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1 Grundlagen

1.1 Allgemeines

1.1.1 GroBen und Konstanten

» Die n "misst”die Teilchenanzahl N in Paketen, die mol genannt
werden. Ein Mol entsprechen dabei 6,022 - 10?2 Teilchen. Fiir die Umrechnung
der Stoffmenge in die absolute Teilchenanzahl existiert die Avogadrokonstante
N4 deren Wert genau 6,022 - 10221 ist.

N:n-NA

» Das oder auch "molares Volumen”V,, beschreibt das Volumen,
welches genau ein Mol des entsprechenden Stoffes einnimmt.

o Die Boltzmannkonstante kp stellt die Warmekapazitit eines einzelnen Teil-
chens dar. Somit hangt sie tiber die Avogadro-Konstante mit der universellen
Gaskonstante R zusammen:

_
= V.
Mit der Boltzmannkonstante konnen also (thermodynamische) Gleichungen,

die sich auf eine Stoffmenge n beziehen so umgeschrieben werden, dass sie sich
auf ein einzelnes Teilchen beziehen.

ks

e Der x; ist ein Mafl fur die Konzentration eines Stoffes anhand
des Anteils seiner Stoffmenge n; an der Gesamtstoffmenge ng;.

n; n;

Nges Z Ny

(1.1)

xT; =

Der Vorteil ist, dass es sich bei dem Molenbruch um ein genormtes Konzentrati-
onsmaf handelt, dh. die Summe aller Molenbriiche muss stets 1 ergeben (> x; =
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1), was dafiir sorgt, dass sehr viele Gleichungen deutlich vereinfacht werden,
wenn sie sich auf den Molenbruch als Konzentrationseinheit beziehen. Au-
Berdem ist es ein dimensionslose Grofie (hat keine Einheit) und ist sowohl
Temperatur-, als auch Druckunabhéngig.

e Der p; eines Stoffes (im Normalfall eines Gases) gibt den Anteil
des Druckes des Gases am Gesamtdruck pges an. Anderst formuliert gibt er den
Druck an, den das Gas bei den gegebenen Umstédnden austiben wiirde, wenn es
als einzige Komponente im System vorhanden ware. Somit ist der Gesamtdruck
tiber die Summe aller Partialdriicke gegeben.

Pges = sz (12)

1.1.2 Einheit des Druckes

Historisch bedingt gibt es einige verschiedene Einheiten fiir den Druck p. Die SI-
Definition des Druckes ist "Kraft pro Flachetind hat die dementsprechende Einheit,
der der Name Pascal Pa zugewiesen wurde.

[p]:[i]zlrjr\;zlPa

Weitere Druckeinheiten sind die Atmosphére”(atm), die den Druck relativ zum At-
mosphéarendruck misst, das "Torroder auch "Millimeter Quecksilbersiaule”(mmH g),
welches den Druck relativ zu dem statischen Druck den ein Millimeter einer Queck-
silbersdule erzeugt misst und das "Bar”(bar), welches den Druck relativ zu einer
10m Wassersdule misst. All diese Einheiten konnen selbstversténdlich eineinander
umgerechnet werden:

1 atm = 760 mmHg = 1,013 bar = 1,013 - 10° Pa

1.1.3 Die Absolute Temperaturskala

Die absolute Temperaturskala misst die Temperatur relativ zum absoluten Null-
punkt der Temperatur, der aus dem Verhalten von Gasen extrapoliert wurde (siehe
Abb. [L1]). Dazu wurde der Druck eines Gases als Funktion der Temperatur in °C' (¥9)
gemessen, bis zu den tiefsten erreichbaren Temperaturen. Bis dorthin wurde ein li-
neares Verhalten gefunden, welches einer tieferen Temperatur einen tieferen Druck
zuordnet. Die so erhaltene Gerade wurde dann einfach bis zu einem Schnittpunkt
mit der x-Achse extrapoliert (weiter gezeichnet). Bei noch tieferen Temperaturen
miusste der Druck nach diesem Modell einen negativen Wert annehmen, was aber
physikalisch keinen Sinn macht, sodass daraus folgt, dass es wohl keine tieferen
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} >

273,15 0 9

Abbildung 1.1: Skizzierter Verlauf des Druckes eines Gases als Funktion der Tem-
peratur

Temperaturen geben kann. Dieser x-Achsenabschnitt entspricht also dem absoluten
Nullpunkt.

Die absolute Temperaturskala oder auch nimmt also diesen absoluten
Temperaturnullpunkt als Ausgangspunkt. Dementsprechend gibt es keine negativen
Werte auf dieser Skala, weswegen sie in eigentlich allen Formeln verwendet wird. Die
Skalierung wurde allerdings in selber Schrittgrofie wie bei der Celsius-Skala gewahlt,
sodass sich folgende Umrechnung zwischen der absoluten Temperatur 7" in Kelvin
(K) und der Celsiustemperatur in °C' ergibt:

T v

K °C

+ 273,15

1.1.4 Empirische Gasgesetze

Bei den sogenannten empirischen Gasgesetzen handelt es sich um Gesetzmafigkeiten
des Verhaltens von Gasen, die tiber Versuche (empirisch) gefunden wurden.

Bei diesen Versuchen wurde stets die Stoffmenge des verwendeten Gases konstant

gehalten, sowie eine weitere Zustandsgrofle, sodass sich folgende Erkenntnisse erga-
ben:

e T'=const = poc% e V=const = pxT

e p=const = V xT

Aus diesen empirischen Gesetzen lésst sich die Zustandsgleichung eines idealen Gases
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(Gleichung (1.9) herleiten.

1.1.5 Thermomechanische Eigenschaften von Materialien

Thermomechanische Eigenschaften eines Materials beschreiben das mechanische Ver-
halten eines Materials bei einer thermodynamischen Zustandsénderung. Es wird da-
bei zwischen dem Ausdehnungskoeffizienten a, der die Volumenénderung des Mate-
rials bei Temperaturdnderung und konstantem Druck beschreibt, dem Spannungsko-
effizienten /3, der die Anderung des Druckes eines Materials bei Temperaturinderung
und konstantem Volumen beschreibt, und dem isothermen Kompressibilitatskoeffi-
zienten k, der die Volumenanderung eines Materials bei einer Druckdnderung und
konstanter Temperatur beschreibt.

_[oV
o= 7 p-
(%)
= (5n),

- (2)
()

Allgemein lassen sich diese Koeffizienten folgendermafien in Zusammenhang setzen:

(1.3)

<l = =i <=

a=0-K-p (1.4)

1.1.6 Mittlere Molmasse

Soll die mittlere Molmasse (M) eines Gemisches von verschiedenen Stoffen berechnet
werden, so kann dies folgendermaflen getan werden:

In dieser Gleichung steckt wieder der Molenbruch, sodass dieser eingesetzt werden
kann.

(M) =3 (i M;) (1.5)
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1.1.7 Mittelwerte bei kontinuierlichen Verteilungen

Wenn eine Eigenschaft X iber F'(X) kontinuierlich verteilt ist, so berechnet sich
der lineare Mittelwert wie folgt:

1
/X FX)X - piy (1.6)

Der Bruch am Ende ist der Normierungsfaktor, dh wenn F'(X) bereits normiert ist,
fallt dieser einfach.

Neben dem linearen Mittelwert gibt es ganz allgemein das sogenannte "n-te Moment
der Verteilung F(X)”, welches dann einfach so berechnet wird:

(X" = /X” CF(X)dX - fF()lc)dX (1.7)

Fiir n = 1 heiflt dieses "Momentéinfach "linearer Mittelwertiind fiir n = 2 heifit das
"Momentquadratischer Mittelwert”. Ganze wichtig hierbei ist, dass die verschiedenen
Mittelwerte nicht gleich sind (auch nicht nach dem Wurzelziehen):

(X7) = Xpo # (X)

1.1.8 Intermolekulare Wechselwirkungen

Intermolekulare Wechselwirkungen beschreiben Wechselwirkungen zwischen meh-
reren verschiedenen Molekiilen oder Atomen und werden fliefen in die potentielle
Energie Ej;, eines Teilchens ein (in Abhéngigkeit von Nachbarteilchen)

Attraktive Wechselwirkungen

Bei den wird zwischen zwei verschiedenen Ty-
pen unterschieden. Beide haben jedoch gemein, dass sie proportional zu —%6 sind.
Beide gehoren in die Kategorie der , welche diese Entfer-

nungsabhangigkeit gemein haben.

Des Weiteren werden im Folgenden nur Wechselwirkungen zwischen elektrisch neu-
tralen Teilchen betrachtet.

Dipol-Dipol-Wechselwirkungen  Dabei handelt es sich um Wechselwirkungen
zwischen zwei polaren Teilchen (die also eine Ladungsverschiebung dq besitzen),
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die also ein permanentes Dipolmoment ji besitzen. Dieses Dipolmoment zeigt dabei
stets vom negativen Ladungsschwerpunkt zum Positiven!

ji=0q-7 (1.8)

Dies fithrt dazu, dass sich die Teilchen so zueinander ausrichten, dass sich die positi-
ven und negativen Ladungsschwerpunkt immer gegeniiber stehen (positiv gegentiber
von negativ), dh. die Dipolmoment richten sich antiparallel zueinander aus. Sind
zwei Teilchen perfekt zueinander ausgerichtet und werden dann in dieser Ausrich-
tung voneinander entfernt, so ergibt sich eine Proportionalitdt der Wechselwirkungen
von —}3. Da aber bei einer allgemeinen Betrachtung nicht von perfekt ausgerichteten
Teilchen ausgegangen werden kann, muss iiber alle moglichen Ausrichtung gemittelt

werden, was dann eine Abstandsabhéngigkeit von —%6

Dispersions-Wechselwirkungen Dabei handelt es sich um Wechselwirkungen zwi-
schen Teilchen, die einen temporaren Dipol erzeugen, was durch eine inhomogene
Elektronendichte um den Kern erreicht wird. So kann es geschehen, dass die Elek-
tronendichte auf einer Seite des Kerns hoher ist, sodass auf dieser Seite ein nega-
tiver Ladungsschwerpunkt entsteht, wahrend gleichzeitig auf der anderen ein Posi-
tiver entsteht. Diese so entstandenen Dipole sind aber nur von kurzer Dauer, da
die Elektronendichte im nachsten Moment schon wieder ganz anders aussehen kann.
Deswegen erzeugen diese Wechselwirkungen auch keine Ausrichtung der Teilchen zu-
einander, allerdings kann ein temporarer Dipol in seinem Nachbarteilchen ebenfalls
einen solchen induzieren (induzierter Dipol), der dann natiirlich genau entgegenge-
setzt ausgerichtet ist, als der Erste. Da diese Wechselwirkungen auf Verschiebungen
der Elektronendichte beruhen, sind sie im Regelfall bei grofieren Molekiilen aufgrund
der grofieren Elektronenhiille (leichter polarisierbar) starker. In den meisten Fallen
sind die Dispersion-Wechselwirkungen sogar (deutlich) stérker, als die Dipol-Dipol-
Wechselwirkungen .

Repulsive Wechselwirkungen

spielen vor Allem bei sehr geringen Abstdnden
eine Rolle, denn sie sind Proportional zu T% Grund fiir diese abstoflenden Wechsel-
wirkungen ist dann eine Durchdringung der Elektronenhiillen der beiden Atomen,
bzw. Molekiilen, bei der dann die elektrostatische Abstoung der Elektronen und
der beiden Kerne und - noch viel starker - die Verletzung des Pauli-Prinzips.

