entsprechende Anderung der molaren Enthalpie AH,,
und die Anderung der molaren Inneren Energie AU, beim Siedepunkt?

1 bar
1 bar E, = aus der Umgebung zugefihrte
J Isotherm (373.15 K) H,0(q) elektrische Energie.
Isobar (1 bar) Diese elektrische Energie entspricht
Hzo(ﬂ) ﬂ H20(f|) gel:ade der Entha-lpieénderung AH,
E. weil der Prozess isobar erfolgt.

AH =E, =UxIxAt =12V x0.5A%x300s =1800J

AH 1.8kJ
= = =40.6 kJ /mol
No (0.7989/18%,)

AU, =AH_ —1xRT =40.6kJmol™ —1x8.314JK 'mol'373.15K
AU =37.5kJmol ™’

AH

m

Losungen Kapitel 2
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2.7 Wie gross ist die Standard-Reaktionsenthalpie der Reaktion

C(f, Graphit) + 2H,(g) + 1/20,(g) — CH,;OH(fl)
Verwenden Sie fiir die Abschédtzung mittlere Bindungs- und Atomisie-
rungsenthalpien. Vergleichen Sie Thr Resultat mit tabellierten Werten.

Damit wir mit den mittleren Bindungsenthalpien 4,H arbeiten kénnen, wird die Reaktion
in drei Teilprozesse R1, R2 und R3 zerlegt.

1
RI: Cy oy * 2H,(9) +~0,(9)——>C(9) +4H(9) + O(9)

R2.  C(g)+4H(9)+0(g)——>CH,OH(9)

R3: CH,OH(g)——>CH OH(fl)

AgH" =83, H"(C, ) +24,H"(H,) + $4,H"(0,)

AoH = =(38,5H" (C = H)+ A4 H" (C —0) + A, H" (O - H))

AuH" = AgH"(CH,OH(fl))-A,H"(CH,0H(g)) =-a,H" (CH,OH)

AH =A H' +ap,H” +A _H”
Fortsetzung nachste Seite.

AgH” = Ay H*(C, f)+2A,H(H,)+1A,H"(0,)

A H” /KImol™ = 716.7+2x 436 +1497 =1837

AgH” ==(38,sH(C - H)+A,.H"(C=0)+A,,H(O-H))
An,H” /kImol™ = —(3x 412 +360+463) =-2059

Ag;H” =-A,H" (CH,OH)
AgsH? /kImol ™ = -37.99
AH" =A H +AH + A H'
A H” = 1837kJ / mol +(—-2059kJ / mol) + (~37.99kJ / mol)= —259kJImol '

Die Standard-Reaktionsenthalpie A;zH< der Reaktion
C(f, Graphit) + 2H,(g) + 1/20,(g) — CH,;OH(fl)
betragt etwa -259 kJmol-!.

Losungen Kapitel 2
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2.8 Die Standard-Reaktionsenthalpie fiir die Hydrierung von Propen ist

-124 kJ/mol: CH,=CH-CH4(g) + H,(g) — CH;CH,CH,(9)

Die Standard-Enthalpie fiir die Verbrennung von Propan ist -2220 kJ/mol.
CH3CH,CH,(g) + 50,(g) — 3CO,(g) + 4H,0({l)

Wie gross ist die Standard-Reaktionsenthalpie fiir die Verbrennung von Propen?

CH, = CH —CH,(g)+ H,(9) = CH.CH,CH.(g)  AuH propr
CH,CH,CH, () +50,(g) —3C0,(9) +4H,0(fl)  AH”, .,

H,O(fl) = H,(9)+40,(g) ~AgH” o)
CH, =CH ~CH,(9) +440,(9) > 3CO,(9) +3H,0(f) A H”,
AC H %Propen = AH H XijPropen + AC H ﬂPropan - AB H ﬂHZO(fI)
AcH” open / KIMOI™ = —124 + (~2220) — (—286) = —2058

2.9 Berechnen Sie die Standard-Gitterenthalpie o
von KCI(f) und von MgO(f) bei 298 K mit Hilfe Gasformige Ionen
des Born Haber Zyklus. 0 N A
5.9
Standard-Gitterenthalpie A;H? eines Salzes 8 %
= Anderung der Standardenthalpie bei der Bildung der E =
gasformigen Ionen aus der kristallinen Substanz S 5 Atome
—t Y H 4
MX(f) —M*(@)+X(9) 4.H” .
A
= a
5 =
25 2
S = )
< 5 S
5} ?
. ©
gfsglllr}nen Elemente =~
1€ hier
NN A
8 o
5=
= g
<35
Y
Feststoff

Losungen Kapitel 2
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29Teil 1A HY =9 RS
2X (g K(g) ~ e(e) + Cl(g)
1ClL(9) > Cl(9) aH”, | |
K(f)—> K(g) AH /{K 'lliiﬁmai‘—';-i=clz(gJ AR (RCD)
K@K @+e(@ AR, e
e (9)+Cl(g) > Cl (g) A
KCI(f) > K(f)+1ClL(g) -AH” -

KCI(f) > K" (f)«Cl (g)  AH”

G KCI

AHS =A RS A HS ARS A HY AR

B KCI

AH ’{m /kdmol ' =121.68 +89.24 + (418.8 + RT) + (—348.7 — RT) — (—-436.75)

AH” ., =717.8kImol™

2.9 Teil 2

2. AG H ﬂMgO =9 Die Uberlegungen sind analog wie beim KCI.

AGHﬂMgo
=AH”, JFAAH’Z‘Mg JFA,IH’Z‘Mg +A,2H’f‘Mg +AH” —ABHf‘MgO
AGH”{MQO/kJmoI’1

=249.17+147.7+(737.7+ RT) + (1450.7 + RT) + (-141+ 848 — 2RT) — (-601.7)

AcH” 0 =3889kImol !

Losungen Kapitel 2
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2.10 Driicken Sie die Standard-Reaktionsenthalpie A;H” von
2HN,(fl) + 2NO(g) — H,0,(fl)+4N,(9)
in Standard-Bildungsenthalpien der Komponenten aus.

2HN,(fl)+2NO(g) — H,0,(fl)+4N,(g) AH? =2
Zerlegung in 3 Schritte :

2HN(fT) — 3N,(9) + Hy(9) -245H(HN,(fl))
2NO(g) — Ny(9) + 0,(9) -245H°(NO(g))
H,(g) + O,(9) — Hy0,(fl) AgH?(H,0,(fl))
2HN,(f)+2NO(9) — 4N,(g) + H,O,(fl) AgH?

ARH ! = _2ABH ﬂHN3(g) _ZABH }dNO(g) +ABH ieroz(ﬂ)
AH” /K3 = 2% 294 -2x90.25 +(~187.78) = —896.28

Beachten Sie, dass die Reaktionsenthalpie fiir die Zersetzung von 2 HN5(fl) berechnet wurde.

nRT  a
V-nb (V/n)

Berechnen Sie die partiellen Ableitungen (1) von p nach T und (2) von p nach V.
m(ip)_i nRT  a _i(nRTj_i a
oT ), oT\V-nb (V/n)) oT\V-nb) oT (V/n)
0 nR 0 nR
oT "),V -nbaT V —nb
@ (o o ( nRT a 1 1
(— p) = - . _nrT - —anzi—2
oV ) v V-nb (/n) &V V —nb oV V

0 -1 , =2 NRT 2an
—Pp| =PRT ———-an"— =— >+
v ); (V —nb) \ (V-nb)" V

2.11 Die van-der Waals-Gleichung lautet: p=

<

Losungen Kapitel 2
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2.12 Die Standard-Bildungsenthalpie von Wasser(g) betrégt bei 25°C
-241.82 kJ/mol. Wie gross ist A;H? bei 100°C.

Annahme: C(J) sei in diesem Bereich unabhéngig von der Temperatur. C,(H,0(g)) =
33.58 JK'mol, C,(H,(g)) = 28.84 JK-'mol"!, C,(O,(9)) = 29.37 JK-'mol"!

Kirchhoffsches Gesetz: p p T,
AH"(T) = AgH (T)+ [ AC,dT
T,

AC,=>v,C,.(J) :
J T
Weil kein C,, von der Temperatur abhangt gilt: ARH’J(TZ) = ARH’J(T,)JrARCp_[dT
AHY () = AHY M) +AT Y v,C, . (3)
J

Hy(g) +%0,(g) — H,0(g) AgH°(H,0(g),T)

A H” (T,) = AH (T)+AT[-C, ,(H,)=4C, ,(0,) +C, ,(H,0)]
AHA(T) = 241829/, + 75K (-28.84 2-—129.37 2 133,58 1) x10" 4]
A H “(Tz) = —241.82%/, + 75K (=9.94x 10" K o)) = —242.6kImol !

mol

2.13 Erstellen Sie eine Tabelle, in der Sie die Aye,H? und A4, H?
(incl. Vorgang und Name) zusammentragen, die Thnen bisher begegnet
sind.

Sie kénnen lhr Ergebnis hier eintragen:

Losungen Kapitel 2
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3.0 Fur Gase und homogene Flissigkeiten, die ausser einem konstanten Druck keinen
ausseren Belastungen unterworfen gibt es eine Zustandsgleichung der Form:

Wir setzen der Reihe nach dp, dV und dT gleich null und notieren das Ergebnis.

f(p,V,T) =0.
Leiten Sie daraus die folgende Beziehung her: (a_pj ﬂj (ﬂj =—1
v ) \at )\ op ),
Bemerkung: Aligemein gilt fiir eine g Q g =—1
Zustandsfunktion f(x,y,z) = 0 oy oz ) \ox ),
Losung: siehe nachste Seite
Lésung zu 3.0 f(p,V,T) =0 of :(aj dp+(af) v +(6f ) dT =0
op J; oV i, oT /.y

dp =0 (ij dV+(ij dT =0
N J;, ot J,y

(1]
op J:y ot J,y

ar=o (ij dp+(ij 4V =0
op J;y oV J;,

Jetzt multiplizieren wir die drei Gleichungen miteinander
und kurzen auf der rechten Seite:

Lésungen Kapitel 3
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- (3,
) (@)(®). 2 5, G

GG
N J;, ot J,y o/,
Kirzen auf der rechten Seite liefert das gesuchte Ergebnis:
)&
ov ;\aoT J,\ op ),

Zusatzsaufgabe: Wenden Sie diese Gleichung auf die ideale Gasgleichung an.
nRT=pV oder pV-nRT =0

o (5L @ (2

3.1 Untersuchen Sie, ob die folgenden Funktionen exakte Differentiale haben:

a) Z = x?y+3y2, b) z = xcos(xy), ¢) z = t(t+e%)+25s

Py 3yﬂ S2x

o

&=

—
&=

Fral
—

Pyo3 yﬂ . fx,y) = 327+ 3y® hat exaktes Differential

gl &

(x Cns(x-y))J S Zoesin(xg) - X cos(e)

=
&=
——

%x[:—(x c0s(x y))} — -2 sin(xy) - xE ¥ Cos(XF) fx.¥) = xcos(xy) hat exaktes Differential
i
cl d—[i[tl.wr &ly2s s:ﬂ 56
dsldt
i{d—[t |:t+ es] +25 s:ﬂ 56 fi1,8)=tt+e3+ 253 hat exaktes Differential
dt|ds
1
d ii( 2—X+ +2J =27+ —
) any i ik In() v

x

fay)=y-yHn(x)+2 hat exaktes Differential

2=
gl
gl=

(xy2—§+m(x)+2)j|4>2y+i2
%

(x 7= sisyrag-soscy) + lx 7 + x3]:| — y-cos(x ) sinfy) — cos(xy)-cos(y) + ey sinfey) cos(y) + 1

o

&=

—
&=

xy+1

[:—lx ¥ - sinly-R)-cosy) + m(x_ y:\ + 13]] — yoos(xy) sin(y) — cos(xy)-cos(y) — l +rysin(ry) cos(y) + 1
Iy x

Foal

Bzy)=xy-sm(yx)cos(y)Hnlx Vit
hat exaktes Differential
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Aufgabe 3.2 a) Geben Sie das totale Differential dz vonz = 2 + 2v2 — Zxy + 2x —dy + 8 an.
2 2
b) Zeigen Sie, dass fir diese Funition gilt 22 = 22
Bybe  Guby
c) Untersuchen Sie, welche der folgenden Beispiele exakte Differentiale sind
1) dz = (2xry )+ 2+ 24)dy
dz = [+ 2y + (Y24 2y
dz = sy + seydy
= (2ey2)ncheryly)

)
c3)
c4)
€5} dz = Dy + (ery)dy

dz
dz
a) dz= [%(xz 297 Dxy 4 2x—dy 4 8)}‘1“ B(E + 292 2xy 4 2x—dhy + 8)}-(1)/
X y

dz=(2x- 2y + 2)dx+ (4y - 2.x—4)-dy

b) L((2x-2y+2) -2
dy 2 2
i{(;;.y 2x-4) 52 Damit ist gezeigt, dass % = (b—z erfilllt ist.
icht
) c1) dz = (2x+P)dx + (2+2y)dy 37 (2x+v?) > 2y %X(xz cay) 52 e
€2) dz = (R+2y)dx + (#+2x)dy %(3 i) o2 %(yz i2d 52 exakt
ly X
¢3) dz = xydx + xydy %(x»,v) > x %(x-w -y e
y N

c4) dz = (R+y?)(xdx+ydy) +y2)xdx+x2+y?)ydy)

i[(xz + yz).x] - 2xy ‘l[(xz + yz).y] - 2-xy exakt
dy dx

€5) dz = (x+y)dx + (x+y)dy Sy o1 Sory o1 exakt
y

ov

Zeigen Sie dann, dass (‘27(\:/‘/) fiir ideale Gase verschwindet.
T

(%) (Z{29) ) -(Z{2)] ot v one zosamsstnon
BY, ! vl ot 9l aT L av B gilt, weil U eine Zustandsfunktion ist.