Wenn die Elektronenhiillen tiberlappen, befinden sich auf einmal mehrere Elektronen
am selben Ort. Wenn das allerdings voll besetzte Orbitale sind, so sind bereits
Elektronen in allen méglichen Kombinationen der Quantenzahlen vorhanden. Wenn
nun also noch ein weiteres Elektron (oder gar eine ganze Reihe von Elektronen)
hinzu kommt wéare es automatisch mit einem der bereits vorhandenen Elektronen
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in allen vier Quantenzahlen identisch, was aber nicht sein darf. Deshalb resultieren
daraus sehr starke quantenmechanische AbstofSungskréfte.

1.2 Aggregatzustande

»Als werden die unterschiedlichen Zustidnde eines Stoffes be-
zeichnet, die sich durch blofie Anderungen von Temperatur oder Druck ineinander
umwandeln kénnen. «[1]

Bei der Einteilung der Aggregatzustinde wird nach folgender Systematik vorgegan-
gen:

R

d{O
O

Abbildung 1.2: Skizze zu den fir die Systematik der Aggregatzustinde wichtigen
Grofen, dem mittleren Teilchenabstand R und der Teilchendimensi-
on d

o Gasformiger Zustand - R >> d

— Einteilung in ideale (ohne Wechselwirkungen ) und reale (mit Wechsel-
wirkungen ) Gase

e kondensierte Zustande - R ~ d
— Fliissigkeiten
* einfache (molekulare) Fliissigkeiten
x komplexe Fliissigkeiten - Dabei handelt es sich um Fliissigkeiten, deren
kleinster Bestandteil ein Zusammenschluss von mehreren Molekiilen

besteht (z.B. Kolloide oder Fliissigkristalle)

— Festkorper
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« amorphe Festkorper (nur Nahordnung - z.B. Gléser)
 kristalline Festkorper (Nah- und Fernordnung)
o Plasmazustand - Hier besitzen die Atome so viel Energie, dass sich die Elektro-

nen unabhéngig von den Atomriimpfen bewegen kénnen und somit das Atom
als solches verloren geht.

1.3 Ideale Gase

Ein beschreibt ein Gas, welches nur in der Theorie existiert, da einige
Annahmen zur Vereinfachung des Verhaltens eines solchen Gases getroffen werden:

« Die Gasteilchen besitzen kein Eigenvolumen
 Zwischen den Gasteilchen gibt es keine (attraktiven) Wechselwirkungen

« Die Gasteilchen erfahren lediglich vollkommen elastische Stofle

1.3.1 Das ideale Gasgesetz

Der Zustand eines (idealen) Gases wird durch duflere Groflen, sogenannter
bestimmt:

e Druck p e Volumen V o Temperatur T’

Das Verkniipfen dieser Zustandsgrofien fithrt dann letztendlich zu einer
. Im Falle des idealen Gases fithrt es zu der sogenannten SZustandsglei-
chung des idealen Gasesoder kurz ideales Gasgesetz”. Dieses folgt aus der sogenann-
ten "kinetischen Gastheorie”.
pV =nRT (1.9)

In dieser Gleichung kommt die universelle Gaskonstante R vor, die in allen Zustands-
gleichung von Gasen (auch von Realen) vor.

R =8,314
" mol - K

Des Weiteren kommt in Gleichung (1.9) auch die Stoffmenge n vor, die prinzipi-
ell auch als Zustandsgrofle angesehen werden kann, da die Stoffmenge allerdings
im Normalfall konstant bleibt (geschlossenes System) wird sie oft extra betrachtet.
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Nichtsdestotrotz hat die Stoffmenge einen erheblichen Einfluss auf den Zustand des
Gases.

Unter Verwendung der Boltzmannkonstante kp kann die Zustandsgleichung eines
idealen Gases auch auf die tatsidchliche Teilchenanzahl N anstatt der Stoffmenge n
zuriick gefiithrt werden:

Das ideale Gasgesetz liefert auch fiir reale Gase ziemlich gute Naherungen, solange
hohe Temperaturen und geringe Driicke vorhanden sind. Ein niedriger Druck erhoht
den mittleren Abstand R der Teilchen untereinander, sodass die Naherung d ~ 0
immer besser erfiillt wird. Die hohe Temperatur sorgt hingegen dafiir, dass die Wech-
selwirkungen zwischen den Gasteilchen mit kinetischer Energie "kompensiert”, bzw.
iiberschattet werden, sodass die Naherung der fehlenden Wechselwirkungen immer
besser wird. Selbstverstiandlich spielt auch das betrachtete Gas eine grofie Rolle in
der Qualitit der Naherung. So lasst sich Helium sehr gut als ideales Gas beschreiben
(kleine Gasteilchen, quasi keine Wechselwirkungen ), wohingegen Ammoniak schon
nicht mehr so gute Ergebnisse liefert.

Ein weiterer wichtiger Punkt bei idealen Gasen ist die Tatsache, dass sie aufgrund
der fehlenden Wechselwirkungen nicht verfliisssigt werden koénnen.

Die thermomechanischen Koeffizienten eines idealen Gases kénnen mit Hilfe von
Gleichung (|1.3]) berechnet werden und ergeben sich dann als

.O{:B:% .f{/:%

1.3.2 Mischungen idealer Gase

Bei diesem Vorgang sollen mehrere ideale Gase der Stoffmengen n; in einem Behélter
des Volumens V und der Temperatur 7" gemischt werden. Nun stellt sich die Frage,
wie hoch der Gesamtdruck pg.s in diesem Behélter ist und ob und wie dieser von
der Zusammensetzung des Gemisches abhéngt.

Dieser Gesamtdruck kann iiber Gleichung berechnet werden. da es sich bei
allen beteiligten Komponenten um ideale Gase handelt, kann der jeweilige Druck
tiber die Zustandsgleichung eines idealen Gases (siehe Gleichung ) und der ent-
sprechenden Stoffmenge n; berechnet werden.

RT
Pges = sz = an : 7

Die Stoffmenge der Einzelkomponenten kénnen aber auch durch ihren Molenbruch
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(siche Gleichung ([1.1))) ersetzt werden:

RT)

DPges = Z (xl Nges * 7
:nges'V'in

Da aber die Summe aller Molenbriiche immer 1 ergibt ergibt sich fiir den Gesamt-

druck einfach
RT

Pges = Nges *
g g V

Das bedeutet die Zusammensetzung eines Gemisches idealer Gase ist nicht relevant
fiir den Druck des Gemisches, da nur die Gesamtstoffmenge aller Gase ausschlagge-
bend ist.

Aus diesem Zusammenhang lasst sich aber auch der Anteil des Druckes pro Stoff-
menge berechnen der, multipliziert mit dem Stoffmengenanteil eines Stoffes, den
Partialdruck des entsprechenden Stoffes ergibt.

Pges

nges
n;
= *Di
nges

pi =1,

Wenn nun noch die Definition des Molenbruchs (siehe Gleichung . eingesetzt
wird ergibt sich das sogenannte

Di = Zj - Pges (110)

1.3.3 Elemente der kinetischen Gastheorie

Im Folgenden soll nun die klassische Mechanik auf Teilchen eines (idealen) Gases
angewendet werden. Die im Allgemeinen ist ein Teilgebiet
der statistischen Thermodynamik.

Um die klassische Mechanik anwenden zu konnen, ist zunéchst einmal interessant,
mit welcher Geschwindigkeit sich die Gasteilchen iiberhaupt bewegen. Dabei gilt zu
beachten, dass sich natiirlich nicht alle Teilchen gleich schnell bewegen, sodass ein
Mittelwert gefunden werden muss, mit dem dann das Gesamtverhalten des Gases
angendhert werden kann.

Um allerdings den Mittelwert ausrechnen zu koénnen, wird eine Verteilungsfunktion

F (in diesem Falle also eine Verteilungsfunktion der Geschwindigkeit F'(v)) benotigt.
Diese kann entweder experimentell (siehe bestimmt werden oder aber fiir ein

10
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ideales Gas theoretische hergeleitet werden, was dann zur
fiihrt:

2
M 3 102
F(v) = <27TRT> D gm? . e (1.11)

Wie zu erkennen ist steht im Exponenten von e ein Bruch, der im Zahler die kineti-
sche Energie (pro Mol) und im Nenner die thermische Energie enthélt. Des Weiteren
ist anzumerken, dass diese bereits Verteilung normiert ist.

Mit Hilfe dieser Geschwindigkeitsverteilung kann nun die wahrscheinlichste Ge-
schwindigkeit v der Teilchen eines idealen Gases bestimmt werden. Diese ist durch
das Maximum von F'(v) gegeben:

dF(v)

!
dv =0

Verhaltnisse der Geschwindigkeiten

Wenn die wahrscheinlichste, die lineare mittlere und die quadratische mittlere Ge-
schwindigkeit fiir Teilchen eines idealen Gases berechnet werden, so fallt auf, dass
sie stets in einem festen Verhéltnis zueinander stehen:

V@A) () 0
_ V3. f W (1.12)
=1:0,92:0.82

Druck eines idealen Gases

Um den Druck eines idealen Gases berechnen zu kénnen, muss zunéchst einmal ein
einzelnes Gasteilchen der Masse m und der eindimensionalen Geschwindigkeit v, in
einem kubischen Behalter der Kantenlange [ betrachtet werden.

Da sich der Druck gleichméfig auf alle Wande verteilt geniigt es eine Seite (der
Fliche A = [?) zu beobachten. Wenn nun das Teilchen gegen die Wand prallt, so
kehrt sich sein Impuls um, sodass es danach mit der gleichen Geschwindigkeit in die

entgegengesetzte Richtung fliegt. Die Impulsdnderung des Teilchens ist also gegen
durch

ApTeilchen = Pnach — Pvor
= —MU; — MU,

= —2mu,

11



1 Grundlagen

Die Impulserhaltung besagt nun, dass auf die betrachtete Wand der Impuls Apy gng =

—Apreitchen = 2mu, wirkt, bzw. die Wand eine entsprechende Impulsanderung pro
Stof3 erfahrt.

Als néchstes muss die Anzahl an Sté8en in einer Zeit ¢ berechnet werden. Fur jeden
Stol muss das Teilchen zur anderen Wand und wieder zuriick fliegen, sodass sich die
Zahl der Stole folgendermaflen berechnen lésst:

Vg - T
21

Dementsprechend ergibt sich fiir die Impulsiibertragung auf die Wand

Vg - T
p(t) = TR 2mu,

muZt

l

Somit wirkt auf die Wand die Kraft F

dp(t)
F =2\
dt

2
= fracmuv;l

Daraus resultiert dann der Druck auf die Wand der Flache A

P=3
2

mug

l
12

2

mu;

l3

2

mu;

%

Mit dieser Formel kann also der Druck, den ein einzelnes Gasteilchen verursacht
berechnet werden. Soll dies auf ein Gas aus mehreren Teilchen N erweitert werden,
so muss diese Formel natiirlich mit der Anzahl der Teilchen multipliziert werden
und auferdem muss die mittlere quadratische Geschwindigkeit (v?) (siche (1.7)))

eingesetzt werden. Dabei gilt fiir die mittlere quadratische Geschwindigkeit folgender
Zusammenhang:

07) = (02) + 02) + (02
= 3023
& (=

Obige Umformung ist giiltig, da im zeitlichen Mittel (v}) = (v7) + (v2) gilt.

12



1.3 Ideale Gase

Damit sieht die Gesamtformel so aus:

p=N-{(p)
_ o m{ud)
—N. 7
1 N,
zg.v.<v>

Durch eine kleine Umformung kann aus dieser Gleichung die sogenannte
erhalten werden:

pV = —N{v?) (1.13)

Wenn nun die mittlere quadratische Geschwindigkeit (v?) mit Hilfe der Maxwell-
Boltzmannschen-Geschwindigkeitsverteilung (siehe ([1.11])) berechnet wird (siehe ([1.7]))

ergibt sich diese als
3RT
=" 1.14
W) =2 (114
Eingesetzt in die Grundgleichung der kinetischen Gastheorie ergibt sich mit ein paar
Handgriffen die Zustandsgleichung eines idealen Gases:
3RT
V=1IN.m -2
i BT
S 7

=nRT

Mittlere kinetische Energie eines Mols Gasteilchen

Einem einzelnen Teilchen kann fiir eine reine Translationsbewegung, dh solange es
nur die drei Freiheitsgrade in x-, y- und z-Richtung hat, eine kinetische Energie in
folgender Form zugeordnet werden:

1
Ejin = 5mv’

Uber eine Mittlung der kinetischen Energien der Einzelteilchen kann dann auch die
mittlere kinetische Energie einer bestimmten Menge, z.B. einem Mol Gasteilchen
bestimmt werden. .

Eyin,, = Na - <§m"02>
Da aber von identischen Teilchen ausgegangen wird, kann der Bruch % aus der

Mittlung heraus gezogen werden.

1
Eyin,, = Nga - §m<v2>

13



1 Grundlagen

Nun wird die mittlere quadratische Geschwindigkeit (v?) aus Gleichung (|1.14) ein-
gesetzt.

Somit kann also diese mittlere kinetische Energie eines Mols eines idealen Gases
iiber diese Formel berechnet werden.

3
Ekin,, = §RT (1.15)
Aus dieser Gleichung kénnen nun zwei Dinge abgelesen werden:

1. Die mittlere kinetische Energie ist proportional zur Temperatur 7" oder anders
formuliert: Die Temperatur ist ein Maf} fiir die mittlere kinetische Energie

2. Wie Eingangs erwédhnt besitzen Teilchen, fiir die diese Gleichung gilt genau 3
Freiheitsgrade, sodass man an dieser Gleichung sehen kann, dass der
gilt. Dieser besagt, dass ein Freiheitsgrad genau
%RT zur inneren Energie eines Systems beitréagt.

1.4 Reale Gase

Die Tatsache, dass es geben muss, die in ihrem Verhalten von dem eines
idealen Gases abweichen ist recht leicht zu verstehen. Wenn namlich die Zustands-
gleichung eines idealen Gases (siehe Gleichung ([1.9)) betrachtet wird, so ergibt sich,
dass bei einer isobaren Abkiihlung bis zum absoluten Nullpunkt das Volumen im-
mer kleiner wird, bis es am Nullpunkt schliefilich Null wird. Somit wiirde das Gas
"verschwinden”, was ja aber nicht sein kann.

Neben der Tatsache, dass Gasteilchen ein Eigenvolumen haben, das nicht einfach
verschwinden kann, kommt bei gentigend starker Abkiihlung auch noch die Verfliis-
sigung eines Gases bei tiefen Temperaturen zum Tragen, welches nur durch inter-
molekulare Wechselwirkungen erklart werden kann.

1.4.1 Das Lennard-Jones Potential

Das sogenannte beschreibt die potentielle Energie Ei,
(das "Potential”) eines neutralen Teilchens in Abhéngigkeit seines Abstands zu ei-
nem weiteren neutralen Teilchen. Dabei kombiniert es die attraktiven und repulsiven

14



1.4 Reale Gase

Wechselwirkungen mit der entsprechenden Abstandsabhédngigkeit miteinander.

B (r) = 4e [(T)lz - (Tﬂ (1.16)

Dabei sind € und r stoffcharakteristische Konstanten und r ist der Abstand der Mit-
telpunkte der Teilchen. € ist dabei der Betrag des minimale Potentials und rq der
Abstand, bei dem E,,; = 0 gilt. Wie in Abb. zu sehen ist, besitzt das Lennard-

A

Epot(r)

Abbildung 1.3: Grafische Auftragung des Lennard-Jones-Potentials

Jones ein Minimum, was den energetisch stabilsten (da energetisch geringster) Zu-
stand darstellt. Der dabei eingenommene Gleichgewichtsabstand rgq ist jener, der
bevorzugt zwischen eingenommen wird und bei Berechnung des Abstands ergibt sich

stets
TGG:%'TO

1.4.2 Zustandsgleichungen realer Gase

Im Gegensatz zu den idealen Gasen gibt es fiir reale Gase sehr viele verschieden
Zustandsgleichungen, die unterschiedlich genau und anschaulich sind. Im Folgenden
sollen die zwei Wichtigsten, bzw. Gebrauchlichsten genauer erlautert werden.

Die Virial-Gleichung

Die beschreibt den Zustand eines realen Gases als Abweichung
von dem Verhalten eines idealen Gases. Dafiir wird der sogenannte Realgasfaktor
(oder Kompressibilitatsfaktor) Z ein.

_ PV

7 —
RT

(1.17)
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1 Grundlagen

Fiir ein ideales Gas muss also unabhéngig von den Bedingungen gelten

oV, = RT
PV
RT

Reale Gase weisen dagegen eine Abweichung von Z = 1 in Abhéangigkeit des herr-
schenden Drucks p oder Teilchenkonzentration i auf, die immer grofler werden, je
geringer der mittlere Teilchenabstand wird (Bei steigendem Druck, bzw. steigender
Teilchenkonzentration).

Dieses Verhalten kann experimentell bestimmt (bei konstanter Temperatur den
Druck, bzw. die Teilchenkonzentration dndern und dann Z bestimmen) und dann
grafisch aufgetragen werden. Wie in Abb. zu erkennen ist, weichen reale Gase im

A T, Ts T
Z(p)
1
T, <<T,
r
0 P

Abbildung 1.4: Grafische Auftragung von Z(p) gegen den herrschenden Druck p bei
verschiedenen Temperaturen. In griin zu sehen ist die Kurve fiir ein
ideales Gas. FEine Auftragung von Z (%) wiirde zum selben Ergebnis

fuhren.

Normalfall von dem Verhalten von idealen Gasen ab. Allerdings scheint es eine Tem-
peratur zu geben, bei der sich ein reales Gas fiir geringe Driicke annéhernd wie ein
ideales Gas verhélt. Diese Temperatur wird auch T genannt.
Charakteristisch fiir die Isotherme der Boyle-Temperatur ist, dass ihre Anfangsstei-

gung gleich Null ist.
Z
im (220 _
p—=0\  Op Ts

Eine weitere Erkenntnis aus Abb. |1.4ist, dass die Funktion Z(p), bzw. Z (%) schein-
bar gut durch ein Polynom angenahert werden kann. Dazu kann eine Potenzreihe
verwendet werden, was den Vorteil bietet, dass diese beliebig lang gemacht, also be-
liebig genau, werden kann. Und genau diese Potenzreihe wird dann Virial-Gleichung
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1.4 Reale Gase

genannt.
Z(p) =1+ By(T) - p+ Cp(T) - p* + ...
Z(-) =1 4 By(T) - — + () (1)2 + (118)
Vi Sy, V! T
Die Entwicklungskoeffizienten B, (T"), C,v(T), ... heiBen dabei

und sind selbstverstandlich temperaturabhéangig (Reale Gase verhalten
sich ja mit unterschiedlicher Temperatur auch anders)!

Meist gentigt es die Virial-Gleichung bis zum Glied zweiter Ordnung zu entwickeln,
um eine ausreichend genaue Zustandsgleichung eines realen Gases zu erhalten.

Die Van-der-Waals-Gleichung

Bei der Van-der-Waals-Gleichung handelt es sich um die &dlteste und anschaulichs-
te Zustandsgleichung fiir reale Gase, allerdings auch um eine der Ungenauesten.
Sie wurde 1873 von Van-der-Waals im Rahmen seiner Doktorarbeit aufgestellt und
wurde zehn Jahre spater osgar mit dem Nobelpreis fiir Chemie ausgezeichnet.

Die Herangehensweise ist die Folgende: Wenn ein hypothetisches Gas per Knopf-
druck seine intermolekularen Kréfte ein und ausschalten konnte und als grofie Gas-
wolke frei von Fremdeinwirkung und mit abgeschalteten Wechselwirkungen im Raum
schweben wiirde und dann per Knopfdruck die Wechselwirkungen eingeschalten wiir-
den, so wiirde sich die Gaswolke komprimieren. Das bedeutet, dass die intermole-
kularen Wechselwirkungen den selben Effekt wie ein duflerer Druck haben. Somit
kann also von einem inneren Druck”, bzw. gesprochen werden, der
auf reale Gase aufgrund der Wechselwirkungen zwischen den Gasteilchen entsteht.
Dieser Binnendruck wurde von Van-der-Waals mit Hilfe einer Konstanten a und
dem molaren Volumen durch 7% definiert. Dieser Binnendruck muss also zu dem
duBeren Druck addiert werden um fiir die intermolekularen Wechselwirkungen zu
kompensieren.

Der nachste Punkt ist das Eigenvolumen der Gasteilchen, welches ja einen Teil des
dem Gas zur Verfligung stehenden Volumen einnimmt. Somit steht also den Gas-
teilchen das Gesamtvolumen minus einen Betrag proportional zum Eigenvolumen,
dem sogenannten b, zur Verfiigung.

Wenn diese "Kompensationenin die Zustandsgleichung eines idealen Gases eingesetzt
werden, so ergibt sich daraus die Van-der-Waals-Gleichung;:

<p+vcj%> (Vs —b) = RT (1.19)

Die Konstanten a und b heiflen und werden im Ge-
gensatz zu den Virialkoeffizienten als Temperaturunabhénig angesehen.
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1 Grundlagen

Bei genauerer Betrachtung der Gleichung fallt sogar auf, dass Van-der-Waals un-
wissentlich die Abstandsabhédngigkeit der attraktiven intermolekularen Wechselwir-
kungen mit in seiner Gleichung integriert hat. Der Binnendruck ist proportional zu
é und ein Volumen selbst ist proportional zu r3. Somit ist also der Binnendruck

proportional zu %6, was genau die Abstandsabhangigkeit der attraktiven intermole-
kularen Wechselwirkungen entspricht.

Um nachvollziehen zu kénnen wie sich das Kovolumen eines Gases berechnen léasst,
kann wieder einmal das Kugelmodell strapaziert werden. Dazu werden zwei Kugeln
des Radius r betrachtet, die sich in néchster Annéherung befinden (sich also be-
rithren). Der Abstand zwischen den Kugelschwerpunkten betragt dann genau 2r.
Wiirde es sich bei den um ein ideales Gas handeln, so wiirde die Kugel nur aus

. Kovolumen

Abbildung 1.5: Skizze zum Kovolumen b

ihrem Schwerpunkt bestehen, dh wenn nun das Kovolumen bestimmt werden soll
muss bestimmt werden, wo sich der Schwerpunkt aufgrund der rdumlichen Ausdeh-
nung der Kugeln (Gasteilchen) nicht mehr aufhalten kann. Dabei fallt auf, dass sich
der Schwerpunkt der einen Kugel nur auf den Abstand 2r an den Schwerpunkt der
zweiten Kugel annahern kann, sodass also insgesamt das Volumen einer Kugel mit
dem Radius 2r unerreichbar ist.