Die Innere Energie eines idealen Gases hangt nur von der Temperatur ab.

3.3 Geben Sie (@j als zweite Ableitung von U an.
T

Deshalb ist die Ableitung von U nach V gleich null.

(S AFE)] Aol -
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3.4 Betrachten Sie V als Funktion von p und T und bestimmen Sie dV.
Wie lautet der Ausdruck fiir dInV, wenn man den isobaren Ausdehnungs-
koeffizienten ¢, und die isotherme Kompressibilitit i einsetzt?

oV oV
vV (p,T dv =| —| dp+| — | dT
(p,T) o ) PG

T p

dV =V dp+Ve dT
VZ—Kpo'i‘apdT d_):(:dlnx

dInV =—xdp +«,dT

3.5 Priifen Sie, ob x*> = yZsin(yz) die folgende Gleichung erfuillt: [ ox | ( oy | ( 6z |
Wir kénnen alle Glieder der Ausgangsgleichung auf eine Seite nehmen: — — | -~
. oy /,\oz ) \ox/,
2 2 .
0:=X —y -sin(y-z)
Fur das Folgende ist es zwechmassig, diese Glerichung in allgemeinere Form zu schreiben: fix,y,2) := XZ - yzAsin(y.Z)
. df df df P -
Damit gilt natiirlich auch: 4= | =~ dx+| —= | dy+|— dz mit f = konstant, bzw. df = 0.
dx dy dz
y.z X,z X,y
Jetzt untersuchen wir der Reihe nach die drei Falle: dz = 0, dy = 0 und dx = 0.
df
— d
: . dx (dy jx z d_yf(X’YYZ) —1 —2-y-sin(y-z) — y2«cos(y«z)»z
dz=0 liefert: = =- 2 = di, dif,(x,y,2) = > —
dy f X
“ - —f(x,y,2)
dx v,z dx
df
P (_Z) 3—ﬂx,y.2)
dx=0 liefert: Lo LA dif dify(x,y,2) = z Sy cos(y-2)
dz df . 2
— —f(x,y,2) —2:y-sin(y-z) =y -cos(y-z)-z
Y/ xz dy
;
. (d—x) Lixy.2)
dy=0 liefert: £ - L2 _ i, dif,, (x,y,2) = X -2 X
dx df y y d 3
L s Sfixy.z) Y oeosyd)
dz %y dz
Damit kennen wir die drei partiellen Ableitungen (d_xj,(d_y)und-(d_z) und missen sie nur noch miteinander
dy dz dx
multiplizieren:
Resultat: dif,(x,y,2)-dify(x,y,2)-dify (x,y,2) > -1
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3.6 Berechen Sie die partiellen Ableitungen

oz oz x’
a) (—) und (—j von z(x,y) = —
X Jy oy Jy -y
. 8’z 0’z
b)  Berechnen Sie auch — und —
6'y X ax y

2 2
¢)  Priifen Sie, ob (62) _ [“] erfiillt ist.
OXoy Oyox

3

Axy)=——
-y

34 °
a) N
dx y-1

?de,w - >
Y -1

25

dZ 6 d2
b) —5Axy) > —5Axy) >~
- 3
dx y dy (y-1
ad 3 dad 3

c) S8 ax, Axy) >
dydx -1 -1

dxdy

3.7 a) Wie gross ist der isobare Ausdehnungskoeffizient von Neon bei 300 K?

b) Wie gross ist die Volumenédnderung, wenn 50 cm? Neon (300 K) isobar um 5 K

erwarmt werden.

: (GVJ Einset RT = pV a,= :
a =—|— =pV: =—
a) T e p insetzen von n p PTT
ap(Ne,3OOK)=;=3.33x10’3K'1
300K

by dV =a VAT AV =V AT_T 00K

AT

Beweis dafiir, dass AV =V T richtig ist, siehe nachste Seite.

AV = 50cm’ K =0.833cm’
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dV =g VdT
v T T X
2 V 2 2 T 2
d—:JapdT:Jd— j%: 22
A V T T T % X Xl
T T T
ln£=ln—2 Y L V=V, 2 AV =V, -V,
Vv, T, A\ 1
T
V,-Vi=V, f -Vi
A\]:\]1 L_l :V1 T2 —T1 AT = T2 —T1
T T,
AT
AV=V, — Was zu zeigen war.
1

3.8 Der Anfangszustand eines idealen Gases in einem Zylinder sei T,V,, der End-zustand

sei T, V;. Eine Zustands@nderung soll auf 2 Wegen erreicht werden:
1) iiber freie irreversible Expansion gegen den dusseren Druck 0,

2) liber reversible, isotherme Expansion unter Zufiihrung der notwendigen Warme g.
Bestimmen Sie w, q und AU fiir die beiden Prozesse.

a) pext =0
TV, Ideales :rvx U=U
Vi TV . i f
b) pext =p f Gas. dh.AU=0
a) dw = -p,,,dV =-0dV=10 d.h. dass auch g und AU gleich Null sind.
b)  Pex=P=Pn dw=-pdV  nRT=pV
\
dv f
dw=-nRT —- =-nRTdInV w=-nRT [dInV
V v
Vf Vf
w=-nRT h’lv aus AU =0=w + q folgt: q:nRT In—
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3.9 Wie gross ist die Anderung der molaren Inneren Energie von Ammoniak, wenn
dieser um 2 K aufgeheizt und um 100 cm? kompri- miert wird? (/4 = 840 J m-3mol-!
bei 300 K, C,=27.32 J K-'mol..

ou ou
U=UwV.,T) dU:(aV]TdVJ{aT)VdT

dU =T1,dV +C,dT
f Vi Ty

AU = [du=[TI,dV + [ C,dT
i Vi Ti

Falls 7Z; und C,, im interessierenden Bereich konstant sind, so kénnen sie vor
das Integral gezogen werden.

Das ist bei diesem Beispiel der Fall und wir erhalten:
AU =TI, AV +C AT
3
100em*10° ™ 427323 oK
| cm Kmol

AU =8.40x107? i+54.64i =54.72 J
mol mol

AU =840

m’mo

mol

3.10 Berechnen Sie die Joule-Thomson Koeffizienten von N,, O, und Ar bei Raum-
temperatur unter der Annahme, dass sich diese Gase als van-der-Waals Gase verhalten.
dT . . ﬁ b
M, = o Fiir van-der-Waals Gase gilt: RT
P/ W
CD
van-der-Waals Parameter bei 298 K (Tabelle 1.4):
Gas  a/[bar L2mol?] b/[10-2L mal-"] € o) = 26125 1 KT o
N, 137 3.87 C, (0g) = 29.356 J k-1 mol-”
o 1.382 319 Cp (A7) = 20.786 J K1 molt
Ar 1.355 320 '
5 -3 3 J
bar = 10°Pa L=10 "m R=8314 T =298.15K
K-mol
137 , 3.87 29.125
. -2
a=| 1382 [ 22 be=| 3.19 [107 "= Comi=| 29.355 |—
2 mol P K-mol
1.355 ) mof 3.20 20.786
2,
oy Ar 0.247
Joul-Thomson Koeffizient W= RT | Ny p=1|0271 K
fir Van der Waals Gase: ! Com, o bar
(Lésung 1) ! 2 0.372
2'X
. rT Y 0.247
Joul-Thomson Koeffizient u(x,y,2) = U<a .b.,C, m) =l o271| —
fiir Van der Waals Gase: z TP . bar
. 0.372
(Losung 2) L 9.572]
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3.1 a) Ergénzen Sie die untenstehende Tabelle (fiir ideale Gase).
b) Skizzieren Sie in einem pV Diagramm eine Isotherme und eine Adiabate.

w q AU AT
Expansion gegen
p=0 0 0 0 0
Isotherm
Adiabatisch 0 0 0 0
Expansion gegen
p:konSt' 'pextAV pextAV 0 0
Isotherm
-pAV = C AT
Adiabatisch PextAV 0 PextAV AT = -pAVIC,,
Reversible
Expansion oder -nRTIN(V#V) | nRTIn(V/V) | O 0
Kompression
Isotherm v Y
CAT 0 CAT AT =T, [[v] 1}
Adiabatisch '
c=Cy /R
310* —— ; , ,
A Adiabate
210 ]
e Y Isotherme bei 300 K
3 " .
) « Isotherme|bei 200 K
o 4\ s L
10T R 1

Volumen / m3

Die Adiabate wurde mit y=5/3 berechnet

Bei der Adiabate fallt der Druck mit zunehmendem Volumen steiler ab, weil die
Temperatur mit zunehmendem Volumen abnimmt, wahrend sie bei den Isothermen
natirlich konstant bleibt.
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3.12 Wenn man eine Kaltemaschine konstruieren will, so muss man wissen, welche
Temperaturerniedrigung bei adiabatischer Expansion des Kihlmittels erreichbar ist.
Fur Freon sind das 1.2 K/bar. Welchen Druckunterschied braucht man, um eine
Temperaturernierigung von 5.0 K zu erreichen?

dT
EIRe:

dp H Ap H
AT 5K

My 1.2Kbar

=4bar

3.14 A) Wie gross ist die Volumendnderung von 50 cm?® Wasser, wenn der Druck bei
20° C von 1 bar auf 1 kbar erhéht wird.
B) Dasselbe fiir einen gleich grossen Kupferblock.
C) Wie gross ist die Volumeninderung (von Wasser und von Cu) wenn

gleichzeitig die Temperatur um 5 °C erhoht wird.
Aus Tabelle 3.1, Seite 3.18: K110 = 459107 6 par ! appo=21107 4!

Keyi=072510" Cbar ! agy=0.50110 Lk

Volumen fiir Wasser und Cu Block: v := 5(),cm3

Druckénderung: Ap := 1000bar — 1-bar Ap = 999bar

Temperaturdnderung: AT := 5.K

Al AVT 120= K20 V-AP AVT 120 = -2.293cn”
3
B) AV oy i=—kcy VAP AVT ¢y = —0.036cm
C) Ay, = oy V-AT AV, = 0.053em’
p_H20 = “H20 p_H20 =
3
AfoCu =0y VAT AfoCu =0.013cm
3
AViot H20 =AVT 120+ AYp 120 AViot_ o0 = ~2.24cm

3
AViot_cu =AVT cut AY] AVyy_cy = —0.024cm

p_Cu
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4.1 Berechnen Sie unter Verwendung von S = kgIlnW die Entropie
von 1 mol CO(f) bei T = 0 K unter der Annahme, dass CO bei
gleicher Energie zwei dquivalente Orientierungen annehmen kann.

S= kB InW W = 2NL kg ist die Boltzmann Konstante

Sm:kBln2NL Sm:NLkBln2 NLkB:R

J
Kmol

S,=RIn2 R=83145

) In2=5.763 )

Kmol Kmol

S, =8.3145

Hinweis: S, und R haben die gleichen Einheiten.

4.2 Berechnen Sie die Entropiednderung in der Umgebung AS', beim Phaseniibergang
H,O(f)/H,O(fl) unter Standardbedingungen bei Raumtemperatur.
Fir die Entropieanderung des Systems AS plus jene der Umgebung A4S’ gilt: AS+4S’ > 0.

Fir reversible Vorgange gilt das Gleichheitszeichen. Wir kdnnen die Rechnung nur fir
reversible Prozesse durchfiihren. Unter dieser Voraussetzung gilt: A4S’ = -4S.

. = . Trt C
AS(Wasser) = Schmelzentropie + “Aufwarmentropie” AS = ASmS + J. —PdT
T

Sm

O Ag,H(H,0) = 6.008

R T Ton(H,0) = 273.15K
Trans Sm Sm( 2 ) .
_ 6.008-4; S s

sm> =53 sk = 2200k T
e i T C,(H,0)=75.29-2

J‘TSm?dT =C Tsm?dT:CplnT_ p (R0 =732 o

Sm
AS ={22.omgm+75.29 3 1n23;)ﬂ*;<}=29.0ﬁ AS'=-29.075
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4.3 Um wieviel dndert die Entropie des Systems, wenn ein ideales Gas
(=System) isotherm von V, nach V; expandiert?

Das ideale Gas ist das System.

i T
e V, V.
S Vv o We, == [, PV =—nRT In7-
] Vi Vi
=
<
é AUGas =0= C1rev + Wrev = Wrev :'qrev
=
V,
3o O =NRTIn—*-
f T 14 rev Vf
S+4S

AS+AS'=0 reversibel)
AS =—AS ' = — v
T

Vf
AS =nRIn—
V.

4.4 Schétzen Sie unter Verwendung der Regel von Trouton die
molare Verdampfungsenthalpie von Br, (Tg;=59.2 °C).

Die Regel von Trouton lautet:

Die molare Verdampfungsentropie 4,S von
Molekiilen betragt etwa 85 JK-'mol-!.

S — ATransH AVS — AV H
TV

Trans T
Trans

A AH=A,S-T,

A H(Br,) =85-2-.(273.15+59.2)K = 28250 L. = 28251

Kmo! mol

Vergleichen Sie dieses Ergebnis mit dem experimentellen Wert.
(Der experimentelle Wert betragt 29.45 kJ/mol)
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4.5 Um wieviel dndert die Entropie von Argon beim Vorgang
Ar(25 °C, 1 bar, 500 cm?®) = Ar(100 °C, 1000 cm?)

S ist eine Zustandsfunktion.Wir kbnnen den Prozess also in beliebige Schritte zerlegen

' isotherme, reversible V.
1.Schritt: | V,,py, Ty Expansion V,0,,T1 | AS, =nR an—2
isochor
2.Schritt: [ V,,0,,T,] A VobTo | AS,

d C. dT ¢ C
ds_ = e _ > ASzzj—dV T C,=nC, C, =2R
T T T T '
T, T
=R 1 T
AS, _[—d I—d Rln—+
I T TT T
Y T v, 3T Vp
AS=AS +AS, =nRIn— +*nRIn—+ =nR| In—+—In— nR = ——
\% ) T v 2 T T
\Y; Vv 3 T 5 -2 -6 3 3
AS:LKIn—Zﬁ——In—:j 1o Nm™ 500x10"°m N 1000cm3 +31n 373K 017
T V. 2 T 298K 500cm” 2 298K

4.6 Die Wirmekapazitét Cp von Gold ist bei 10 K gleich 0.43 JK-
'mol-!. Wie gross ist die molare Entropie von Gold bei 14 K?