V= Sn(n)?

Da dieser Raum aber fiir 2 Schwerpunkte gleichzeitig unerreichbar ist, muss noch
durch 2 geteilt werden, um das Kovolumen fiir ein Teilchen 'b zu berechnen.

4
'y = —wdrd
3
Wenn dieses Kovolumen fiir ein Teilchen zu dem Eigenvolumen eines solchen Teil-
chens 4
Vi= gwr?’

verglichen wird, so fallt auf, dass es sich bei dem Kovolumen genau um das Vierfache

des Eigenvolumens handelt.
'h =4V,

Da sich das eigentliche Kovolumen b aber auf ein Mol Teilchen bezieht, muss diese
Gleichung noch mit N4 multipliziert werden.

4
b=4N, - §7rr3
=4V,

(1.20)
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1.4 Reale Gase

Vergleich Van-der-Waals- und Virialgleichung

Da die Van-der-Waals- und Virialgleichung beide das Verhalten, bzw. den Zustand
eines realen Gases beschreiben, miissen sie auch irgendwie ineinander iiberfithrbar
sein. Dazu wird wie folgt vorgegangen:

1. Die Van-der-Waals-Gleichung wird nach dem Druck p aufgelost.
a

_ AT a
Ve —b V2

_Mﬂ(l) a
Vi \1—=32) V2

p

m

2. Da das Kovolumen b im Normalfall deutlich kleiner, als das molare Volumen
Vpn ist, kann der Bruch 1_1L als Taylor-Reihe entwickelt werden (Substitution
Vi
von % mit x und anschliefende Riicksubstitution).

m

1
=l+a+a’+... fir|z|<1
1—x
1 b b\’
= =14+4—4+{1=-——1 +...
1-& Vin ( Vm>

3. Diese Taylor-Entwicklung kann nun in obige Gleichung eingesetzt werden.

R A U U R B
=y v, v,) ) e

2
PV b b a 1
G T 1— — e — e —
RT +Vm+< Vm> + RT V,,
a 1 1
=1 —— ) — 4+ H = ...
+<b RT) Vm+b V,%JF

4. Wenn diese Gleichung nun mit der Virialgleichung (siehe Gleichung )
verglichen wird (Die Form in Abhéngigkeit des molaren Volumens), so kann
durch Koeffizientenvergleich folgender Zusammenhang zwischen den Virialko-
effizienten und den Van-der-Waals-Konstanten gefunden werden:

a

Bel) =b=7F (1.21)

Oy (T) = b
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1 Grundlagen

Dabei ist jedoch wichtig, dass diese Gleichheit rein formal ist! Durch Be-
rechnung der Virialkoeffizienten durch die Van-der-Waals-Konstanten ist die
so erhaltene Virialgleichung natiirlich nur so genau, wie die Van-der-Waals-
Gleichung und ungenauer, als die Virialgleichung, bei der die Koeffizienten se-
parat bestimmt wurden. Das wird allein schon durch die Tatsache klar, dass die
Virialkoeffizienten eigentlich temperaturabhéngig sind, was durch die Berech-
nung der als temperaturunabhangig angenommenen Van-der-Waals-Konstanten
natiirlich nicht der Fall ist.

1.4.3 Die Boyle-Temperatur

Die Boyle-Temperatur (siehe Abb. Tp kann natiirlich nicht nur experimentell
bestimmt werden, sondern auch den Zustandsgleichungen berechnet werden. Da-
zu wird ausgenutzt, dass die entsprechende Isotherme des Realgasfaktors Z (siche

Gleichung (1.17))) am Anfang die Steigung Null hat. Das bedeutet es muss gelten:

02 () I
0o )y

B

Zur Bestimmung von T soll im Folgenden die Virial-Entwicklung (siche Gleichung
1.18)) verwendet werden, sodass sich der Realgasfaktor Z (ﬁ) durch folgenden
usdruck berechnen lésst.

1 1 1

Als Naherung kann dabei angenommen werden, dass alle Terme zweiter und hoherer
Ordnung wegen des Faktors % gegen Null streben und somit vernachléssigt werden

konnen.
o7 (L \
A
aﬁ T

B

By(Tg) =0

Aus obiger Beziehung folgt also, dass der Virialkoeffizient By (T5) bei der Boyle-
Temperatur gleich Null sein muss. Anhand des Zusammenhangs der Virialkoeffizi-
enten mit den Van-der-Waals-Konstanten (siehe (1.21])) kann die Boyle-Temperatur
auch iiber die Van-der-Waals-Konstanten berechnet werden.

Bv(TB):O
a

b— =0
RTg
1 bR
TB N a
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1.4 Reale Gase

Somit kann also die Boyle-Temperatur direkt aus den Van-der-Waals-Konstanten

berechnet werden. u

Tp = — 1.22
b= e (1.22)

Am Beispiel von Argon kann gezeigt werden, dass die Boyle-Temperatur iiber Glei-
chung in guter Naherung bestimmt werden kann. So ergibt eine Berechnung
aus den Van-der-Waals-Konstanten einen Wert von T = 502K . Experimentell wur-
de die Boyle-Temperatur fiir Argon auf T = 411K. Die Berechnung weicht zwar
um knapp 100 K von dem tatsidchlichen Ergebnis ab, aber zur groben Abschitzung
reicht das allemal.

1.4.4 Isothermen und Maxwell-Konstruktion - Verfliissigung

Isothermen im pV-Diagramm eines realen Gases konnen mit Hilfe der Van-der-
Waals-Gleichung (siche Gleichung (1.19))) folgendermafien berechnet werden (7' =

const.):

_ RT a

Vb V2

Wenn nun verschiedene Isothermen berechnet werden, so fallt auf, dass diejenigen
tieferer Temperaturen einen Bereich besitzen, bei dem sie ein steigendes molares
Volumen bei gleichzeitig steigendem Druck vorhersagt, was aber physikalisch keinen
Sinn macht (Das molare Volumen sinkt stets mit steigendem Druck). Um dieses
Problem aus der Welt zu schaffen, wird die von Maxwell vorgeschlagene Konstruk-
tion (Maxwell-Konstruktion) verwendet, bei dieser Bereich durch eine Gerade
ersetzt wird, sodass die Fliache unter der Geraden und der Isothermen (A;) gleich
grofl der Flache iiber der Geraden und der Isothermen (Aj) ist. Das hat damit zu
tun, dass die Flache in einem pV-Diagramm einer Arbeit entspricht und laut dem
Energieerhaltungssatz keine Energie verloren werden kann. Mit Hilfe dieser Maxwell-
Konstruktion kann die Van-der-Waals-Gleichung auch die Verfliissigung eines Gases
vorhersagen, denn rechts der Maxwell-Konstruktion befindet sich das Gas im gas-
formigen Zustand und links davon im Flissigen. Dabei beschreibt V; das molare
Volumen in der Fliissigkeit und V5 das in der Gasphase. Die "Maxwell-Geradefelbst
beschreibt dabei den Vorgang der Verfliissigung, da sie bei nahezu konstantem Druck
eine grofe, sprunghafte Anderung des molaren Volumens prognostiziert, was genau
dem Verfliissigen, bzw. Verdampfen entspricht. Des Weiteren herrscht bei Bewegung
auf dieser "Maxwell-Geradenéin Gleichgewicht zwischen Gas und Fliissigkeit, sodass
sich beim Verbinden aller Geraden-Endpunkte ein Zwei-Phasen-Gebiet (griin in
Abb. entsteht. Das bedeutet, dass innerhalb diesen Gebiets ein Gleichgewicht
der beiden Aggregatzustande herrscht.

p(Vin)

Der néchste wichtige Punkt ist, dass es eine Isotherme gibt, bei der die Maxwell-
Konstruktion in nur einem einzigen Punkt C resultiert. Dieser Punkt wird kritischer
Punkt genannt und er setzt sich aus dem kritischen (Mol)volumen V., dem kritischen
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1 Grundlagen

A

Y

Pc

0

Abbildung 1.6: Grafische Auftragung der verschiedenen Isothermen eines realen Ga-
ses (Th < T. < T)

Druck p. und der kritischen Temperatur 7, zusammen. An diesem kritischen Punkt
ist nicht zwischen Fliissigkeit und Gas zu unterscheiden. Temperaturen, die hoher
als T, sind, werden als , die die darunter liegen als

bezeichnet.

Bei iiberkritischen Temperaturen ergibt sich kein Punkt mehr mit waagerechter
Tangente, was zeigt, dass oberhalb der kritischen Temperatur keine Verfliissigung
moglich ist. Solche Substanzen werden dann genannt.

1.4.5 Kritischer Punkt

Ein im Allgemeinen ist ein Punkt, an dem die Unterscheidung
zweier zuvor unterscheidbarer Phasen nicht langer moglich ist. Im Falle von Abb.
handelt es sich bei diesen beiden Phasen um die fliissige und gasférmige Phase.

Die zu diesem kritischen Punkt gehérenden Koordinaten (p., T., V.) kénnen aus der
Zustandsgleichung realer Gase berechnet werden, indem 3 Informationen (also 3
Gleichungen) fir den kritischen Punkt berticksichtigt werden. Die erste Information
ist die Zustandsgleichung selbst, die fiir diesen Punkt aufgestellt werden kann.

Die nachsten beiden Informationen ergeben sich aus der Tatsache, dass am kriti-
schen Punkt eine waagerechte Wendetangente vorliegt und somit die ersten beiden
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1.4 Reale Gase

Ableitungen der Zustandsgleichung Null sein miissen.
Op.
OVin ) 1.

(o)
v ).

Somit ergibt sich ein Gleichungssystem aus 3 Gleichungen und 3 Unbekannten, so-
dass alle Unbekannten eindeutig bestimmt werden kénnen. Durch Losen dieses Glei-
chungssystems ergibt sich

0

0

. a
Pe= o7

_ 8a (1.23)
L= o0r
V., =3b

Bei Vergleich mit der Berechnung der Boyle-Temperatur aus den Van-der-Waals-
Konstanten (siehe Gleichung ((1.22))) fillt auf, dass sich die kritische Temperatur
auch tber die Boyle-Temperatur berechnen lasst:

Das bedeutet, dass die kritische Temperatur immer ungefahr ein Drittel der Boyle-
Temperatur ist. Das bedeutet aber auch, dass sich nur tiberkritische Fluide annéa-
hernd wie ideale Gase verhalten konnen.

1.4.6 Theorem der uibereinstimmenden Zustande

Dieses Theorem beruht auf der Annahme, dass sich alle Fluide an ihrem jeweiligen
kritischen Punkt im selben thermodynamischen Zustand befinden.

Um einen solchen Zustand zu beschreiben werden sogenannte

eingefiihrt:
_bp
Dr=—
Pe
T
T, = — )
T (1.24)
v
Vi=+
Ve
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1 Grundlagen

Die reduzierten Zustandsvariablen entstehen also einfach durch eine Division der
aktuellen Grofle mit der entsprechenden kritischen Grofie. Somit erfiillen diese neuen
Zustandsvariablen folgende Eigenschaften:

1. Sie sind dimensionslos, dh. sie besitzen keine Einheit, was bei Rechnung mit
z.B. Logarithmen sehr niitzlich ist.

2. Am kritischen Punkt haben alle reduzierten Zustandsvariablen den Wert 1,
dh. eine Beschreibung mit diesen Variablen verlauft stets durch den kritischen
Punkt bei (1,1,1)

Um eine Zustandsgleichung mit diesen reduzierten Variablen zu erhalten, konnen
diese nach den tatsachlichen Grofien umgeformt werden und mit Hilfe von Gleichung
(1.23) konnen direkt Ausdriicke fir die kritischen Grofien eingesetzt werden:

B B a
P=PrPe=Pr 5oy
8a

T=1T -T.=1T, - ——

27bR

V=V,-V,=V,-3b

Diese Beziehungen kénnen nun in die Van-der-Waals-Gleichung (siche ((1.19)) ein-
gesetzt werden.

(p—i-‘%) (Vo — b) = RT

<T~ - - 2)(%-3b—b):R-T8a

22 (V- 30) "2THR
a a 8a
r— BBV, = 1)+ —— BBV, — 1) =T, —
T )F Jagi ) =Tom

a 3a a
76‘(3‘4_1) (pr_'_‘/?) —27{'8Tr

Durch leichtes Umschreiben kann daraus nun die sogenannte
erzeugt werden:

( + j) (vo-1)='r, (1.25)

T

Auftillig bei dieser Gleichung ist, dass in ihr keinerlei stoffspezifische Groflen vor-
kommen, sodass diese Gleichung fiir ein beliebiges reales Gas gilt. Somit handelt es
sich also um eine universelle Zustandsgleichung realer Fluide.

Da diese Gleichung aber auf der Van-der-Waals-Gleichung beruht, gelten fiir sie die
selben Einschrankungen:

1. Nur eine Néherung
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1.4 Reale Gase

2. Nur vergleichbar fiir &hnlich aufgebaute Fluide (z.B. alle Teilchen haben eine
dhnliche Form und Gréfie)
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2 Thermodynamik

Bei der handelt es sich um eine in sich geschlossene Theorie zur
Beschreibung von makroskopischen Eigenschaften der Materie. Dabei beschrankt
sich die herkommliche Thermodynamik rein auf sogenannte Gleichgewicht -Zustande
und macht Aussagen tiber die Moglichkeit (Freiwilligkeit) von Prozessen und deren
energetische Anderungen.

Die komplette Thermodynamik beruht auf unbewiesenen Axiomen (Erfahrungstat-
sachen), die in der Thermodynamik genannt werden. Dem ist allerdings
auch zuzuschreiben, dass die Thermodynamik komplett unabhangig von mikrosko-
pischen Modellen ist, dh. sie gilt immer noch selbst wenn beispielsweise die Atom-
theorie widerlegt werden wiirde. Insgesamt gibt es 4 Hauptsatze, die als Grundlage
der ganzen Theorie dienen:

o 0. Hauptsatz: Definiert die absolute Temperatur T’
o 1. Hauptsatz: Energieerhaltung - Definiert die innere Energie U
o 2. Hauptsatz: Richtung freiwilliger Prozesse - Definiert die Entropie S

o 3. Hauptsatz : Nernst’scher Warmesatz - Definiert den absoluten Entropie-
Nullpunkt

2.1 Begriffe und Definitionen

. : »Eine Zustandsgrofle ist eine makroskopische physikalische
Grofle, die ggf. zusammen mit anderen Zustandsgrofien den Zustand eines phy-
sikalischen Systems beschreibt, aber im Rahmen der Betrachtung variabel ist.
Fiir ein System, das sich im thermodynamischen Gleichgewicht befindet, blei-
ben alle Zustandsgrofien konstant. Sie beschreiben den aktuellen Zustand eines
Systems unabhéngig davon, auf welchem Weg es zu diesem Zustand gekommen
ist. «[2]

- : Eine extensive Zustandsgrofle andert vervielfacht sich bei Ver-
vielfachung des Systems (z.B. Volumen, Innere Energie, Masse, ...)
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— : Eine intensive Zustandsgrofle ist unabhéngig von der System-
grofe (z.B. Temperatur, Druck, ...

— Allgemein gilt folgender Zusammenhang

extensiv . )
—— = ntensw

extensiv
Auf diesem Wege érzeugteintensive Groflen werden auch als
bezeichnet.

: Eine Zustandsfunktion ist typischerweise eine Funktion
einer Zustandsvariablen (Zustandsgrofie). Charakteristisch fiir eine Zustands-
funktion ist, dass sie unabhéngig von dem Weg einer Anderung ist. Das bedeu-
tet, dass der Satz von Schwarz gelten muss (z ist hier die Zustandsfunktion):

Pz Pz
Or10xs  Oxe0Ty

Des Weiteren gilt fiir eine Zustandsfunktion die eulersche Kettenformel:

0z orl 0o
=-1 2.2
()., (52).(52), 22

: Ein Gleichgewichtszustand beschreibt einen zeitlich
invarianten Zustand eines Systems, der nicht durch duflere Fliisse (z.B. Zu-
fiihrung von Energie, Masse, 0.A.) aufrecht erhalten wird. Anders formuliert
bleiben bei einem Gleichgewichtszustand alle Zustandsgréfien des Systems kon-
stant.

(2.1)

: Ein Prozess beschreibt den Ubergang eines System von einem Gleich-
gewichtszustand in einen Anderen. Da es fiir diese Anderung in den allermeisten
Fallen mehrere Wege gibt, werden verschiedene Prozesstypen unterschieden:

— : Der Prozess findet bei konstanter Temperatur statt (67" = 0)
— : Der Prozess findet bei konstantem Druck statt (0p = 0)

— : Der Prozess findet bei konstantem Volumen statt (6V = 0)

- : Bei dem Prozess wird keine Warme mit der Umgebung aus-
getauscht (0Q = 0)

— : Bei dem Prozess dndert sich die Enthalpie des Systems
nicht (dH = 0)



2.2 Erster Hauptsatz der Thermodynamik

- : Das System befindet sich wahrend des Prozesses zu jedem
Zeitpunkt im Gleichgewicht =- Der Prozess ist zu jedem Zeitpunkt (ohne
Anderung der Umgebung) umkehrbar

- : Das System befindet sich wiahrend dem Prozess nicht immer
im Gleichgewicht

2.2 Erster Hauptsatz der Thermodynamik

Der erste Hauptsatz der Thermodynamik ist lediglich eine spezielle Formulierung des
Energieerhaltungssatzes aus der klassischen Mechanik, der die Q explizit
als Beitrag zur U (Gesamtenergie eines Systems(aufgeteilt in viele
verschiedene Energieformen)) eines Systems mit einbezieht.

Dabei beantwortet er die Frage nach der moglichen Anderung der inneren Energie
eines geschlossenen Systems. Dabei gibt es 2 Moglichkeiten:

1. Austausch von Arbeit W mit der Umgebung
2. Austausch von Warme @) mit der Umgebung

Mathematisch ergibt das dann folgenden Ausdruck:
AU =Q+W

Obwohl @ und W selbstverstindlich davon abhéngig sind, auf welchem Weg die
innere Energie des Systems geéndert wird, ist U das nicht, sodass die Innere Energie
eine Zustandsgrofe ist.

Wichtig zu beachten ist, dass sich alle Grolen in dieser Gleichung relativ zum System
orientieren, dh. @), bzw. W hat ein negatives Vorzeichen, wenn Warme, bzw.
Arbeit vom System an die Umgebung tiibertragen wird und somit die innere Energie
des Systems geringer wird.

Am gebrauchlichsten ist es jedoch nur infinitesimal kleine Anderungen der inneren

Energie zu betrachten.
dU =46Q + oW (2.3)

Volumenarbeit

Die sogenannte it diejenige Form von Arbeit die geleistet werden
muss, um ein Volumen gegen einen Druck zu verandern.
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2 Thermodynamik

Ein sogenanntes ist ein System, in dem die einzige Form von
geleisteter Arbeit die Volumenarbeit ist. Diese Vereinfachung erleichtert viele Rech-
nungen, sodass im Folgenden alle Systeme als einfache Systeme angenommen wer-
den.

Um die Volumenarbeit zu verstehen kann sich ein Zylinder vorgestellt werden, der
durch einen verschiebbaren Kolben im Inneren in zwei Halften eingeteilt ist. Im
unteren Bereich soll sich nun ein Gas befinden, welches sein Volumen vergréfiern
soll. Dazu muss es den Kolben nach oben verschieben. Allerdings wirkt auf den
Kolben ein duflerer Druck p., der dieser Ausdehnung entgegen wirkt.

Abbildung 2.1: Skizze zur Veranschaulichung der Volumenarbeit

Da der Druck definiert ist durch

|

p=

resultiert aus dem herrschenden Druck eine Kraft, die der Ausdehnung des Gases
entgegen wirkt. Da der Druck stets senkrecht auf die Oberfliche des Kolbens wirkt,
geniigt es in diesem Fall mit dem Betrag des Drucks und der daraus resultierenden
Kraft F,, zu rechnen.

Fep = Pezx - A

Soll das Gas nun so weit expandieren, dass der Kolben um eine Lange dl nach oben
verschoben werden muss, so wird der Weg dl gegen eine Kraft zuriick gelegt und
somit Arbeit (Volumenarbeit) verrichtet.

oWy = F,, -dl
:pezAdl

In dieser Gleichung taucht eine Langendnderung dl auf, die mit einer konstanten
Flache A multipliziert wird, was gleichbedeutend mit einer Volumenénderung dV'
ist. Somit ergibt sich also die Volumenarbeit als

5WV = pdV

Da sich bei thermodynamischen Rechnungen meist auf den Standpunkt des Systems
bezogen wird, muss diese Arbeit bei einer Volumenvergroflerung negativ gerechnet
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2.2 Erster Hauptsatz der Thermodynamik

werden, da es sich dann ja um Arbeit handelt, die das System an der Umgebung
verrichtet und somit die innere Energie des Systems dadurch kleiner wird.

Wenn der herrschende Druck nicht mehr konstant ist, sondern sich wahrend der
Volumenanderung verandert, so muss iiber den Druck integriert werden. Werden alle
gerade genannten Bedingungen mit in die Formel integriert, so resultiert folgende
Gleichung fiir die Volumenarbeit:

W= / p(V)dV (2.4)

Bei genauerer Betrachtung dieser Gleichung fallt auch auf, dass das verwendete In-
tegral einer Fliache unter einer Isothermen in einem pV-Diagramm entspricht. Dem-
nach kann also aus einem solchen Diagramm die geleistete Volumenarbeit abgelesen,
bzw. berechnet werden indem die Flache unter der Isothermen zwischen zwei Punk-
ten betrachtet wird.

Bei der Volumenarbeit kann zwischen zwei Grenzfillen unterschieden werden, die
hier anhand eines idealen (Gases betrachtet werden sollen.

A) Isotherm-reversible Expansion Bei diesem Fall muss das System stets im
Gleichgewicht mit seiner Umgebung sein (sonst wére es ein irreversibler Pro-
zess). Demnach muss gelten

Pex = Pgas
und da es sich in dem betrachteten Beispiel um ein ideales Gas handeln soll,

kann auch geschrieben werden

nRT

Pex = Pgas = %

Somit kann die Volumenarbeit nach Gleichung ([2.4)) also folgendermaflen be-
rechnet werden:

Va
Wy = — / p(V)dv
Vi

Va nRT
I
vw o V
rr 7 Lav
- w VvV

= —nRT - (In(V3) — In(V4))

Somit kann die Volumenarbeit fiir diesen Spezialfall also folgendermafien be-
rechnet werden:

(Wy)g = —nRT - In (E) (2.5)
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2 Thermodynamik

B) Isotherme irreversible Expansion Hierbei unterscheidet sich der Druck des
Systems von dem der Umgebung, sodass das System nicht im Gleichgewicht mit
der Umgebung ist, was diesen Prozess zu einem irreversiblen Prozess macht.