S(T):S(0)+Tj&dT
1 ) T

Deby: Cp =aT’ |:> a:%

3. Hauptsatz: S(()) =(
aT3 T 2d a \ Cp \
S(T) = j T =a£T T =T S(T)_— =i

10.43 Amm

S(I4K)— T (14K) = 0.39 Yo
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4.7 Berechnen Sie die Standard-Reaktionsentropie von
H,(g) + %0,(g) — H,O(fl) bei Raumtemperatur.

AgS :ZVJSm,Jﬂ
AS = S, (H,0(fl)) —£S,°(0,(9)) -S,"(H,(9))

ARS =469.9 - —1205.125-130.7

Kmol Kmol Kmol

NS =—163.4

Kmol

Weshalb nimmt die Entropie bei dieser Reaktion um soviel ab?

4.8 Beschreiben Sie das (thermodynamische) Funktionsprinzip einer Kaltemaschine.
Die Kaltemaschine ist lediglich eine “umgekehrte Warmemaschine”.

‘q‘ entnommen, so vermindert sich dessen Entropie um:

T _ el
Jal M3

c

T, AS, =

bei T, zugefiihrt, so erhéht sich dessen Entropie um

Die gesamte Entropiednderung im geschlossenen
System ist:

_ el Jof gl Lo
AS, =AS, +AS, =t ql T T

c h ¢

|q| _‘q‘ Das heisst, dass die Entropie abnimmt.
AS, =——
T T Das heisst, dass der Prozess nicht spontan ist.

Das heisst somit, dass wir Arbeit leisten miissen
um Warme von einem kalteren Reservoirs in ein
warmeres zu pumpen.

Geschlossenes System

Wird die Warmemenge |q} einem kalten Reservoir bei T,

Wird die gleiche Warmemenge einem warmen Reservoir
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Maximale Effizienz c, einer Kihimaschine (=Warmepumpe)
- +|wW
AS, =AS, +AS, :# +_|q|T| |
c h
AS, = ]+ Reversibel:  AS, =0 AS, +4S, =0
Th Th tot
ol +[w ol lol+wa| _
T, T,
|q|+|Wrev| _T_h =O
Jal T,
R L P
ol .
ol _ T c T
|q| |Wrsv Th _Tc o T _T
as, =214 -
c TC
TC qrev = Creerev
Geschlossenes System Reale Kiihimaschinen haben
Effizienzen die kleiner sind als c,.

4.9 Berechnen Sie das Verhaltnis der Leistungen P,/P,, die zur Aufrechterhaltung der
Temperaturen desselben Objektes bendtigt werden:

a) 0 °C, bei 20 °C Umgebungstemperatur,

b) 1 mK, bei 1.0 K Umgebungstemperatur.

Keine thermische Isolation ist perfekt. Es gibt immer einen kleinen Warmestrom aus der
warmeren Umgebung zurtick zum System.
Dieser Warmestrom ist proportional zur Temperaturdifferenz.
do.
dt

Die minimale Arbeit, die geleistet werden muss um die Temperatur aufrechtzuerhalten, ist:

= A(Th —Tc) A ist eine Materialkonstante die auch von der Grésse der Probe abhangt.

1
_dwe| _ 1 dlal T ag T C =—c Orev = CreyWrey

- B dt CI'SV rev Th —_ T

min dt C

T T
Pmin = "T : A(Th _Tc)

c

rev

Die Leistung, die wir benétigen um eine bestimmte Teperaturdifferenz
A| aufrechzuerhalten, nimmt also mit dem Quadrat der Temperaturdifferenz zu
T und ist bei tiefer Temperatur grosser.

c

_ (Th -T )2

min

2 2,03
Fur gleiche Werte von A gilt: R = T =T Tep = (20] 10° =1.5x107"
R \T.-T, )T 0999 ) 273

c,a
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4.10 Fur die Oxidation von Glukose zu CO, und Wasser bei 25 °C nach

CeH1,04(s) + 80,(g) - 6CO,(g) + 6H,O(f)

liefern kalorimetrische Messungen 4,U<¢ = -2808 kJ/mol und 4;S9 = 182.4 J/(Kmol)
Wieviel dieser Energie kann a) maximal als Warme entzogen werden,

b) in Arbeit umgewandelt werden?

Die Anzahl Molekdle in der Gasphase bleiben bei dieser Reaktion konstant.
Das heisst, dass pAV = 0ist. ~ Damit gilt: A H 0~ AU 0

a) Die ganze Anderung der Inneren Energie kann als Warme entzogen und der
Umgebung zugefiihrt werden:

qugebung = _ARU = 2808 k‘%nol

b) Die maximale Arbeit, die an der Umgebung geleistet werden kann ist:

~ 0 _ 0 0\ ~ _ 0 _ 0
WUmgebung = _ARGT,p —_(ARH —TARS ) = (ARU TARS )
Wimgebung = —(—280897 —298K -182.4 Vo1
WUmgebung = 2802 k%ml
Es fallt auf, dass Wypgenung 9rosser ist, als qymgenung. Warum ist das so?

Aus 7 Molekiilen entstehen 12, was zu einer positiven Reaktionsentropie fihrt. Damit die Reaktion
isotherm ablaufen kann, muss das System Warme aus der Umgebung zufiihren; es reduziert
dadurch deren Entropie. Daher ist die maximale Arbeit grosser als die Anderung der Inneren Energie
des Systems. Dieses nitzt also Warme aus der Umgebung fir seine Arbeitsleistung.

4.11 a) Berechnen Sie 4;G? der folgenden Reaktion, bei Raumtemperatur:

N,O,(9) > 2NO,(g)
b) Bei welcher Temperatur ist 4;G< gerade gleich Null?

a) AgG’ =2A,G"(NO,(9))~A:G"(N,0,(9))
AG" =2-51.314/,-97.89K/, =473/

b 0 _ 0 _ 0 Gesucht ist die Temperatur,
) A" =(AH"-TA.S’) e 0=AH'—TA,S"

AgH® =2A,H*(NO,(9))- A H*(N,0,(9))

AgH® =2-33.18W/,,—9.16%/,, = 57.29/,,
TAGS" =T[25,°(NO,(9) - S, (N,0,(9))]

TARS® =T [2-240.6 Yot —304.29 Y | =T -176.9 Yo
0=57.2%% 01— Tt - 176.9 Yo

57.2x10°

Wit = =323K Was sind die Konsequenzen dieses Resultats?
176.9 Yol
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4.12 (a) Wieviel Energie steht fur die Unterhaltung der Muskelaktivitat aus der Oxidation
von 1 mol Glukose Molekiilen (bei 37 °C) zur Verfugung?
(b) Welche Hbhe kann ein 70 kg schwerer Mensch mit Hilfe von 100 g Glucose maximal

Uberwinden?
. . - ~ 0
Von 4.10 wissen wir dass gilt: Wimgebung = —AGT,p
~(— K/ . J
Wmax,Umgebung = ( 2808 mol 310K -182.4 Amol)

W

max,Umgebung

~ —(~28084/,, 310K -182.4 %, ) = 2864.5K/

100g

WPerson = mgh = Wmax M =180 %ol
. 2864.54/, '1:3000;3

h=—21  KH- Vo =2300m
m-g 70kg -9.81m/,

Das ist ein beachtenswertes Ergebnis.

Wie realistisch ist es?

4.13 Die Entropie eines einatomigen idealen Gases kann mit Hilfe der Gleichung von
Sackur-Terode berechnet werden.
A) Berechnen Sie die Molare Standardentropie von Helium und von Argon.
B) Fiir die Entropieanderung in einem geschlossenen System gilt die Gleichung
von Clausius: Aq

S>—
Diese Gleichung zeigt, dass eine bestimmte Warmemenge Aq, die einem Gas bei tiefer
Temperatur zugefihrt, wird eine gréssere Entropie-Zunahme zur Folge hat, als wenn
dieselbe Warmemenge bei héherer Temperatur zugefiihrt wird.
Verwenden Sie die Gleichung von Sackur-Terode um diesen Sachverhalt verstandlich
zu machen. Wahlen Sie z.B 1 mol Ar in einem 25 L Behalter und untersuchen Sie die
Entropiednderung bei gleicher Warmezufuhr bei 1K, bei 10 K und bei 100 K.
Die zugefiihrte Warmemenge sei so gewahlt, dass die Temperatur im ersten Fall
von 1 K auf 2 K ansteigt.

Gleichung von Sackur-Terode (die Symbole haben die libliche Bedeutung, My ist die
Molmasse des einatomigen Gases X):
5 ' ]
2 A(T) =
2y (T
S n(D =R 3
n:N 1 -A(T)
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A) Molare Standardentropie von Helium und von Argon:

1 1
Spn(300K, M) = 126.3013——J Sun(300K, M) = 154.9944——J
ul e mokK il A mokK

Literaturwerte: S (He) = 126.15 J K-'mol? ; Ar) = 154.84 J K-'mol-!

Sl

B) = 0.1K,0.2K.. 100K T} :=.00K,0.00X.. IK
Verlauf der Entropie mit der Temperatur

100] E
Sl T+ Mne)

50

Die Warmekapazitat Cv von einatomigen Gasen hangt nicht von der Temperatur ab:(,v = E-R.
2

] ]
Aq Aqy!

Wegen v gilt AT :: v woraus folgt, dass Zufuhr gleicher Warmemenge bei irgendeiner Temperatur

AT Cy

immer zur selben TemperaturerhohungAT fiihrt.

Das vereinfacht die Uberlegungen erheblich und wir kénnen die Frage recht allgemein beantworten.

) 3
i:20.999 AT =2K  Cu==R 1= (01 + FO.DK
AQ, = CyAT ST1:=8,(T1, My, ) ST2:= S (T1+ AT My)
274.451 1 60)
AQ; 2744 1 ST2-ST140)
274351 E 20)
7 TR —l 1
0 20 40 60 80 100 0 2 4 6 &
Tl Tl
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a) Zeigen Sie, dass I1; eines idealen Gases gleich null ist. T ( ouU j
T = Ay
T

T b) Berechnen Sie I1; eines Van der Waals Gases. oV
op
a) [y =T|—| —-p (Gleichung Skript S. 5.2 — 5.3)
oT )y
RT 0 RT RT R RT
ey, e (G_T(V_)J Vo [v—]‘v—=0
m m Jy m m m
b) a _RT a
— (Vg —b)=RT = -
[p-’-vmz}( " ) P Vm_b sz
0o  RT a RT a a
oT Vp—b V2 |V V.2 Vv,

5.2 Zeigen Sie, dass die folgenden beiden Beziehungen richtig sind:

(Ej v (98 _ g
P ) aT J,

G =G(p,T) dG = Vvdp SdT
4G :(ﬁj G g
P )r aT J,
v =| 2
Koeffizientenvergleich: 8p T
oG
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die Gibbs

) o G -H
-Helmholtz Gleichung her: | —— | =
oaTT/,

5.4 Der Druck im Erdinnern ist wahrscheinlich grosser als 3-108 kbar und T liegt bei etwa
4-103K. Schatzen Sie die Anderung von AG zwischen der Erdkruste und dem Erdinnern
von einem Mol eines Materials das von der Erdoberflache ins Erdinnere gebracht wird.
Dabei nehmen wir vereinfachend an, dass das Objekt inkompressibel sei und dass auch
die molare Entropie konstant bleibe.

V,=1cm3mol und S, =2.1 JK'mol.

dG = Vdp - SdT

Pinnen T,
j V,.dp— I

Poberfl Toern

innen

S dT

m

AG = GErdinneres - GErdoberﬂéche =

Pinnen Tinnen
AG=V, [ dp-s, [ dT

Poberft Tobern

AG = Vm (pinnen - paussen) - Sm (Tinnen - Taussen)

AG E3><105L—8><103L:292k—J
mol mol mol

Losungen Kapitel 5
Verknupfung des 1. und 2. HS der Thermodynamik




Physikalische Chemie 1 Gion Calzaferri
HS 2015

5.5 Nehmen Sie an, dass die anziehende Wechselwirkung zwischen Gasmolekilen
vernachlassigt werden kdnne. Berechnen Sie unter dieser Annahme die Fugazitat des Gases
als Funktion des Drucks mit Hilfe der van-der-Waals Gleichung. Wenden Sie die erhaltene
Formel auf NH; bei 10 bar und 298 K an.

P
a Z-1
+—|(V, —b)=RT Iny =|——dp
[p szJ( m ) '([ p
_a sei vernachlidssigbar |:> p(V —b)=RT Vm:£+b
V,,> £ m )
A ZZL(ﬂmjp UL
RT RT{ p RT
b p
_ RT :J'_d _bp
ny o P TJRT P TRT

byn, =3.707x107>L/mol :> 7nn, (10bar,298K) =1.015

5.6 Diskutieren Sie das Vorgehen und die Ergebnisse in Fig 5.1 und 5.2.

410° e 300K & L /O

g 240K /Mj% —%ﬂ/ o

: s et . 180K /0%

=: 20 . 120K

g | e lleeeenet . BOK

£ 0K

[=]

B 0 1 2 3 4 5

2 Druck / bar

2

2 3

E 2.10

(&)

Raduzierter Druck
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.
Sn(M =57+ |
T@

oD T

Sm(T):Sm +Cp ll’lT—®

5.7 Um wieviel andert das Chemische Potential von 1 mol H,O, wenn dieses bei 1 bar
unter Schmelzen von -10 °C auf 20 °C erwarmt wird?

u
71 -
Ap, \\
Wir bezeichnen Eis
e ST mit 1 und Wasser mit 2. Ap, ‘
Agehmetzen Wapser
-\‘lw:w
; 1 LT
Alles 9 T Tsm T2
Ap=Ap+Ap, du=V,dp-S,dT  Firp = konstant gilt: du=-S,dT
sm T2
Ay == | Sy (THT Aty == [ 82 (TT
T T,

Fur die Temperaturabhangigkeit der Entropie gilt in beiden Fallen:

)
C
gzsij—ﬁdTv
T?

sm

Wir vernachlassigen die Temperaturabhangigkeit
der Warmekapazitat und erhalten so:

Diesen Ausdruck fir S,(T) setzen wir in die Formeln
flr Az und Ay, ein:

T

sm

|

T

(e

T
(sr‘fl +cp11n—@de
’ T

X
In—-1
a

Die Rechnung ist fur Ap, analog.