Da die Umgebung im Normalfall deutlich grofier als das System ist, kann der
auBere Druck in guter Naherung als konstant angesehen werden.

Pex /= const.

Somit kann der Druck vor das entsprechende Integral (siehe Gleichung ([2.4)))
gezogen werden.

Vo
W, = —Pes - dV
( V)T p Vi (26)

- _pe$'(‘/2_‘/1)

Bei dieser Rechnung wird als Vereinfachung angenommen, dass sich der duflere
Druck auf einen Schlag einstellt und dann wéhrend der Expansion konstant
bleibt. Das kénnte beispielsweise durch einen arretierten Kolben in Abb.
realisiert werden, der einen zusatzlichen Druck auf das Gas ausiibt, sodass die-
ses nicht expandiert. Wird diese Arretierung gelost, so fallt dieser zusétzliche
Druck weg und das Gas kann gegen den konstanten dufleren Druck expandie-
ren.

In einem pV-Diagramm aufgetragen sehen diese beiden Grenzfélle so aus:

Pex

irreversibel

Vi V, V
Abbildung 2.2: Vergleich der reversiblen und irreversiblen Expansion in einem pV-
Diagramm

Wie in Abb. gut zu erkennen, ist die Flache unter der Isothermen bei der re-
versiblen Expansion deutlich gréfler, als die unter derjenigen einer irreversiblen Ex-
pansion. Da diese Flache genau dem negativen Wert der geleisteten Volumenarbeit
(vgl. ) entspricht kann diese Erkenntnis verallgemeinert werden.

|WV rev| > ‘WV irrevl (27)

) )
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2.2 Erster Hauptsatz der Thermodynamik

2.2.1 Innere Energie und Enthalpie

Fiir isochore Prozesse ergibt sich nach dem ersten Hauptsatz der Thermodynamik
(siehe (2.3)) fiir ein einfaches System

AU = 6Q — pdV

Da aber das Volumen bei einem isochoren Prozess konstant bleibt, vereinfacht sich
diese Gleichung zu

AU = (6Q),, (2.8)

Das bedeutet also dass bei isochoren Prozessen die ausgetauschte Warme direkt der
Anderung der inneren Energie des Systems (also dem kompletten Energieumsatz des
Prozesses) entspricht.

Wird ganz allgemein die Zustandsfunktion der inneren Energie U(7,V') betrachtet,
so ergibt sich das totale Differential als

ou ou
dU = <8T>V-dT+ <W>T-d\/

Diese partiellen Ableitungen besitzen jeweils eine eigene physikalische Bedeutung.

. (g—g)v beschreibt die Anderung der inneren Energie des Systems in Abhéngig-
keit von der Temperaturdnderung in einem isochoren Prozess. Da die innere
Energie eines Systems bei einem isochoren Prozess nur durch die Zufuhr von
Wirme gedndert werden kann (siche ([2.8)) ist diese mathematische Schreibwei-
se gleichbedeutend mit » Wie viel Energie muss dem System zugefiihrt werden,
damit es eine bestimmte Temperaturdnderung erfihrt«. Darum wir diese par-

tielle Ableitung auch als Cy bezeichnet.
ou
== 2.
ov=(5). (29

o Fir die partielle Ableitung (g—g)T kann mittels des zweiten Hauptsatzes der

Thermodynamik gezeigt werden, dass gilt (Herleitung auf Seite

OUN _p (Or) _
ov).~ " \er), 7F

Wegen dieser Druckabhéngigkeit wird diese partielle Ableitung auch

7 bezeichnet.
oU op
= (=) =7.-1=Z2X) — 2.1
= (av), =7 (37), -7 210
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2 Thermodynamik

Somit kann das totale Differential der inneren Energie auch durch
dU =Cy -dT + 7 -dV (2.11)

ersetzt werden.

Da fiir ideale Gase gilt

oU
”‘(av)ﬂ

ist der innere Druck eines idealen Gases gleich Null und damit vereinfacht sich

Gleichung (2.11)) zu
dU = Cy - dT (2.12)

Das bedeutet, dass die Anderung der inneren Energie eines idealen Gases nur von
seiner isochoren Warmekapazitat und der Temperaturanderung abhangt.

Um die Beschreibung isobarer Prozesse einfacher Systeme zu vereinfachen wird eine
neue Zustandsfunktion H.

H:=U+pV (2.13)
Fiir infinitesimale Anderungen der Enthalpie ergibt sich dementsprechend

dH =dU +d(p-V)
=dU + Vdp + pdV

Wenn fiir die Anderung der inneren Energie nun der erste Hauptsatz der Thermo-

dynamik (siehe Gleichung (22.3])) eingesetzt wird, so ergibt sich
dH = 6Q — pdV + Vdp + pd¥V"

Somit kann die Anderung der Enthalpie iiber
dH =0Q + Vdp (2.14)

berechnet werden.

Wenn also ein isobarer Prozess betrachtet wird, so entspricht die iibertragene Warme
genau der Anderung der Enthalpie des Systems, was sehr praktisch ist, da die Warme
eine recht einfach zu bestimmende Grofie ist.

Auch fiir die Enthalpie kann das totale Differential gebildet werden:

oH oH
= (ar), o (5),

Analog zum totalen Differential der inneren Energie haben auch hier die partiellen
Ableitungen jeweils eine physikalische Bedeutung.
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2.2 Erster Hauptsatz der Thermodynamik

(g—?) ist wieder eine Warmekapazitat (vgl. Gleichung ), nur in diesem
Fall wird der Druck des Sytsems konstant gehalten, sodass sich daraus die

isobare Warmekapazitit C, ergibt.

OH
C, = <8T>V (2.15)

e Auch fiir die partielle Ableitung (%—g)T gibt es wieder eine Umschreibung mit

Hilfe des zweiten Hauptsatzes der Thermodynamik (siehe Seite [60). Sie wird
dann isothermer Drosseleffekt £ genannt.

__ (?;)T_V_T. (‘;‘j{)p (2.16)

Somit kann also das totale Differential der Enthalpie auch folgendermaflen geschrie-
ben werden:

dH = C,-dT +¢ - dp (2.17)

Fiir ideale Gase ist auch der isotherme Drosseleffekt gleich Null, sodass sich Glei-

chung ([2.17)) vereinfacht:
dH =C,-dT (2.18)

Bei einem isothermen Prozess idealer Gase gilt nach Gleichung (2.12) und
(2.18)
dU =AU =dH =AH =0

Das bedeutet, dass die Anderung der inneren Energie (der Enthalpie) eines
idealen Gases nur durch eine Temperaturanderung erzielt werden kann.

2.2.2 Warmekapazitaten

Eine Wiarmekapazitit beschreibt die Energiemenge, die einem System unter be-
stimmten Bedingungen zugefiithrt werden muss, damit eine bestimmte Temperatur-
anderung des Systems erzielt werden kann. Es handelt sich dabei um eine extensive
Grofe.

Sehr gebréuchlich sind auch die pseudointensiven Varianten der Warmekapazitaten,
die da wéren (beide Varianten gibt es natiirlich sowohl als isochore, als auch als
isobare Grofe)
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2 Thermodynamik

« molare Warmekapazitit €, oder auch "Molwarme”

C
Cp=—
m
» spezifische Warmekapazitat
C
c=—
m

Diese Warmekapazititen sind im Allgemeinen temperaturabhingig, aber fiir klei-
ne Temperaturanderungen werden sie meist als konstant angenéahert.

Zusammenhang von C), und Cy

Da ja der einzige Unterschied zwischen C, und CYy ist, dass einmal das Volumen und
einmal der Druck konstant gehalten werden, ist es naheliegenden, dass diese Groflen
ineinander umgerechnet werden kénnen, was im Folgenden gezeigt wird.

Allgemein gilt C}, > Cy, da bei konstantem Druck etwas der zugefithrten Energie
in Volumenarbeit statt Warme umgewandelt wird, sodass bei konstantem Druck
mehr Energie zugefithrt werden muss, um die selbe Temperaturerh6hung wie bei
konstantem Volumen zu erzielen.

Ausgang fiir die Umrechnung ist die Definition der Enthalpie (siehe Gleichung (2.13))),
welche direkt nach der Temperatur (konstanter Druck) abgeleitet wird.

oH\ _ (o0 (v
or) ~\or) "' \or
p p p
Durch Einsetzen von C), (siehe Gleichung (22.15)) ergibt sich

oU oV
- a=() +r(5),

Die zweite Gleichung ergibt sich aus dem totalen Differential der inneren Energie

(siche Gleichung ([2.11)))

ou ou
dU = () -dT—i—() -dV
ar )., ov ).,
Durch Einsetzen von Cy (siehe Gleichung ([2.9))) und ableiten nach der Temperatur
bei konstantem Druck ergibt sich

() o (59, (3)
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2.2 Erster Hauptsatz der Thermodynamik

Somit kann also Gleichung IT in Gleichung I eingesetzt werden, wodurch sich folgen-

der Ausdruck ergibt:
ou ov ov
cv=cvr(g7), (o), (o)
p p
ou A% ov
-cv=(5p), (o) oo ()

vy (Y
—\or ov). P
P
Durch Einsetzen des inneren Drucks 7 (siehe Gleichung ([2.10])) ergibt sich
oV op
o= () (r (3, 1)
p 1%
_ ((’)‘V) <3P>
aT » or ).,
Bei Betrachtung dieser Gleichung féllt auf, dass sie den sowohl Spannungskoeffizient,

als auch den Ausdehnungskoeffizient (siehe Gleichung (|1.3))) enthéalt. Allerdings fehlt
der jeweilige reziproke Vorfaktor, sodass sich durch einsetzen Folgendes ergibt:

Cp—CV:T-B.p.Oé.V

Uber den Zusammenhang der thermomechanischen Koeffizienten (sieche Gleichung
(1.4)) kann der Spannungskoeffizient in dieser Gleichung ersetzt werden, sodass sich

letztendlich ergibt

CY2

Cp=Cy=— VT (2.19)

Entsprechend ergibt sich fiir die molaren Wérmekapazitéten

2

Cpn — Cyrm = % VT (2.20)

Fiir ideale Gase vereinfacht sich letztere Gleichung zu

Com — Cvm = R (2.21)

Abschatzen von Cy,, aus der statistischen Thermodynamik

Wenn angenommen wird, dass die innere Energie eines Systems nur aus kinetischer
Energie besteht, so kann unter zusétzlicher Annahme idealen Gasverhaltens folgende
Néherung getroffen werden (vgl. Gleichung (1.15])):

Up ~ (Epinm) = 2RT
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Somit gilt
oU,, 3
Crm = (w) =5
Daraus kann nun geschlussfolgert werden, dass jeder der drei Translationsfreiheits-

grade der Gasteilchen einen Beitrag von %R zu der molaren, isochoren Warmekapa-
zitat liefert.

Ein Verallgemeinerung dieses Prinzips liefert die sogenannte
, welche besagt, dass jeder quadratische Freiheitsgrad einen Beitrag von
%R zu Cy,, liefert.

o Translationsbewegung Bei einer Translationsbewegung ist die kinetische
Energie gegeben als
1 1 1
Eirans = imvz + imvz + imvg
Somit ergeben sich also fiir eine Translationsbewegung im dreidimensionalen
Raum drei quadratische Freiheitsgrade , sodass sie also einen Beitrag von %R
zu Cy,, liefert.