Apy + Ay,

korrl :=273.15| In 27315 -1
298.15

korr2 :=293.15| In| 2315 -1
298.15

korrl-37.8 + korr2:75.3=-118.162

Einsetzen der Zahlenwerte liefert:

Apty = —{S&ATI +Cpy {Tsm (m

T T
Apty = -{s,ﬁ{zATz +Cpo {Tz (m T—;— 1]—Tsm (m

(SmATz+S7,AT, ) = 38— 10K +69.9—— 20K =1780——
’ ’ Kmol Kmol mol

sm T n
- —| s2,aT, +C,, J' In—dT |
T, T Apy 1
T T )
M -T In—— i i i
79 TY : : i T
T1 Tsm T2
ng - IH} C,1=37.8 J/(Kmol)
C,,=75.3 J/(Kmol)
& & P,
e = mol
J
Sr?,Wasser = 69.9@
korrl = -1.061
korr2 = -1.037

—263.15( 1 22:22)
298.15

—273.15| In 27313 -1
298.15

Ap=-1780J/mol-118J/mol=-1898J/mol
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5.8 Das Chemische Potential eines reinen idealen Gases hangt nur vom Druck und
von der Temperatur ab: g=u(p,T). Zeigen Sie, dass daraus folgt, dass das Chemische
Potential wie folgt als Funktion des Drucks angegeben werden kann:

p

_ 0
o= Hu '|'|?T|np—0

Die Losung zu dieser Aufgabe finden Sie im Kapitel 5.3 des Skripts.
dG,, =V, dp-S,,dT

T=konstant v _E
dG,, =V, dp m- p

Py Pt p

d f

AGm = J.dep: RT J. Tp: RT lnp—

b pi :
AG, =G, -G},
p; =lbar = p? und G! =GZ?
P=ps Gl =GZ +AG, = 1 +RT In—L-
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Aufgabe Figur 6.3

Geschlossenes Gefiss:

Mit zunehmender Temperatur nimmt zundchst die Dichte des Gases zu.
Bei (p.,T.), ist die Dichte des Gases gleich der Dichte der Flissigkeit.

T<<T, T=T. T>T,
A 2 2
Skizzieren Sie Isothermen fiir die drei
links illustrierten Falle.
£ auxf)
P2
P1 Y /A (ff'()
|
‘ \
\ ~
—3F N v T
Schmelzpunktserh6hung: Schmelzpunktserniedrigung:
"Normalfall" Vm(fl) > Vn(f) "WasserFall" Vm(fl) < Vn(f)

Aufgabe Figur 6.6b: Skizzieren Sie 4(T) in diesen beiden Diagrammen fiir den fest/flissig
Bereich bei p, und bei p, > p,, so dass der fest/flissig Phaseniibergang etwa in die

Mitte der T-Achse zu liegen kommt, fur die beiden Falle: Schmelzpunktserh6hung (links)
und Schmelzpunktserniedrigung (rechts) bei Druckerhdhung.

Losung: (1) Wir zeichnen zunéchst 4(T) bei p, fiir beide Phasen.

9 - s (1) dut _ g (1)

dT dT
(2) Dann tragen wir Au(f) = V() 4p und Ag(fl) = V(fl)4p ein; Ap=p,-p,

(3) Jetzt werden die zu (1) parallelen Geraden fiir jede Phase eingetragen.

(4) Die Schnittpunkte werden auf die T-Achse projiziert.

Losungen Kapitel 6
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Aufgabe S. 6.8: Zeigen Sie, dass (6.12) analog wie (6.10) leicht integriert werden
kann, falls 4,H,, nicht oder nur wenig von der Temperatur abhéngt. Zeigen Sie, dass
unter dieser Voraussetzung folgt:

AHu[ 1 1
= * —_——— | —_——
2y pvexp[ R {Tv T*VD

dinp _AyH, d1np=AVHmd—T2
dt  RT? ROT
Py Ty AvH. dT Unter der Voraussetzung, dass 4,H,, im interessierenden
J. dlnp= .[ M—z Temperaturintervall einen etwa konstanten Wert aufweist,
o TH R T kann 4,H, vor das Integralzeichen gestellt werden, was zu
v v der folgenden leicht auswertbaren Gleichung fiihrt:
Py Ty d
x -1
Idlnp:AVHm Id_T j—2=—+c
R T? x© X
p*v T
lnp\,:AVHm(l_ —1} .Y Z—AVHm(L_ 1 ]
P*v R (v T% Py R Ty *v

6.1 Wenden Sie die Gleichung von Kelvin auf Blasen an.

Die Gleichung von Kelvin beschreibt den Dampfdruck als Funktion des aufgrund der
Oberflachenspannung auf die Phasengrenze ausgetbten Drucks.

V., (fl) (80‘

p=p*exp {R—Ty W\JT,p:l Gleichung von Kelvin

do;  8zrdr -2
dv.  —dzridr r
Vm(fl)_2_7i| D-:-T‘:uo.m,

(ry=p* _m: 7
pi(r)=p eXP[ RT T

V = Volumen der
flissigen Phase

Vi, (fl) 2y do, 2

R — * _mr 7=/ a = —

— Pa(R)=p eXp[ RT R v R

Pa d
O-.
o O — 4712 d_r'—8ﬂr do; =8zrdr
\Y
Vi :%RS _%P (:j—r:—47zr2 dV = —4zr’dr
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Zu Aufgabe 6.1; Anwendung der Gleichung von Kelvin auf Blasen

Wir fiihren die Rechnung fiir Wasser bei 300 K durch. Der Dampfdruck von Wasser ist bei
dieser Temperatur ca. 0.036 bar.

V= 18107 %m? mole™ ! T = 300K bar = 10°Pa R := 8.3141-K™ 'mole™!
- o o (10-9 T
y o= 7.28-1072-N~m7 1 pg := 0.036bar i:=0..100 i = (10 m) +10 "mi
- Y 2y - Vm 29
Pa(r) = po-exp| T pj(r) = po-exp| —p=
0127
0.08+
]
€
-
Q
£
[a)
004 e e e Y7/
0 4 8 12

Radius/nm

6.2 Berechnen Sie die Anderung des Chemischen Potentials von H,O(fl) und von H,O(f) bei 0 °C,
wenn der Druck von 1 bar nach 2 bar erhéht wird.
P(H,O(fl)) = 0.999 g/cm3, p(H,O(f)) = 0.917 g/cm3

du =V, dp-S,dT

"I 5 N Ap =V, ,Ap—S,AT AT=0 Ap=2bar-1bar=1bar
TN 18.02g / mol 3
1 | V, (Eis)=——2 =" _ 6 m
p m 0.917g/cm3 19.65x10 powy
B m?
g V,, (Wasser) =18x10° —
mol
3
. m N J
Au(Eis) =19.65x10° —10° — =1.97—
H(ES) * mol m? mol
Tp/ -lb 6 m3 5 N \]
? ' Au(Wasser) =18x10"° —10"— =1.8—
mol m mol

Das Chemische Potential von Eis nimmt mit zunehmendem Druck rascher zu als jenes von
Wasser. Das fihrt zur beobachteten Schmelzpunktserniedrigung mit zunehmendem Druck.
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6.3 Entwickeln Sie aus Gleichung (6.34) eine Naherungs-Formel, die fir kleine Druckunterschiede Ap
glltig ist. Wenden Sie diese Formel auf Wasser an, bei T = 300 K, p* ca. 0.1 bar, 4p = 10 bar.

ok Vi p ist der Dampfdruck der entsteht, wenn ein zusatzlicher
p=p*exp| —-Ap
RT Druck Ap auf die Flissigkeit ausgetibt wird (z.B. Gber ein Inertgas).

V
a) Ap sei so klein, dass gilt: —™ Ap<<1
) AP g RT P Pinertgas=Ps
x2
e* =1+x+?+... e =1+x fiir x<<lI Ap = pg-p*(fl)
V
=p* 1+A p(fl)
p=p ( RT pj

b) Wasser (300 K, p* ca. 0.1 bar, Ap=10bar):

V 3 p(fl) = Dampfdruck der
ﬁAp =..=7x10 bei pg beobachtet wird

p(fl)=0.1bar(1+7x107) = 0.1007bar

Der Dampfdruck von Wasser nimmt leicht zu, wenn ein Druck von 10 bar ausgeubt wird.

6.4 Erstellen Sie auf analoge Art wie in Figur 6.7 ein Phasendiagramm fiir CO,,.

Teil 1: Vorbereitungen

KONSTRUKTION DES PHASENDIAGRAMMS VON Kolendioxid
mit Hilfe der Gleichungen (6.10), (6.13) und (6.14).
Die Bezugswerte p*, T werden mit p (), T, bezeichnet. ffl, fg, flg bedeuten fest/flissig, fest/gas, fliissig/gas.

Wir beziehen uns auf den Tripelpunkt (p*, T*) = (5.185 bar , 216.58 K ) und nehmen vereinfachend an, dass
die Verdampfungsenthalpie konstant sei.

Kritische Temperatur
und Gaskonstante:

po = 5.185- 10°Pa

Verdampfungs- und
Schmelzenthalpie:

Dichte:
Molvolumina:
AVsim = VinFliissig — VimFest

j:=0..100

Tng =To+ - K

T, = 304.2K

Ty :=216.58K

AHy =2523-10°7 - mol !

—3
P Fest i= 1.56- gm - cm

—1
44.01- gm - mol

VinFest =
P Fest

5 m3

AVgy, = 1.536x 10~ ol

1:=0..20

1
Tyi=To+ 5 K

R=831451-1-K - mol !
R/

Ponax = 100+ 10°Pa

AHg;, = 833- 10 mol !

—3
P Fliissig = 1.01- gm- cm

4401- gm - mol |
VimFlissig = 7[)
Fliissig

K :=0..30

Ty

&, =Ty + k- K-30K
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6.4 Fortsetzung

Po + Aflsm In| E
o 0 AVgy T, flissig-gas:

fest-flissig: Py = =

bar

_AHveAMsm (1) 1 SAHYY 1

R T | To [ R ]‘[Tﬂg ’T_OJ

fest-gas: P = Po® Po-e I
S bar PﬂgJ = bar

100 T

Prq 10

Druck / bar
RO ]
A G F

0.1 Il Il Il Il Il Il
180 200 220 240 260 280 300

Tn}, Tﬂg]vagK

Temperatur / K

6.5 Wie gross ist die Arbeit, die geleistet werden muss, um die Flache eines rechteckigen

Flussigkeitsfilms der Lange | um |-Ah zu vergrossern?
Berechnen Sie die Arbeit fiir einen Wasserfilm, der um 10 cm? vergrossert wird.

|
\ dW]/:}/dO':]/ZIdh

o, h
) i wyzjyda:yzl.jdh'
oy 0
w, =y2l-h
N 4,2 4
Wy=0.0728H2~10><10 m-=146x10""J
w, =AG,

Losungen Kapitel 6
Physikalische Zustandsanderungen von reinen Stoffen



Physikalische Chemie 1

HS 2015

Gion Calzaferri

6.6 Wie hoch steigt Wasser bei Raumtemperatur in einer Kapillare deren Radius

a) 1 mm, b) 1 pm und ¢) 10 nm betragt? Dasselbe fiir Athanol.

Gleichung 6.16:  y = %hpgr Fwasser = 7-28x1072 Nm™ Vethanol = 2-23x1072 Nm™
_ e =0.79x10% kgm™3

Steighdhe h: h= 2r Pwasser = 10° kgm ® Ethanol

Par

g=9.81ms? r = Radius der Kapillare

2x7.28x1072 Nm™

Passer = 503 kgm® x 9,81 ms 2
1.484x107° m?
h\Nasser = %
Radius Steighdhe h
der Kapillare/m Wasser/m Ethanol/m
103 0.015 0.006
106 14.8 5.75
108 1480 575

6.7 Wie gross ist der Druckunterschied 4p = p;,-p,,: €iner Kavitat in Champagner, wenn ihr
Durchmesser 0.1 mm betragt und wir fuir die Oberflachenspannung y.sser €insetzen? Bei
welcher Tiefe im Glas der Blase bei Raumtemperatur entspricht der Druckunterschied gerade
dem hydrostatischen Druck?

Gleichung von Laplace: AP = Pinnen — Paussen = 2 _ p,
r
Paussen 2.7.28.1072 ﬁ N
p, =————— =2900—
0.5-10*m m?

Hydrostatischen Druck: p;, = pgh

Vorgegebene Bedingung: p,=pj,
2y
e
_r 1
1 opg
_2.7.28x102N/m 1

%10_4m 10%kg/m®-9.81m/s?

= pgh
h h

h

h=29.7 cm
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6.8 Um wieviel andert die Freie Enthalpie von kugelférmigen M,_, Clustern bei der
Anlagerung von 1 Teilchen M:

My tM > M, AG(n,n-1) = G(n)-G(n-1)

wenn die Freie Sublimationsenthalpie 45,,G? betragt und die Oberflachenspannung
gleich yist? Geben Sie Zahlenwerte fir Silbercluster bei 25 °C an, fiir die gilt:

V,, = 10.28 cm3mol, A5,,G? (25 °C) = 245.65 kJ mol-'.

Das ist eine interessante aber auch anspruchsvolle Aufgabe.

Freie Enthalpie Bilanz: M,1stM - M, 4G(n,n-1) = G(M)-[G(M,,.;) + G(M)]
M, > M 4G g
Die Freie Enthalpie der Einzelteilchen M ist dementsprechend: G(M) = 4G 4,

Cluster wachsen als Folge der Oberflachenspannung yin Form von Kugeln.

Die Anderung der freien Enthalpie [G(M,)-G(M,,)] ist oberhalb einer gewissen Cluster-
grosse, die bei wenigen nm liegt, rein durch das Gréssenwachstum der Kugel bestimmt,
weil die Bindungsverhaltnisse nicht mehr andern und diese Grdsse bereits der Freien
Sublimationsenthalpie entspricht

M,1tM — M, 4G(n,n-1) = 4G n,n-1) - AG g, ()

Wir missen dementsprechend das Gréssenwachstum von Kugeln als Funktion der
Teilchenzahl n, die sie enthalten, ausrechnen: AG y(n,n-l)z AG y(n)- 4G -1)

Dazu betrachten wir zunachst einen einzelnen Cluster.

Groéssenwachstum eines Clusters (Kugel der Oberflache o):
dG,= o o= 4nr? do= Eardr

V., = Molvolumen des unendlich grossen Clusters M_,, N, = Avogadrozahl
Volumen der Kugel als Funktion der Anzahl Teilchen n:

4z 3 _NVy o [3\/"]}1/3 o1/ Damit kennen wir auch o.
3 N, T4z N, Gesucht ist jetzt dound damit dr:
dr 3V, 1 1 o3 3V s 1
an” [MNJ 3" —  do=8m [MN] 3" an
2/3 2/3
do =8r [3VmJ 1n71/3'dn dG. = 7&[(3\/”0} dn_
4 N 3 7 3 (47 N_ n'3

Die Freie Oberflachenenthalpie eines Clusters mit n. Teilchen, im Vergleich zum unendlich
grossen Clusters M_, finden wir durch Integration von n =N, xmol bis n¢:

6. ()-8 3 Va % dn dx  x™
AR 4z N nn”3 X" n+1
L
% dn n2/3 e 3 2/3 2/3 G ( ) 4 3 Vm 2/3( 2/3 2/3)
LU L _ ne)=yar| —-m n -n
Inm )~ o) e 4z N c

n. n
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Grossenwachstum eines Clusters:

273
_ 3 Vi 213 . 2/3
Gy(nc)_;/4;z[47r NLj (nC -n )

6G, (Nc.Nc =1)=G,(nc) -G, (nc - 1) 2/3
- 3 Vi 2/3 2/3
Vereinfachung: G,(nc 1) =r4r (47[N|_J ((nC ~1)"" —n )

2/3
3V 2/3 2/3
3G, (ng,nc —1) = y47z(mj (nC —(nc -1) )
7 47 N_
Far ein mol Cluster, missen wir mit N, multiplizieren. Wir wollen gleichzeitig die Anzahl
Teilchen pro Cluster wieder mit n angeben:

2/3
_ 3V, 2/3
AG, (n,n-1)=N_ G, (n,n-1) AGy(“vn—1)=NL74”[MNm] (”2/3—(n—1) )
L
3V 2 V, e 13 ( _2/3 2/3
i 11 =3 —_m 2/3
47?[4” NL] —V35H[NLJ AG,(n,n—1) = V,,*"> (362N, ) (n —(n-1) )

C = V2" (362N, )" ’AGy(n,n—‘l):C(nzm—(n—1)2/3) **)

Die Freie Enthalpie fiir das Wachstum von kugelférmigen Clustern bei der Anlagerung
von 1 Teilchen M: M,;+M — M, erhalten wir durch Einsetzen von GI. (**) in GI. (*):

AG(n,n-1)=C (n2/3 ~(n- 1)2/3)— AGg,,

2/3
AG(n,n—1):C(n2’3—(n—1) )—AGSUb
Clusterwachstum von Silber und von Gold
NL = 6.0221367 10> -mol¢ | K= 10°]
3
-1 —6m
Yag = 1.59N-m Vmag == 1028107 °—
mol
3
— 1 —6m
YAy = 1.88Nm Vinag = 10.21-107 °—
mol
2 1
3 3 1
Cag = Yag Vmag~ -(36:7-N) AGgypag = 245.65k]-mof
2 1
3 3 1
Cau = Yau-Vinau~ (367 Ny) AGgpay = 326.3kJ-mol
Cag = 306.992 kJ-mol ' n = 2..10000
Cau = 361.3341kJ-mol !
{ 2 2} { 2 E}
3 3 3 3
AGAgn = _AGsubAg + Cagln” —(n-1) AGAun = =AGgpay + Cauln” —(n-1)

Losungen Kapitel 6
Physikalische Zustandsanderungen von reinen Stoffen



Physikalische Chemie 1

HS 2015

T T T
AGag, g9 AGag, oo f B
K -mol ™! KJ-mol ™!
. 140 . ~140 1
AGAu, AGAu,
~1 —1
kJ-mol -190 kJ-mol -190 -
- AGgubAg .. - AGgubAg
KWomol ! 240 — ik eI — KJ-mol” ! 7240 :T'-------------------------------------------f
— AGsubAu — AGsubAu
2901 b T 290 el T
kJ-mol~ klmol” | T e
PN I E [ T _ 1 1 1
340 2 12 22 32 42 340 2 502 1002 1502
n n
3V 1/3
r = m n1/3 AGag
Y4 N, KJ-mol™ !
*AGsubAg
kJ-mol
pslezzeenes fonaeens foaeeeennn freennans poeeeenns foennn
Umrechnung der Anzahl Teilchen in den Radius der Silber Cluster: 2 7 12 17 22 27
1 T -l(lm
3 Vore)? 1
mA; - -
o 14 =2536x10 'm ro = 3.441x 10"
4n  NL

6.9 Aus wievielen Atomen bestehen Goldcluster von 10 nm und von 30 nm Durchmesser?
Aus wievielen Gold- und wievielen Silberatomen besteht ein Cluster von 60 nm Durchmesser,
dessen innerer Teil aus Gold besteht, das von einer 12 nm dicken Silberschale umhiillt ist?

Gion Calzaferri

Zu Aufgabe 6.9
-6 3 — 1
VinGold = 10-21-10 "m”-mol
—6 3 — 1
VinSilver = 10.2810 "m -mol
4 3
T'rGoldl
NGoldl =~ Na
mGold
4-n 3
73 "Gold2
NGold2 = "y, NA
mGold
4. 3
T'rinnen
Goldin = NA
mGold
4 3 3
EN Ttot ~ Tinnen
OGilvaussen = Vo
mSilver

Ny = 6.022136710°-mol |

TGoldl = =-10-10" ’m

Golda = =-30-10" ’m

= o=

1 _
finnen = 5°(60 = 2410 ’m

1 _
Lot = ;60-10 9m

nGOldl =3.088 x 104
NGy = 8338 10°
nGOldil’l =1.441x 106

6
Ngjlvaussen = 5194 10
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7.1 Zeigen Sie, dass partielle Molvolumina nicht unabhangig voneinander variiert werden
kéﬁnen, dass (bei konstanter Temperatur und konstantem Druck) also gilt:

> n,dv, =0
J=1

Zur L6sung dieses Problems stehen und die drei Gleichungen (1A), (2A) und (3A) zur Verfiigung.

N . .
3A) Gleich hts- —
(1A) V = JEInJvJ (2A) V =V (p,T.n,,n,,..n,) >be§i'rfgg§g'° s dV,; =0

Aus (1A) kénnen wir die folgende Beziehungen ableiten:

N N N
(1B) deszd[ > nJvJ]_ Y d(nVy) = X (Vydny +n,dvy)
J=1 J=1 J=1

Weil V eine Zustandsfunktion ist, folgt aus (2A):

N av N
(28) dv,, —Z[J dn; = ¥ V,dn,
p.T.ni,

=\ ony

Verwendung der Gleichgewichtsbedingung (3A) liefert mit (1B) und (2B):

N N
(1C)  dV,; = Jz_lednJ +JZ_1”JdVJ =0 (1C) und (2C) kénnen N
N B nur dann gleichzeitig Y nydv; =0
(2C) dV,; = 3 V,dn, =0 richtig sein, wenn gilt: J=1
S J=1

7.2 Berechnen Sie die Freie Mischenthalpie 4,,G, wenn 3 mol Wasserstoff, der sich in einem
Behalter vom Volumen V(H,) bei einem Druck von 1 bar befindet, mit 1 mol Stickstoff, der sich in
einem Volumen V(N,) bei einem Druck von 3 bar befindet, gemischt werden. Das Endvolumen V sei
gleich der Summe von V(H,) plus V(N,).

3 mol H, 1 mol N, AmiXG 3 mol H, 1 mol N,
25 °C 25 °C > 25 °C
1 bar 3 bar ? p ? bar

Weil der Druck p wahrend des Mischprozesses andert, kdnnen wir nicht einfach
Gleichung (7.8) anwenden, sondern mussen wie folgt vorgehen:

f i piH ("
AyG=G" -G G, =N, | 4, +RTIn—g= | 4ny | g, +RT In—"%
p p

Py PN
G =M, |, +RTIn p; +ny, | un, +RT In p@z

(f) p?\lf)
AmixG =Gt -Gy =RT Ny, lnTz)+ Ny, IHTZ)
sz pN2
()

(f)
H, pN2
Verwenden wir nun n=ny, +ny,  sofolgt: AmixG = NRT [XH’ In o0 * Xy, In o0 ]
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7.2 Fortsetzung 1
(f) F\lf) Damit wir die Partialdrucke p( " und p( D
AmixG =nRT XH, In —= ( ) + Xy, In —= o) nach dem Mischvorgang angeben konnen
H, pN2 muss der Gesamtdruck p bekannt sein.
_n vy oy BT o6 RT Ny, Ny,
p_vRT Vv _VH2 +VNz VHZ =Ny, o VN2 =My, —5 V =RT 0 + o
H, N, pH pN
Einsetzen von V liefert:
”H /p(') Ny, (I) Xy /p(l) +XN2/D(')
Verwendung der Definition von
Partialdrucken, p; = X, p, liefert:
X X
AixG =NRT | Xy In a +xy, In N2
p | e o] 2, X,
{CAr {CAy
Xy XN,
ApixG =nRT | Xy, In ot XN, In @
Xy +X P, Xy, + X P,
H, TXN, — N H, G
2 p:\:) 2 2 p|(_:)

7.2 Fortsetzung 2. Damit haben wir eine allgemeingliltige Gleichung gefunden, die die Freie

Mischenthalpie 4,,G von 2 idealen Gasen, die sich urspriinglich bei verschiedenen Drucken befinden
beschreibt.
X X
ApixG = NRT | x4 In i xy, In N,
: p
Xk, + XN, ) XN, + Xp,
P,
3
Zahlenwerte: n=3+1=4 Xp, =2
kJ 3 1 kJ
AnixG = 4x2. 62—| 3 Tt In %‘33] 2.62|[31n
mol{4 3+45 4 4ty mo
Fir die Mischentropie 4,,,S erhalten wir:
Xy XN
ApnixS =-nNR| Xy In 2 T+ Xn, In
Ph,
Xu, + XN, ) XN, + Xp,
P,

(i)

Py,
Py
RT = 262k—J
mol
3
A_’_lni — ki\]
1+% 1+9 mol
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Welchen Wert weist AS™* dann auf? p und T seien konstant.
AS™ = —nR (X, InX4 + Xg InXg)

_Asmix _
dxp =0

Fir die Durchfiihrung der Rechnung wollen wir Xg durch x, substituieren:

AS™ = —nR(xA InXa +(1-Xa)In(1- xA))

AS™* st maximal, wenn gilt:

d ; d
—  AS™ = _nR——(x,In X, +(1=X, )In(1=x
5™ sy 1 (1 50)
— R X, 3, ~In(1-x,)- ~Xa
AL 1=X, Mo 1-x,
— _nRIn—A_ _
1—Xp
6 : Xa__4 X _1
Auflésen nach x,: 1—-x, A >

max Km0|

7.3 Bei welcher Zusammensetzung einer biniren Mischung wird AS™* maximal?

‘ J
ASTX _ _nx8314 J llnl+(l—ljln(1—l] =-nx8.314
2 2 Kmo

dinx 1
dx X
dln(l—x)_ -1

dx  1-x

7.3 Fortsetzung

[ AS
AG — AGmix ASyped = —
red = WRT nR
i=1.99  xp = — xp =1 —xp
1 1

i 100

AGredi = XAi'ln(XAi) + XBi'ln(XB)

i

1 T T T T

0.5 I
ASredi

0 4
AGredi \ ¢
- - ~ ,

-1

Mischentropie und Freie Mischenthalpie fiir eine bindre, ideale Mischung von Fliissigkeiten.

Asredi = —(xAi-ln(xA) + XBi'ln<XB))

i

i
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7.4 Schétzen Sie die Loslichkeit von Sauerstoff (mol/kg) in Wasser von 25 °C bei einem
Partialdruck von 190 Torr. K(O,,Wasser,25 °C) = 3.30x107 Torr.

Gleichung von Henry: Ps = x¢Kg Ny,0 >>No,
Po, = Xo, Ko, l
_ Po, _ No, _ o,

on on =

Ko, No, *Nh,0  Mhy0

mo — "o _Xo,Muo _ Po, 1000g/(18gmol )
© kg T kg Ko, 1kg
Po, 190Torr

Ko, 3.3x107Torr

m. —3.2x10-4 M0k
0, k

g

7.5 (a) Berechnen Sie aus T*, 4,H,,, und M die eboullioskopische Konstante Ky, von Benzol als
Lésungsmittel: T* = 353.2 K, M = 78.11g/mol, 4,H,, = 30.8 kJ/mol. (b) Wie gross ist die
Siedepunktserhéhung, wenn ein mol einer Verbindung B in 1 kg Benzol gelést wird?