» Rotationsbewegung Bei einer Rotationsbewegung ist die kinetische Energie
geben als

1 1 1
Erot = §JIJ;CA)£ + inywz + ijzzwz

Somit ergeben sich also auch hier drei quadratische Freiheitsgrade und damit
ein Beitrag von %R zu Cyp,.

Allerdings muss bei Rotationsbewegungen beachtet werden, dass bei linearen
Molekiilen eines der drei Haupttragheitsmomenten Null wird, da sich das
Molekiil nur in zwei Raumrichtungen ausdehnt. Somit fallt also einer der drei
quadratischen Freiheitsgrade weg und der Beitrag zu Cy,,, ist nur noch %R.

e Schwingungen Bei der Schwingungsenergie F,;, ist zu beachten, dass eine
Schwingung sowohl kinetische, als auch potentielle Energie (in Form von Span-
nung) enthélt, sodass jeder Schwingungsfreiheitsgrad gleich zwei quadratische
Freiheitsgrade beinhaltet.

Evib - Ek;m + Epot
1, 1
— = ~ Da?
2/w +2 T

Dabei ist p die reduzierte Masse, D die “Federkonstante” und x die aktuelle
Auslenkung.

Um die maximale Anzahl an Schwingungsfreiheitsgraden zu erhalten, muss sich
das Molekiil erst einmal als einzelne Atome vorgestellt werden. Diese kénnen
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2.2 Erster Hauptsatz der Thermodynamik

sich unabhéngig voneinander in alle drei Raumrichtungen bewegen, sodass sich
bei N Atomen ein Gesamtfreiheitsgrad von 3V ergibt. Werden diese Atome nun
zu einem Molekil verkniipft, so ergeben dich die Schwingungsfreiheitsgrade
einfach aus der Differenz der Gesamtfreiheitsgrade und der durch Rotation
und Translation belegten Freiheitsgrade :

lineares Molekil FGu =3N—-3—-2=3N -5
nichtlineares Molekil FG,p =3N —3—-3=3N —6

Das bedeutet der Beitrag zu Cy,, durch die Schwingungen betragt fiir ein
nichtlineares Molekiil genau (3N — 6)R.

Wichtig bei den Schwingungen ist, dass sie erst ab einer bestimmten Tem-
peratur angeregt werden, sodass sie bei Berechnungen teilweise weg gelassen
werden miissen, wenn die Temperaturen entsprechend niedrig sind.

Die iiber diese Methode abgeschatzten Werte fiir die Warmekapazitat Cly,, sind in
der Regel ziemlich deckungsgleich mit den experimentell bestimmten Werten.

2.2.3 Adiabatische Prozesse

Bei adiabatischen Prozessen findet kein Warmeaustausch mit der Umgebung statt
(0Q = 0), was in der Realitdt anndhernd durch eine Warmeisolierung (“adiabatische
Winde”) oder durch eine so schnelle Durchfithrung des Prozesses, dass fiir den relativ
langsamen Warmeaustausch keine Zeit bleibt, erreicht werden kann.

Auch bei den adiabatischen Prozessen gibt es analog zu den isothermen Prozessen
zwei Grenzfalle die im Folgenden am Beispiel eines idealen Gases genauer betrachtet
werden sollen.

A) reversible, adiabatische Expansion Wird der erste Hauptsatz der Thermo-
dynamik (siehe (2.3))) mit der Bedingung eines adiabatischen Prozesses eines
idealen Gases verwertet, so ergibt sich fiir die Anderung der inneren Energie

dU = 6W = —p,,.dV

AuBerdem gilt bei einem idealen Gas nach Gleichung (2.12)) fiir die Anderung
der inneren Energie auch

dU = Cy -dT

Somit ergibt sich folgende Gleichung
Cy - dT = —pe,dV
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Da bei einem reversiblen Prozess pe; = pges gilt und der Druck eines idea-
len Gases durch die Zustandsgleichung idealer Gase (siehe Gleichung (1.9))
ausgedriickt werden kann, ergibt sich

nRT

Da das System wéihrend des Prozesses Arbeit leistet, aber keine Wérme mit
der Umgebung austauschen kann (adiabatischer Prozess), muss es Arbeit an
der Umgebung leisten. Somit verringert sich die innere Energie des Systems
und da die innere Energie eines idealen Gases lediglich von seiner Temperatur
abhéngt, muss die Temperatur des Systems sinken.

Das bedeutet, dass die Temperatur wihrend eines adiabatischen Prozesses
nicht konstant ist, sondern eine Funktion des Volumens T'(V') ist.

Durch Integration der obigen Gleichung ergibt sich dann (unter Annahme einer
temperaturunabhangigen Warmekapazitéit Cy)

= ——dV
(V) v
2 Cy Va2 nR
-dT = ——dV
n T(V) " Vv
o [t ar R Lav
Voln T(V) - w Vv
T, 1 nR V2 1
ar=-" 7 Zav
Ty (V) CV 1% V
()= ()
T.) Oy Vi
_nlty, (1)
Cy Vs

Durch Vergleich mit Gleichung (2.21)) (um die Gleichung auf ein “normale”
Wiérmekapazitdten bezogen werden, indem die Gleichung mit der Stoffmenge
n multiplizieren) ergibt sich

nR G, —Cy
Gy Oy
Cp
=22 1
Cy

Durch Einsetzen in die bisherige Gleichung ergibt sich dann

T C i
(5)- (&) ()
n(Tl) (CV 1
Cp
Tz_(%)cﬂ
T, \Vy
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Zur einfacheren Schreibweise dieser Gleichung wird er sogenannte

~ eingefiihrt:
Cp

=5 (2.22)

g

Da allgemein C),, > Cy gilt, muss auch stets v > 1 gelten.

Durch Anwenden des Poisson-Koeffizienten ergibt sich dann also
=)
Ty \V,

Durch Umschreiben ergibt sich

T-Vy =1yt (2.23)

Wenn die Temperatur 7' nun tber die Zustandsgleichung idealer Gase (siehe
(1.9)) ausgedriickt wird, so kann Gleichung (2.23) auch folgendermafien ge-

schrieben werden:

p2Va 1_ Vi
niR niR

p2%. VQW—/{ — pl%’ Vﬁ—/f

VT BVt

Die so entstandene Gleichung wird auch und
beschreibt den Zusammenhang zwischen Druck und Volumen eines idealen Ga-
ses wahrend eines adiabatischen Prozesses.

pVy = piVy (2.24)

Oder anders formuliert gilt fiir ideale Gase bei adiabatischen Prozessen

pV7 = const.

Durch einen Vergleich einer Isothermen eines reversiblen Prozesses mit einer
Adiabaten in einem pV-Diagramm zeigt sich, dass die Adiabate schneller ab-
fallt, da der Druck bei einem adiabatischen Prozess proportional zu % ist und
bei einem isothermen Prozess proportional zu %
Dieses unterschiedliche Verhalten des Druckes bei einer Expansion kann iiber
die Temperaturanderung wéahrend eines adiabatischen Prozesses erklart wer-
den. Da die Temperatur wahrend einer adiabatischen Expansion sinkt und der
Druck eines Gases sowohl vom Druck, als auch von der Temperatur abhangig
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Adiabate

.
>

V, V, V

Abbildung 2.3: Vergleich einer Isothermen und einer Adiabaten im pv-Diagramm

42

ist, erfahrt der Druck durch die zusétzliche Temperaturanderung eine zusétz-
liche Anderung, die bei einer isothermen Expansion nicht auftritt.

Zu guter Letzt lasst sich analog zum isothermen Kompressibilitdtskoeffizient
(siehe ([1.3))) ein kg definieren:

1 [oV

Fiir ein ideales Gas ergibt sich fiir diesen Koeffizienten

RT
Rg = —
Y

irreversible, adiabatische Expansion Bei dem irreversiblen Prozess wird
wieder davon ausgegangen, dass der externe Druck p., wahrend des Prozesses
konstant bleibt.

Das Beispiel, welches hier behandelt werden soll ist das sogenannte “Dros-
selexperiment” (siche Kapitel [5.2)), bei welchem der Joule-Thomson-Effekt zu
beobachten ist.

Wie sich zeigt, handelt es sich bei dem dabei ablaufenden Prozess um einen
isenthalpischen Prozess, sodass das totale Differential der Enthalpie (siehe Glei-
chung (2.17)) gleich Null gesetzt werden kann.

dH=0=C, -dT +¢-dp



2.2 Erster Hauptsatz der Thermodynamik

Da bei dem Drosselexperiment nicht die Anderung der Enthalpie mit der Tem-
peratur interessiert, sondern die Anderung der Temperatur bei Anderung des
Druckes bei konstanter Enthalpie, wird einfach nach (8%)1{ differenziert, was

T
O:Cp<gp> +e
H

Durch Einfithrung des T
(%)
Mot = | 7~
JT ),

0=0Cp - pyr+e¢

folgenden Ausdruck liefert:

ergibt sich obige Gleichung als

__ <
Hir = C’p

Wenn nun die Gleichung fiir den isothermen Drosseleffekt e (siche Gleichung
(2.16))) eingesetzt wird ergibt sich der Joule-Thomson-Koeffizient als

or £ 1 ov
myr = (%)H__C(Z)_C'p T- <8T>p_v

Da also der Joule-Thomson-Koeffizient die Anderung der Temperatur bei einer
Anderung des Drucks beschreibt, bedeutet ein positiver Koeffizient eine Tem-
peraturzunahme bei einer Zunahme des Druckes. Bei einer Entspannung des
Gases (Absenken des Druckes) (dp < 0) ergibt sich also analog dazu

(2.26)

pwyr >0 = dI'<0 = Gas kiithlt ab
pr<0 = dI'>0 = Gaserwarmt sich

Fiir ein ideales Gas ist der Joule-Thomson-Koeffizient gleich Null, da ja schon
in Gleichung (2.18)) gezeigt wurde, dass der isotherme Drosseleffekt € = 0 ist.

Fiir reale Gase hingegen existiert p ;7 und weist eine Temperaturabhéngigkeit
auf. Bei ausreichend hohen Temperaturen ist er positiv, wohingegen er bei
ausreichend tiefen Temperaturen negativ wird. Die Temperatur, an der er sein
Vorzeichen édndert (also pyr = 0 gilt) wird T; genannt.

Unter Verwendung der Van-der-Waals-Gleichung (siehe Gleichung ([1.19))) er-

gibt sich in einfacher Nédherung fiir den Joule-Thomson-Koeffizienten

1 2a
_ (2L 2.2
Hir = (RT b) (227)
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Um daraus die Inversionstemperatur zu bestimmen, muss die Bedingung ver-
wendet werden, dass pyr = 0 gelten muss.

1 2a
0= - —b>
c, (Rﬂ

2a
bh—
RT;
R 1
2¢ R
a
Ty =2—
bR
Bei Vergleich mit Gleichung ([1.22)) ergibt sich die Inversionstemperatur also
als
a
T, =2-L —9r 2.98
4 o, (2.28)

Bisher wurden 3 verschiedene charakteristische Temperaturen fiir Gase er-
mittelt. Die kritische Temperatur T, (sieche Gleichung (1.23)), die Boyle-
Temperatur T (siehe Gleichung ([1.22))) und die Inversionstemperatur 7; (sie-

he Gleichung ([2.28])).