Gion Calzaferri

T2 R : Te'R
Gleichung (7.27): ATgq =—34 —x K'sg =
9 ( ) > Av Hm,BenzoI ® AV H m,Benzol
K'y =8.314 J (353'2K)2 33.7K
a =3. =33.
) Sd Kmol 30.8x10°J /mol
n n Imol
ATgy =K'sy Xg  Xa = B -~ B - =7.81x107>
> 78 ° Ng + Ngenzol Neenzol 10009 /78.1 lg /mol g
b) ATy =33.7K x7.81x107% = 2.63K Vgl. mit den Daten in Tabelle 7.1.
Benzol Campher Phenol Wasser
Ksn(K kg mol )| 5.120 40.000 7.270 1.860
KSd(K kg mol‘l) 2.530 6.09 3.040 0.510
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7.6 Genaue Messungen des Gefrierpunktes von 1 mmol/kg CH,COOH in Wasser ergeben eine
Gefrierpunktserniedrigung von 2.1 mK. Kg,, von Wasser ist jedoch 1.86 K/(mol kg'). Woher kommt
der Unterschied zwischen dem erwarteten und dem gemessenen Wert?

K 03 mol

ATy = KgnMg Ksy (Wasser) = 1.86m Mch,coon =1 kg

K 1_3mol
mol / kg kg =1.86x107°K

Erwartung: ATg, =1.86

Beobachtung: ATg, =2.1x107°K

Wie kann die grosser als erwartete Gefrierpunktserniedrigung erklart werden?

Da die Gefrierpunktserniedrigung eine kolligative Eigenschaft ist, miissen wir nach
zusatzlichen Teilchen suchen.

Diese zusatzlichen Teilchen kénnen durch Dissoziation der Essigsaure entstehen.

CH;COOH,,, &CH,C00 ,, +H*,,  C,=[CH;COOH ]+[CH3COO’]

Dissoziationsgrad: o= M 0<a<l
C:0
7.6 Fortsetzung
CH;COOH ;, &—=CH,C00 ,, +H" C, =[CH,COOH ]+[CH3000‘]
| CH,c00" ]
o=—-
CO

Die Gesamtzahl Teilchen (in mol/kg) ist demnach gleich:  McH,cooH (I+a)
Somit gilt fiir die Schmelzpunktserniedrigung:
ATsy = KsnMen,coon (1+a)

ATg, ATg,

(l+a)=0—"—""— a=—"-">"—"-1
KsmMer,cooH KsmMeh,cooH
2.1x107°K
(+a) = ———— =1.129
1.86 K107 mol a=0.129

d.h. dass bei ca. 0 °C 12.9 % der Essigsaure in dissoziierter Form vorliegen.
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7.7 (a) Berechnen Sie die Léslichkeit xg von B bei der Temperatur T", bezogen auf xg bei der
Temperatur T. (b) Geben Sie eine Naherungsformel fir AT /T.

(c) Zahlenbeispiel: AT =1 K, T = 298 K, 4g,,H =5 kJ/mol. ™

Losungsmittel A + B(gelost)

—AgnH 1 1
Gleichung (7.34): In Xg = SmR m,B [T__ - : J v\/\/\/ﬁ\/\/\/
Sm B(fest)

Herleitung einer Naherungsformel.

Wir vergleichen dazu xg bei den Temperaturen T und T'. AT =T-T' T'=T-AT
~AgyH 11
InXxg(T)-Inxg(T" = —" M8}
8(T) g(TH R T T
p Yol _ “Asnfne TT TT'=T(T -AT)
Xg(T" R TT!
X (T) ASmHmB AT
Fir T>>AT gilt mit geni igkeit: '2T? hh—F=- -
ar gilt mit gentigender Genauigkeit TT'=T 0 R T2
J
5x10° ——
n X _ mol AT _ 677410 K'AT xg(T ") = exp(0.0068)xg (T)
X (M) g314_ 3 (298K)
Kmol
Xg (298K) =1.007 x5 (297K) Pro 1 °C &ndert die Loslichkeit um 0.7%.

7.8 Der Osmotische Druck einer Konzentrationsreihe von PVC in c-Hexan bei 298 K wurde wie folgt
gemessen:
c/(gdm3) 1.00 2.00 4.00 7.00 9.00
h/cm 0.28 0.71 2.01 5.10 8.00
Berechnen Sie die Molmasse des PVC [p(c-Hexan) = 0.98 g/cm3].
+ 10
semipermeabel f Gleichung von van't Hoff: IT=RT[B]
P
| v T Osmotischer Druck, gemessen: IT= pgh
5 RT
AFI) A(l)+ geldste ,Dgh — RT[B] Sh= [B] [B] _ c
rein — > Substanz B pg M
4 PVC
_RTc m* c
PVe g h mol h
Entsprechend dieser Gleichung sollte das Verhaltnis c/h 10 T
konstant sein; d.h, dass die gemessene Hoéhe h
linear mit der Konzentration zunehmen sollte. Das ist
offensichtlich nicht der Fall. h sk |
Somit ist die Gleichung von van’t Hoff //=RT [B] nicht erfullt. cm
==
0 1
0 5 10
C
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abgebrochen werden (Mg = Molmasse von B):
pgh =RT[B]+RTA[BT

Auflésen nach der Hohe h:

Diese Gleichung kann mit Hilfe eines Rechners
ausgewertet werden. Geschickter ist es
jedoch, sie auf beiden Seiten durch das
Konzentrationsmass c zu dividieren:

h_RT U RT I B
c pg Mg pg Mg Mg

C

Das ist eine Gleichung vom Typ
y = a+ bx

Es macht nichts, wenn wir g nicht kennen,
Da die gesuchte Information in a steckt.

7.8 Fortsetzung1. Eine Erweiterung der van’t Hoff Gleichung gelingt, analog wie bei den realen
Gasen, durch eine Reihenentwicklung ([B]= Konz. von PVC in mol/L):

m=[B]RT {i+p[]+.} =RT{[B]+A[B] +

Solange die Konzentration [B] in mol/L klein gegentiber 1 ist, kann die Reihe nach dem 2. Glied

} II1 = pgh

c=[B]Mg
RT ¢ RT c?
h=— +— 5
P9 Mg pg’ My
h _RT 1 RTIB 12C
¢ pY Mg pg My,
y=hl/c

7.8 Fortsetzung 2. (Hinweis: gm bedeutet hier ausnahmsweise Gramm (weil g fir die

Standardbeschleunigung verwendet wird)

1 0.28
2 0.71
— sm —
Sn= 4 L h:=| 2.01 |cm
7 5.1
9 8.0
h
y=— R :=8.314510- T := 298K
c [ mole-K el
0.01 ,
0.005 I~ ]
0 |
0 5 10

Die erwartete Linearitat ist sehr gut erfillt.

0.98 2L
3

cm

P cHexan =

a := intercept (c,y)

. RT 1
Mp = —
P cHexan '8
Mp=1275x 10° £&
mo.
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7.9 (a) Bestimmen sie die Aktivitat von Chloroform C als Losungsmittel fur Aceton
p* = 293 Torr, 298 K. (b) Bestimmen Sie die Aktivitdt von Chloroform C als geltste
Substanz in Aceton A als Losungsmittel; Ky, = 165 Torr, 298 K.
Xg 0.0 0.2 0.4 0.6 0.8 1.0
pJ/Torr 0.0 35 82 142 219 293
pa/Torr 347 270 185 102 37 0.0
* * _ pC
a) Pc =ac Pc = XcVRaoult Pc Y Raoult = "
Xc Pc
_aK _ K ~_ Pc
b) Pc = acKyenry = Xc7Henry N Henry VHenry = ¥~ K
C "M Henry
1. T T T
14751 1 pChloroformi VRaoulti yHenry ;
Henry ;
- 35 0.597 1.061
¥ Raoult; 1,15 7 82 0.7 1.242
©=<
i _e--"" 142 0.808 1.434
0825 LT 1 219 0.934 1.659
L
L= 293 1 1.776
0'0.2 (;.4 (;.6 (;.8
XChlumfonn‘

A, H
sm_B —0.1,0.3,1.0,3.0 und 10
RT *
~Agy H
In XB _ Sm m,B [1__ 1* ]
R T T,
0.1
0.3
b:=| 1.0 Tstern = 360 AT =1 i:=0.360
3.0
10 j=0.4 Ty= Tstern + AT-(=D)

1 1
Lnxp(T,b) :=-b-T Y [ —
B stern
(T Tstern J

xg(T,b) = exp(Lan(T,b))

[ ] » > x
(R E |
He3t a3t

«
=z
=)

entsprechend der Gleichung (7.34).

7.10 Zeichnen Sie den Molenbruch einer Substanz B, die in einem Lésungsmittel
A geltst ist, bei verschiedenen Temperaturverhaltnissen T/T*g fur

0.2 0.4
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7.11 Berechnen Sie die Aktivitat a,(fl) der Komponente J in einer Lésung als Funktion ihres
Molenbruchs y; in der Gasphase. Die Verdampfungsenthalpie 4,H,? sei bekannt. Beziehen Sie sich auf
Hen reinen Stoff J als Standardzustand, d.h. Gleichung (7.51).

3 (fl)= 3 (f)+RT Ina, a; =7;%; S E—nd
Gleichgewichtsbedingung: 3 (fl) = 1;5(9)

My (g)zﬂj*(g)+ RTIny, f,
Differenz: #y(9)—py(fl)=0

Wir nehmen vereinfachend an, dass sich J in der Gasphase wie ein ideales Gas verhalt: f; = 1.

() =y ()= (#3(9)+RT Iny, )= (3 (f)+RT Ina, (1))

#3(9)— 13 (fy=RT (Ina, (f)-1Iny,) #3(9) =y () = Ay G"
Ay G
Aufldsen nach der Aktivitat a,(fl) des Stoffes J in der Lésung: Ina; (fl)= ET +1lny;
0
AVG(D =AyH 0 -TAy s? Ay g0 = —A\{_i (Gleichung 4.10)
0

T _AyH 11

AVG‘D:AVH‘”(l—T*) Ina; (fl)= R (T_ T+ +1Iny,
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8.1 Auswirkung des Drucks auf ein Gleichgewicht.

a) Wie wirkt sich eine 10-fache Zunahme des Drucks auf das Ammoniak Gleichgewicht
aus? NehmenSie an, dass die Fugazitatskoeffizienten gleich 1 gesetzt werden kénnen.
b) Driicken Sie die Gleichgewichtskonstante als Funktion der Umsatzvariablen & aus.

Gion Calzaferri

werden in der Regel mit y; bezeichnet

2 0 2 0 2
K =yN—”g[p—J K =K, (p—] K, =
Yn,Yh, U P p

a) Das heisst, dass das Gleichgewicht mit zunehmend

N f
N,(g)+3H,(g)&=——=2NH;(9) a, =L® f; = 7;p; Voraussetzung: y; =1
p
2 2
_ afms (pNHS/po) K = PnH, (po)z
- 3 - 3 3
(b, /0°)(m, /0°) P P,
Molenbriiche fiir Angaben in Gasphase P; =Y;P

0 2 K, (10bar)
(p_OJ K, (lbar)

em

Druck im Quadrat zugunsten des NH, verschoben wird.

100

b) Driicken Sie die Gleichgewichtskonstante als Funktion der Umsatzvariablen & aus.
0 \2 n
N (9) + 3H,(0) == 2NH; (9) K:Ky(p_j y
p tot
n, —n
Any, N, T, —1 Nge = Ny, + Ny, + Ny,
— _n0 _ 0 0 0
ANy n n° 2 0 0 0 0
° NH Ny 2 Niot =(nH2 +n. +nNH3)—2§=n -2
2 0
nNHa 2 K = (n“”‘a - 25) 2
Ky = 3 Mot y 0 0 3 Mot
Ny, My, (n 75)(n 735)
Druck im Gleichgewicht als Fct. von der Reaktionsvariabeln
Interessanter 4£° (4-2¢) B : ;
Spezialfall: =—2 \ 07 K=10¢, rot J
pezialtall: Y (1 _ 5)(3 _ 35)3 sk K=104, blau ,'l
0 _ K=100, griin S
N 16 &% (2 - 5)2 p° 2 B eor K=10, pink
n® =3 K=—2 4 T g ke
Hp 27 (1 _ée) p 5 40 i
0 o
n =1 200 . -v =
N2 . 16 c2-9) p® [ T
- 27 _£)? K L 82 0.4 0.6 1
(1 é: ) \/7 Reaktionsvariable
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8.1 Auswirkung des Drucks auf ein Gleichgewicht; Erganzung N,(g)+3H,(9)&===2NH;(g)

16 F2-ef (Y
Wenn wir mit reinen Edukten starten und je 1 Mol und 3 Mol N, und H; einsetzen, so gilt- 27 ‘_'1,:;]‘ !,‘ il /|

Wir wollen jetzt den Anteil an NH; bei verschiedenen Drucken und fiir drei verschiedene Gleichgewichtskonstanten
ausrechnung. Dazu ist es gunstig, auf beiden Seiten der obigen Gleichung die Wurzel zu ziehen. Das ergibt:

16 £(2-2)( " 5 3 1
I iy ey | J=1.400 py=J-001 Kp=610" Krp=6-10° Ky3:= 6-10
V=) WE S e

1
Numerische Lisung: F(K.p.©) = Wume{[gjo-s_%-[lj _ KE £
(1-9° \P

Schatzung fiir der Startwert: ET10 =29 ETQU =29 ETSU =29

&r, = F(Kr.po.em,_,) &2y = F(Krz,py.br2y ) €73, = F{Kr3.py.6m3,_)

Gleichgewicht als Funktion des Drucks Gleichgewicht als Funktion des Drucks

@©
e _—— @ —— T e s s e
z pem e = L
£ /':_T 8 r"‘
H - @ B
5 . z !
g ogp, 5 o
L] . A
¥ ' @
i
, , , , .
0 0.1 0.2 0.3 0.4 5 ’ . .

Druck in bar Druck in bar

8.2 a) Berechnen Sie die Gleichgewichtskonstante der folgenden Reaktion bei 25 °C aus
den Freien Standard-Bildungsenthalpien der Reaktionspartner: N,(g) + 3H,(g) =2NH;(9)
b) Wie gross ist die Gleichgewichtskonstante bei 400K?

2
a 0
aK = e exp[ARf J ARG? = 2A,G°(NH,) - A G°(N,) - 2A,G°(H,)

ay a’ 0
N, 3, ARG’ = 2(~16.5kd /mol)~ 0 -2 -0 = ~33kJ /mol
RT = 2.48kJ/mol, 298 K K = exp(_M) —6x10°
2.48kJ/mol
b) van’'t Hoff
_ %]
nKz _ZAH- (11 AgH® = 2A4H®(NH,) -0 - 20 = -92.2k] /mol
K, R (T, T,
o 92.1x10° ;
In—2 - Jm"'( -5 j=—9.49
Ki  ga1a 400K 298K
Kmol

K (298K =6x10°
Ky =Kjexp(-9.49) = 45.4 K(400K = 45.4

Zwischen K(298 K) und K(400 K)
liegen 4 Zehnerpotenzen!
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8.3 Die untenstehenden Daten zeigen, wie die Gleichgewichtskonstante K, der Reaktion

Ag,CO4(f) = Ag,O(f) + CO,(g) von der Temperatur abhangt. Berechnen Sie die
Standard-Reaktionsenthapie Az H? fiir die Zersetzung des Silberkarbonats.

TIK 350.0 400.0 450.0 500.0
K, 3.98x104 1.41x102 1.86x10" 1.48
1 dink ~ —aH " dink "
o K _ 1" @ 2 e T 'R'd(ij
ar TR 2 ar 2 T T
350 39810 % i=0.3
I= 00 K= Lo’ invE = — R:=8.13451
430 1.86:10" ! T

500 1.48
b := neigunginvT,In(K))  a := achsenabschr(invT,In(K)) yi:=a+ binvE

AH =7.792x 10%

b =-9.579 x 103 a=19.595 AH =-b-R
T T T T ?H=78 kJ/mol
0P s ]
.
In(Ki)- 2} e 4
00 "~
Vi —4r YN 1
—_6F '~'~.~. 4
.~
_gl 1 1 1 M O
2107° 221073 24x1073 2.6x1070 2.8x107°  3x107°

8.4 Bei einer Reaktion werden die Warmekapazitaten der beteiligten Substanzen durch
Formeln vom Typ C,, ,, = a + bT angegeben. Leiten Sie daraus eine Formel fir die
Temperaturabhanglgkelt der Gleichgewichtskonstanten der Reaktion her.

AgH®(T) = AgH®(Ty) JCp,m 7 vg. dazu Kapitel 2.8

ToT T
2 2 1
dinK _ _ AgH®(T) JdInK:—%JARH@O’) JdInK InK; -InK, d—
d_: R Ty Ty Ty
Tar R
K dT 2 0
K—Z:——J' AgH J.(a+bz')d Rin 1 = AgH (T1)J 3 +I j(a+br)
'r1 T1 T1 T1

.
j(a+ br)dr = aT + 272 _[aT, + T1
. 2

T,
K T b_,)dT
RInK—j:[ARHO(ﬂ) aT1——T1 Jj—z j[aT+2T j
T T,

T, T ar T,
IaT+bT dT_.[3+9dT I?"ﬁ
2 T2 T 2 T,
T T
RIn—Z_(ARHo(T1)—aT1—2T12J 11 +a|n—2+9(T2—T1)
1 2 T1 2 T1 2
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8.5 Fur die Isomerisierung von cis-2-Penten zu trans-2-Penten bei 400 K ist die
Freie Standard-Reaktionsenthalpie -3.67 kJ/mol. Wie gross ist die Gleichgewichts-
konstante bei dieser Temperatur?

R R
\:/4—_‘

cis trans

ARG(400 K) = -3.67 kJ/mol

_ [trans ]
[cis ]

0
ARG
K =e RT

_ —3.67 kJ/mol

8314— Y
K=e mol K-400K

K (400 K) =3.015

8.6 Wie gross ist die Standard-Reaktionsenthalpie einer Reaktion, wenn sich die
Gleichgewichtskonstante bei einer Temperaturerh6hung von 300K auf 310K
a) verdoppelt und b) halbiert ?

Integrierte Gleichung von van’t Hoff:

anARH@(1_1J

K, R (T, T,
(Ko _ AgH? [TZ—T1J
K, R T,T,
ARHQ:R{T2T1 }In K2
TZ _T1 K1
A 2
ARHO = 8.314 J_ (310-300K* ) K,
mol K 10 K K4
AgH? =77 KK
mol K,
A A =775 o 5337 K
mol mol
b) ARH0:77k—J|n1=—53.37 kJ
mol 2 mol
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8.7 Erstellen Sie die zu den folgenden Reaktionen

AB = C
C = D+E
D = F+E
A*G = H

gehdrende Stochiometrimatrix. Wie gross ist ihre Dimension?

1 A+B = C
2 C = D+E
3 D = F+E
4 AtG = H
IA B CDEF G HJ
1 -1 -1 1 0 00 0
2 0O -1 1 10 0
rank =4
3 0o 0 -1 11 0
4 -1 0 0 0 00 -1 1

8.8 Wir interessieren uns fiir die Gleichgewichtsverhiltnisse der Reaktion A + B 2 2C bei verschiedenen
Temperaturen. Die Freie Standard-Reaktionsenthalpie A,G? betriigt bei 20°C -280 kJ/mol. Die Standard-
Reaktionsenthalpie A,H< ist bei 20°C -60 kJ/mol. Sie bleibt im untersuchten Temperaturbereich konstant.
(a) Wie gross ist die Freie Standard-Reaktionsentropie 4,5 bei 30°C?

(b) Wie gross ist die Gleichgewichtskonstante bei 30°C?

Zuerst muss die Gleichgewichtskonstante bei 20° C berechnet werden (4;G=-RTInK)
und daraus, mit Hilfe der van‘t Hoff Geichung, jene bei 30° C.
(a) finden wir dann aus AgG= AgH-T A4S

o —280x10% 1
Ink(20°) = - 2RS~ _ _ mol _ _114.9
RT 8.314 3 293K

Kmol

K(20°) = exp(114.9) = 7.95 x 10*®

J
— 37
nKZ__ARHQ[,l_.Ij__ 60x10 mol( 1 1

J |\303K 293 J = 0831
K, R (T, T, 8.314 K K
Kmol
K (30°) = K(20°)exp(-0.831) = 3.46 x 10*°
ARG?(30°) = —8.314%303K -In(K (30°) = —287.35kJ / mol
mo
AS? :1(ARG® 7ARH®):L ~60-K _(L287.35 K1) = J
T 303 mol mol Kmol
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8.9 Diskutieren Sie das folgende Komplexgleichgewicht, in welchem L ein einzahniger und Z
ein zweizahniger Ligand ist. Zahlenbeispiel: K, = 1043, K, = 1037 | K, = 10°5.

o M0
MLg +Z —= ML,Z +2L K, (Mi] [Z]
[Ms][LT
_ 3
ML,Z +Z &= ML,Z,+2L K, “e = ] 2]
ML,Z, +Z —= MZ; +2L K, M J[LT
Beispiel: P M) (2]
2+ N 2+
[Fe(OHZ)GJ * bpy [bpyFe(OH2 )4] " ZHZO K1 Wir lassen die Klammern
[bpyFe(0H2)4]2+ +tbpy &= I:bPY2Fe(OH2)2:|2++2H20 K bei der Bezeichnung der
Konzentrationen weg.
[bpy,Fe(OH,), " +bpy === [bpysFe]" +2H,0 K,
MLg ML,Z ML,Z, MZ; Z L M Mo, '
M, M, M, M, ZL :
M, T MO,
11 0 0 -1 2\[4 Vo I Al B AR B BV
=10 -1 1 0 -1 2| €|+ o
N = 0 '1 1 0 '1 2 2 -V[-I 0 0 1 1 1 2 E_’; 4
0 0 -1 1 -1 2/|3 z Zo
L Lo

MLy +Z —= ML,Z +2L K, , , ,
DRI MOLF (M
ML,Z +Z == ML,Z,+2L K, Tzl Tz T M 7]
ML,Z, +Z —= MZ, +2L K,
y n
(M) Mo, \ MY €1 + Mo, "
M, AT ey | MO M, €1 - €2+ Mo
| f4 L 4 5-1.2% ra ol 2 o
Gl P (5 T, e Y £ |+ | Evaluate Symbolically: M;| £2 -8+ Mo
Mi| (o 0 2111 2) | & Mo, M, | £3 + Mo,
‘4 o Z €l -2 - €3+ Z
\L Lo ) I 2EL + €2+ 283 + L,

Fir & schreiben wir im Folgenden x.

Einsetzen von M,, M, etc. in die Gleichgewichts-Ausdriicke ind logarithmieren (was der
besserer numerischer Stabilitat dient).
LE; = log:rlxl - XJ}-ql-,xl-'xl-X;_ﬂ _ logl'.l - xl} [L-;) L |-X1 - :{3}]1

mit (x _.x1__x3} = _ .
A%-%2%) [Z: - I.xl + X+ x;}:l

LK)=1lo g[l:x; - 1) ql-_xl_.xl_.xs_'ﬂ — log[x - %)

LK; = log{x3-q(x1.%,53)) — log((x - x3))

Dieses Gleichungssystem kann numerisch gelést werden (z.B. mit Hilfe von MATCAD)
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[Fe(OH,)s | +bpy &= [bpyFe(OH,),]"" +2H,0 K,

[bpyFe(OH,), ** +bpy &= [bpy,Fe(OH,), " + 2H,0 K,
2+ 2+

[bpy,Fe(OH,), | +bpy == [bpy;Fe] +2H,0 K,

Experimentelle Gleichgewichtskonstanten fiir M=Fe?*, L=H,0, Z=2,2"-bipyridyl (Adv. Inorg.

Chem. 12 (1969) 135): K1=1043, K2=1037, K3=10°. Ergebnis, das wir mit Hilfe der folgenden
Inputdaten finden:

MO, :=1 MO,:=0 MO3:=0 MO4:=0 Zj:=1 Ly=6
LK, =43 LK, :=3.7 LK;:=9.5

M, —x + MO, M, 0.656 Mo, .

M, X — % + M0, M, 0.015 M0, 0 LK, 43
M; X = %3+ MO3 M; 8.908x 107 ° Mo; 0 LK, | =] 3.7
My X3 + MOy M, 0.328 MO, 0 LK, 95

z X %=X+ Z z 7.455x 107 ° Zo !

p o 2%+ 2% + 2% + L L 8 Ly 6

Aufgabe zu Figur 8.1 Seite 8.5: (a) Zeigen sie, dass gilt: d(4G(&))/dE = AzG(&). (b) Beschreiben Sie
den Unterschied zwischen der Freien Enthalpie eines Systems und der Freien Reaktionsenthalpie.

TN RN s
%mx:% und %m(afx):a;_lx

d(AG() d h-& d . &
d—ézARGOJrRT(@(no—?)ln on0 +d_§§1nn_0]

d(AG(%))

= A.G" +RT Ih—°
dé n’ ¢

(b) Die Freie Enthalpie AG eines aus den Komponenten A, B, C, ... bestehenden Systems beschreibt den
Wert der Differenz AH-T A4S als Funktion der Zusammensetzung. Im Gleichgewicht nimmt AG den
kleinsten Wert an und es gilt dG = 0.

Die Freie Reaktionsenthalpie AzG beschreibt die Anderung der Freien Enthalpie mit indernder
Zusammensetzung. Im Gleichgewicht ist der Wert der Freien Reaktionsenthalpie gleich Null.
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Aufgabe (Seite 8.6): Wie lautet der Reaktionsquotient fiir Reaktion (8.26)?

[c], [Pl

Erkléren Sie, weshalb im Gleichgewicht die folgenden Gleichungen gelten:

A+2B&==3C+D

[x],

ARG? =347 + 1% — 1%y —24%
o [l . [ (A _ [eF [cT []
ARG” =-RT|In —+In - -1 5 —In > |=-RTIn PTors =-RTInK
e T T ] [AlleF [°]

A" =34 + g~y ~ 241y -9k AG" =-RTmK Mo = 4RI
(A, 8], [ '] []
s ([A-[A]) (¢
P i B O B8] | || o (3¢) ¢
a - 2 0 - - = 2 o
AET] e el el Pl (- ) ]
_ 7 £
X ] (A, -¢) (1), )
(b) A6 =3t +pip — pip =245 =0
6 o 3 . [C] (D] [A] [B]
0=3u "c+u"p—p ao—2u4"g+RT|3In ; +1 5 1 ; 21n ;
]

Meistens wird darauf verzichtet,
Gleichgewicht speziell mit dem
Buchstaben g zu charakterisieren.

Reaktion:
H,S0,(aq) + H,0(fl) @ HSO; (aq) + H;0% (aq)
HS0; (aq) + H,0(f1) 2 S0#(aq) + H;0* (aq)
1 -1 1

= 10
N:
E -1 -111j

0
A[X]=Nf¢ 5:(51

=)

Aufgabe Seite 8.7: Erstellen Sie die zu (8.31b) und (8.33) analogen Bezichungen fiir die folgende

$1

; N=-
$2
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Aufigabe Seite 8.13: Fiir die Temperaturabhiingigkeit der Reaktion I, (g) + H2(g) 2 2HI(g)
wurden bei verschiedenen Temperaturen die folgenden Gleichgewichtskonstanten gemessen:
T/K 667 699 731 764
K 61 55.2 49.9 459
Ermitteln Sie daraus die Reaktionsenthalpie. Wie gross ist die Freie Reaktionsenthalpie bei 667 K und
wie gross ist die Reaktionsentropie bei 667 K?
. d(l) dnk _aH " dnk !
van't Hoff: mi(:l.AH AT _ A d 1 T R B d 1
dT R TZ dT T2 T T
667 61 1 1 - —
b= slopc(f ,ln(Kg)) a= intcrccp(f,ln(Kg)j R= 8,13451(J~K I-mo] l)
699 552 T T
T= g = 3 1
731 49.9 b= 1.506x 10°K a= 1854 yi=a+ b; AH = -b-R
764 459
42 T T T
J
3 g AH —-1225x 10—
1.499 x 10 411l alf e mol
ot
1 [1asixi0? kg | +O1 gEe L Foke A
— = — g) = e .=
T 113esx107® K 3.91 2. ol LT ]
3 3.826 i Pt
1.309 % 10 G-
N 38 1 1 1
131070 135x107° 14x107° 145x107° 15x107°
(Wir bezeichnen die Gleichgewichtskonstante 1
mit Kg um Verwechslung mit der Einheit T
Kelvin (K) zu vermeiden.) ARG = —R-667K In(61) ARG = —2.23x 10“-il
mo:
1 J
AS :=(AH - ARG )—r AS = 15.075——
667K K-mol

CH;COO0H(aq) + Hy0(fI) 2 CHyCO0~(aq) + Hs0* K, = —Ha0**cHs007

ACH3CO0H
Aufgabe S. 8.14: Diskutieren Sie die Eigenschaften einer Sdure HX in einer mit Wasser gefiillten
Nano-Kavitdt von 1 nm Durchmesser.

pKy = —log10Kq

HX +H,0 = H,0" + X" [HX]=[HX], -¢ [HX]=[HX], ~
) [Hp*}[x*] [H,0]=[H,0] -¢ [H,0]=[H,0], ¢
" [AX][H:0] [Hs07]=¢ (0" ]-¢

K = & [x7]=¢ [x]=¢

([HX ]o _5)([H20]o _9&)
K= K([Hx]o ’[Hzo]o ’5)

vp(0.5) = 0.524

np(0.5) = 17.517

vp(0.6357) = 1.076 LIS
In(k(1,36,))

np(0.6357 =36.001 —

V(1) = 4.189 )

np(1) = 140.138 _ - : - - 04

98 .
H204(£)
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(1679 g0
1810 ¢

. 4
rin nm: 1:=05,051.1 N = 6022107 Vi) = T" 3 np(n) =

T T T T 150
4 v(0.5) = 0.524

np(0.5) = 17.517 az
100 Vi(0.6357 = 1,076 k(HX0,H200,£) :=
M0 (0,635 = 36.001
50

(HXO0 - £)-(H200 - &)

3
vr(n)

V(1) = 4.189
np(1) = 140.138

98
| H2050

In(k(1,18,8))
1n(k(1,36,é))75

Wir rechnen bei diesen kleinen Volumina in Molekilen |2 T« PeTTT
pro Volumen v;. Wenn wir z.B davon ausgehen, dass
[HX], = 1 Molekiil ist und [H,O], = 18, ergibt sich ein
schwerwiegendes Problem! - 157 02 04 06 08 e
Welches? &

Wie kann man versuche, dieses Problem zu umgehen.

In(k(2,18,&))

In(k(2.36.2))

0 0.5 1 1.5 2
3
Aufgabe: Wir untersuchen die folgende Reaktion: a(ZLO~H30%)a(MOH™)
ZLO™M* + 2H,0 2 ZLO"H;0* + MOH™ @ = T ZL0~ M) a(H,0)?

Priifen Sie ob die folgende Gleichung richtig ist, wenn C, die Gesamtkonzentration von M*
bedeuted.[ZLO~H;0%] = [MOH ~Jund wir einfachheitshalber schreiben: a(H;01) = a(ZLO~H3;0™).

1, C : K
[H0"]==K,[H,0| 1+4——2 — 1| K,=—D3—
T2 K, [H.0F "TIX7 K,
' H.,O"]| MOH " Voo oV
[H30+]=1Ka[HZO]{ 1+4‘C°2—1} A= (M. . ]E Jz[xz H,0"/ MOH .
2 K'a[H,0] [zLO'M* |[H,0] Vnow Vo
[H,0"][MOH" ] 1 ~ [H,0"][MOH"]

Ka= [ZLO"M " ][H,0T [x]%, K=K [X7]K, K= [ZLO"M " ][H,0T
L [H30+]2 +12 _ ] _ + 2
K, ~ (G R0 0P [H,0°F =K', (C, ~[H,0"])[H,0]

[H,0*T +K',[H,0F[H,0"]-K',[H,0FC, =0

X2 +bx+c=0 =-%i% b? —4c

Nur + macht Sinn.

[H,0']= %IK'a[HZO]ZnL%\/(K'a[HZO]Z )’ —4K[H,0T°C,

1 .
Vorklammern von 5 K' [H,OT liefert das gesuchte Resultat.
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ZLO™M* + 2H,0 2 ZLO"H;0* + MOH~

II3l)p](Ka, 18.3)

H30pI(K,,, 18,3)

lBOpl(Kr 18.3).

+ _l ' 2
[H,07]=2K,[H0] N

K [H,0F

0.8

'AO'Gmopl(KT 15,3)

~~'0>4”30pl(KaA15,2)

0.4
H30pl(K,,36,3)
— 0.3
H30p1(K,, 36, z)

0.1

1603
H30p(K,, 34.2)

]

Diskutieren Sie die Bedeutung dieser Gleichung, wenn die Reaktion in einem Volumen von 1L Wasser
stattfinden und wenn sie in einem Wassertropfen von 1 nm und von 1.27 nm Durchmesser stattfindet.

H30pI(K,,33,3)
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9.1 Zeigen Sie, dass die Definition des Loslichkeitsprodukts (Formel (9.5)) mit der Definition
der Gleichgewichtskonstanten (8.54) vertraglich ist.

/Qg C?(ﬁ) pa— /7757‘@;) +%u(47> KL = Qﬂg Ap-
%%Wﬂémw /HZ/&/, U, =0

d.ﬁi./%/g A, q_/”/é# = o ) |
%,?i%w AMM?/W%?(/W///] =+ KT R m%@%
/%;ﬁ R 2y + A R Tha e //,gﬁ - o

AR A e+ RT St e aer) =0
@

- rRT
aﬂﬁﬂéizz-q mad @/;g GFC(‘E W ‘Q—/fﬂa— ://O = K

9.2 Berechnen Sie die lonenstarken der folgenden Lésungen: 0.04 mol/kg K;Fe(CN),
0.03 mol/kg KCI und 0.05 mol/kg NaBr.

. 1
lonenstarke: | =§Zzi2mi

mol + .
0.04EK3Fe(CN)6: K,Fe(CN), — 3K, +[ Fe(CN), |

6lag

m =m

Fe(CN)” . 1 5 5 LY 2
n <am | —E(zwmw 2o =2 E3+(31)
| =6m=024"
k

m mol

0.03M el kel -k +Cl 1=2(¢+17) =005
kg q q 2

m mol

0.05”;—;" KBr:  KBr - K/, +Br, I =D (1 +(-1?) =0.05">
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9.3 Wie gross wird die lonenstarke, wenn man 800 g einer wassrigen NaCl-Lésung mit
der Molalitat 1.50 mol/kg und 300 g einer wéassrigen Na,SO,-Lésung mit der Molalitat

1.25 mol/kg mischt?

Vorgehen: 1) Die neuen Konzentrationen von NaCl (= A) und Na2S0O4 (=B) nach dem

Mischen ausrechnen. 2) | =l +1,
1) Neue Konzentrationen.
neu Myaci A—1 =800 :M :M
= =olg—g Myac
e B ° e “ Ao 8009~
neu nNaSO nNast gNa7SO4/ MN&SQ
n"ha 4:# 5"2 :3mg—g ,50, mNaz 4: = = = =
T Ao tBi ° h T Buo 3009-Gug
gNau 800 X Cl
(SOOQ_QW)%u = = Qo = St o
MNaC\ r’nNaCI +MNaC|
(300979»@50 )mmso = ‘ Ohaso :—mNazA,]
o o MNaSQ o ml\h:sod +MNa:SOA
800x10” kg x1.50mol /k
= g M ooemig Ao =7369
1.50mol/kg +(58.3x10° ky/mol A, +B, . =991g
" ,0 H,0 —
o = 300x10"kg x1.25mol/kg _omsig B0 =250
" 125mol/kg +(142x10" kg/mol
9.3 Fortsetzung
- M 0.0643kg/ 58.3x10™ kg/mol
= gNaCI/ NaCl _ g/ g/ :1113kg/m|
Aot+Bio 0.91kg
M —3
M, = Ores0,/ Mraso, _ 0.0452kg/ 14210~ kg/mol _0321mol/kg
AotBio 0.991kg
2) I=lq +INaZSO4

Iea = m;ad (12 +(_1)2) =Mea

neu
oo, = mNqu (25 +(27) =312

I'=leq +so, =Mea +3Meas0, =2.08k—g
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9.4 Das Léslichkeitsprodukt von CaF, hat bei 25 °C den Wert 3.9x10"". Die molare Freie
Standard-Bildungsenthalpie von CaF,(s) betragt -1.162x103 kJ/mol. Wie gross ist die molare
Freie Standard-Bildungsenthalpie von Ca?*(aq) + 2F(aq)?

T (2) == Cales) +2Fag)  Gooudf : 4y Q (Corgy +2 Fley))

gﬁ@ =Mt + e = Mg Cloy A, = é&:ém% AeC =0
‘ Ay = 0 R T A

&
/HC'zf. +fZTﬂE4QC:1+ ‘f';é/—— gr/g‘”?ﬁ) /MC-PF = O

1t +2 g —ﬂ&_@%“ RT#e(@p gl = /ZY G Y /7,»14363?
A&Gﬁ RT Lew K|
) 6 |
A6 LHzﬂﬁaf ~ 4,8y 4%2’%}(
ﬁé' ;z%Zﬂﬁd’- - = ﬁg"‘&z—*‘ ”fﬁﬁ«rk A ffe [O od =0 5(55’)“{ [“"’"J

1o T = o (G et

9.5 Zeigen Sie, dass die lonenstarken der Lésungen von KCI, MgCl,, FeCl;, Al,(SO,); und
CuSO, wie folgt von den Molalitdten abhangen: I(KCl)=m/m¥, [(MgCl,)=3m/m¥?,
I(FeCl3)=6 m/m¥?, I(Al,(SO,);)=15m/m? und I(CuSO,)=4m/m<.
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9.6 Berechnen Sie die mittleren Aktivitatskoeffizienten bei 25 °C fir wassrige NaCl-
Lésungen mit den Molalitaten 0.001, 0.002, 0.005, 0.010 und 0.020 mol/kg.
Experimentell findet man 0.9649, 0.9519, 0.9275, 0.9024 und 0.8712.

Tragen Sie 10g(j%) gegen 1”2 auf und priifen Sie, ob das Debye-Hiickel Gesetz das
richtige Grenzverhalten liefert.

0.001 0.9649
ooz | 0.9519 ) 5
. mo “12%4
NaCl: 7z, =1 2= 1 m.:=| 0005 T e 0.9275 lgimlog= ™ mol) " % T “m
0.01 0.9024 1mios kg 2
0.02 0.8712

LOGY = —0.509 ‘zp-zm‘ “[Mdimlos T T T

—0.016 002 4
—0.021
log(y 1) =| —0.033 1og(7 experi)
PN s % oo -
i LOGy
—0.06 FaSPd
—0.016 — 00§ ) 7
—0.023 - ~¢
LOGy pm = | —0.036 —0.08 1 1 |
70.03 0.06 0.09 0.12 0.15

—0.051

—0.072 Y Idimlos

9.7 (1) Berechnen Sie die Konzentration an freien Ag*(aq) lonen in einer 103 M Chlorid, Bromid
und lodid Lésung, Gber dem entsprechenden Niederschlag.

(2) Wieviele freie Ag*(aq) und wieviele freie S?(aq) lonen liegen in 100 mL Wasser vor, das
Ag,S(s) enthalt und wieviele in Gegenwart von 10-1° M, 10-8 M und 106 M S-2.

(3) Was passiert, wenn Sie zu einem AgCI Niederschlag in Wasser Ammoniak geben?

(4) Was passiert, wenn Sie zu einem AgCI Niederschlag in Wasser KCN geben?

Verwenden Sie flr die Beantwortung dieser Fragen die Tabellen 15.5 und 15.6.
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9.8 Nachfolgend ist ein Experiment zur Bestimmung der Neutralisationwarme einiger
Sauren mit Basen skizziert.
HCl(aq) + NaOH(aq) o NaCl(aq) + H,0(l)
H*(aq) + Cl(aq) + Na*(aq) + OH-(aq) & Na*(aq) + Cl(aq) + H,O())
H*(aq) + OH-(aq) o H,O(l) AH
T,=1/2(T,+ T, w
T T, T AyH XX - 57 kd/mol
mol
b5 M NaC AT- C =AH- OSTOH
50 ml 50 ml 100 ml
Nentralisationsenthalpien emiger Sinre/Bme Paare
Siure Base Salz A #1:Tm o1
HC1 NaOH NaCl 571
HC1 EOH Kl 572
HNO: NaOH NaNO3 -57.3
2HCL BalOH)z BaClz 2(-58.2)
Welche Schliisse kdnnen Sie aus dem Ergebnis dieses Experiments ableiten?
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