Allgemein lasst sich folgender Zusammenhang fiir die verschiedenen Tempe-
raturen finden:

T.<Tg < T
Ty =~ 3T, (2.29)
T’i = 3TB ~ 6TC

2.3 Zweiter Hauptsatz der Thermodynamik

Der 2. Hauptsatz der Thermodynamik (“Entropiesatz”) kann gewissermaflen
als eine Komplementation des Ersten gesehen werden.

Der 1. Hauptsatz macht Aussagen dariiber, ob ein Prozess generell moglich ist, indem
er iiberpriift ob der gegebene Prozess die Energieerhaltung erfiillt. Tut er dies, so
ist er nach dem ersten Hauptsatz moglich.

Beispielweise das Fallenlassen eines Gegenstands aus einer bestimmten Hohe ist

moglich, wenn die potentielle Energie erst in kinetische und beim Aufprall in Wér-
meenergie umgewandelt wird. Nach dem ersten Hauptsatz wére es aber auch mog-
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2.3 Zweiter Hauptsatz der Thermodynamik

lich, dass ein Gegenstand, der auf dem Boden liegt, plotzliche Warmeenergie aus
der Unterlage bezieht und damit auf eine entsprechende Hohe hoch fliegt.

An diesem Beispiel ist also gut zu erkennen, dass der erste Hauptsatz anscheinend
keine Aussage iiber die Richtung eines Prozess macht. Das ist dann die Aufgabe des
zweiten Hauptsatzes, der die Richtung eines Prozesses iiber die Entropieanderung
festlegt.

2.3.1 Der Carnot’sche Kreisprozess

Um diesen Prozess verstehen zu konnen, muss zunachst das Prinzip einer sogenann-
ten Warmekraftmaschine verstanden werden. Das ist auch nicht weiter schwierig,
denn eine Wéarmekraftmaschine ist eine Maschine, welche Warme Qs (aus der
Umgebung) aufnimmt und diese in Arbeit W umwandelt und am Ende noch eine
gewisse Restwarme @), wieder abgibt.

Qauf

G >
loab

Abbildung 2.4: Funktionsskizze einer Warmekraftmaschine (gelb)

Um nun zu beschreiben, wie effizient diese Warmekraftmaschine Wérme in Arbeit
umsetzt, kann ein sogenannte n eingefiihrt:

1=
Qauf

(2.30)

Im besten Fall wiirde die komplette Warme in Arbeit umgewandelt werden, sodass
n = 1 gelten wiirde, aber wie im Folgenden gezeigt werden soll ist dies selbst unter
idealen Bedingungen nicht moglich. Somit gilt stets n < 1

Besagte ideale Bedingungen ware ein reversibler Kreisprozess eines idealen Gases.

Das wiirde dann zu einem maximalen Wirkungsgrad fithren, der auch in der Theo-
rie nicht tibertroffen werden kann. Diese Art von Prozess tréagt den Namen
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m

(V)
(1)

(n C

L
>

\Y

Abbildung 2.5: Auftragung des Carnot-Kreisprozesses in einem pV-Diagram

Der Carnot-Kreisprozess wie er in Abbildung dargestellt ist, lasst sich in vier
Einzelschritte zerlegen, die innerhalb eines Zyklus stattfinden.

(I) Isotherm reversible Expansion von A nach B bei T; = const. Da die
innere Energie eines idealen Gases nach Gleichung nur von der Tempe-
ratur abhéngt gilt bei einem Isothermen Prozess AU = 0. Wenn das in den
ersten Hauptsatz (siehe Gleichung ) eingesetzt wird, so ergibt sich

0=Qap+ AWyp
Qap = —Wap

Die Arbeit bei einer reversiblen Expansion ist durch Gleichung (2.7]) gegeben,
sodass sich folgender Ausdruck ergibt:

Wy = —nRI7 -1n (VB>
Va
Qap =nRT7 -In <VB>
Va

(IT) Adiabatisch reversible Expansion von T} nach T, < T Da es sich hier-
bei um einen adiabatischen Prozess handelt muss () = 0 gelten, sodass sich
durch Einsetzen in Gleichung in Kombination mit dem ersten Haupt-
satz (siche Gleichung (2.3)) ergibt

dU:/Ki@/—i-(;W:CVdT
ow = CydT
T
Wge = Cy dT

T

- CV' <T2 _Tl)
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(III) Isotherm, reversible Kompression bei T> = const. Hierbei passiert im
Prinzip wieder das selbe, wie in Schritt (I), nur dass von einem gréeren Vo-
lumen zu einem Kleineren komprimiert wird (und die Temperatur T5 statt T3
ist). Somit ergibt sich analog

Wep = —nRI5 - 1n <VD>
Ve

Qcp =nRTs - In <VD)
Ve

(IV) Adiabatisch, reversible Kompression von 75 nach T Dieser Schritt ist
analog zu Schritt (II), sodass sich folgende Ausdriicke ergeben:

Wpa =Cy - (Th —T5)

Zusétzlich zu diesen Gleichungen kann fir die adiabatischen Teilschritte (II) und
(IV) die Poisson-Gleichung (siche Gleichung ([2.23))) aufgestellt werden.

In: TV =1y
Iv): TV t=nvy!

Durch dividieren von Gleichung (II) durch Gleichung (IV) ergibt sich

i g
i
) =)

Va Vb
Vo _Va
Vo Vs

Mit diesem Zusammenhang der Voluminaverhéltnissen kann eine Bilanz tiber die
insgesamt geleistete Arbeit gezogen werden.

Wyes = Wap + Wpe + Wep + Wpa

Vi
=-—nRT;-1In (V

>+CV ( Tl)_nRTQ 1D<V
A Ve

C
== —nRT1 In (V ) + CV ( Tl) — TLRTQ In (V ) + OV ( Tg)
Va Vi

= —nRT; - 111( >+M+nRTQ m(“;)—(] . =T

— —nR(Ty —T) - In (“2)

)+OV (Ty = T)
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Da 17 > T, und Vg > V, gilt, ist das Vorzeichen der so berechneten Arbeit negativ,
was bedeutet, dass das System wéihrend des Kreisprozesses Arbeit an seiner Umgeug
leistet.

Mit den selben Bedingungen kann bei genauerer Betrachtung von der iibertragenen
Wirme in Schritt (I) und (III) festgestellt werden, dass nur in Schritt (I) Warme
aufgenommen wird, sodass Quuy = Qap gelten muss. Mit dieser Information lésst
sich nun der Wirkungsgrad (siche Gleichung ([2.30)) berechnen

—f(T — /éé/j

’[’]:
R%Tl 1

L -1
=7

Das bedeutet, dass der maximal mogliche Wirkungsgrad einer Warmekraftmaschine
iiber

Nmax = 1——= (231)

berechnet werden. Da T, < T7 ist, kann der Wirkungsgrad maximal 1 ergeben, was
aber nur fir den theoretischen Wert 75 = 0 erreicht werden kann. Da das aber
unmoglich ist, gilt stets n < 1. Anders formuliert heifit das: Warme lasst sich
nicht vollstiandig in Arbeit umwandeln.

2.3.2 Einfiihrung der Entropie

Da ZustandsgroBen unabhingig von dem Weg der Anderung und allein abhingig
vom aktuellen Zustand des Systems sind, muss das geschlossene Wegintegral ¢ dz = 0
(Aufsummierung aller Anderungen der Zustandsgréfie z bis wieder der Anfangszu-
stand erreicht ist) ergeben.

Wenn bei dem Carnot-Kreisprozess gezeigt werden kann, handelt es sich bei der
Wiérme um keine Zustandsgrofle:

j{(sQrev = QAB + QC’D

Vs v
— WRT, - ln(VA>+nRT2 ln(vz>

Vi Vi
=nRT|-1In (Vj) —nRT, -1n (Vj)

— WR(T —T)) -1 ( )#o
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Allerdings kann aus dieser Gleichung erkannt werden, dass sie zu Null werde wiirde,
wenn die Temperaturen 77 und 75 nicht mehr in ihr auftauchen wiirden. Deswegen

soll nun anstatt Q) ¢, JQT”” betrachtet werden, wobei T' gerade die Temperatur ist,

bei der die entsprechende Wéirme ausgetauscht wird. Somit ergibt sich also
féQrev _ QAB + QC-D
T Ty T
_ nR%- In (‘é—i) N nR%- In (%)
e 7

Vi V;
:nR-ln<Vi)—nR-ln(Vj>

=0

Somit muss es sich also bei ‘SQ% um eine Zustandsfunktion handeln. Diese neue

Zustandsfunktion wird S genannt.
5@7’61}
= 2.32
ds T (2.32)

Die Entropie beschreibt also den Quotienten aus der reversibel ausgetauschten
Wiérme und der dabei herrschenden Temperatur. Diese Definition der Entropie wird
auch die “thermodynamische Definition der Entropie” genannt.

Da im Allgemeinen 0Q),c, > 0Q;rev gilt, muss bei konstanter Temperatur auch

5@7’81} 5QiT‘T€U
T T

gelten. Da in dieser Ungleichung die Definition der Entropie auftaucht, lasst sie sich
auch folgendermaflen schreiben:

5Qirrev

d
S>T

In der auf reversible und irreversible Prozesse verallgemeinerten Form wird diese
Gleichung auch als bezeichnet
)
ds > ;;2 (2.33)

Die Gleichheit tritt dabei bei reversiblen Prozessen ein, wiahrend die Ungleichheit
bei allen irreversiblen Prozessen gilt.

Wenn also ein isoliertes System betrachtet wird (6Q) = 0), so gilt es zwei Félle zu
unterscheiden:

e dS = 0 bei reversible Prozessen
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e dS > 0 bei irreversiblen Prozessen

Das bedeutet also, dass die Entropie niemals abnehmen kann, sondern im besten
Fall konstant bleibt. Da die Entropie eine “Erzeugung” von Wérme darstellt, kann
daraus geschlussfolgert werden, dass sdmtliche Energie im Universum frither oder
spater in Warme umgewandelt worden sein wird. Dieses Phénomen wird auch als
“Warmetod des Universums” bezeichnet.

Es existiert eine Zustandsfunktion, die “Entropie S”, die im abgeschlossenen
System nur zunehmen (irreversible Prozesse) oder konstant bleiben (reversible
Prozesse) kann.

2.3.3 Eigenschaften der Entropie

Im Folgenden sind nun zwei Félle zu unterscheiden:

A TIsochore Prozesse Da §Q),., bei isochoren Prozessen nach dem ersten Haupt-
satz (siche Gleichung (2.3))) iber

0Qrey = dU + pdV

ausgedriickt werden kann, kann auch die Entropie folgendermaflen beschrieben
werden:

AU + paV
ds = ——

Die Anderung der inneren Energie iiber Gleichung (2.11)) ausgedriickt werden

_ CydT + 7dV + pdV
B T
CV T+p
= —dT
Td + T

Durch Einsetzen der Definition des inneren Drucks 7 (siehe Gleichung (2.10))),
ergibt sich

ds

dVv

_CV 8p
ds = - dT" + <8T>Vdv

Durch Vergleich mit dem totalen Differential der Entropie
0S 08
dS === | dT — | dV
(7). 17+ (),
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2.3 Zweiter Hauptsatz der Thermodynamik

ergibt sich durch Koeffizientenvergleich die Temperaturabhangigkeit bei kon-
stantem Volumen und die Volumenabhéngigkeit bei konstanter Temperatur
der Entropie. Durch Vergleich mit Gleichung kann Letzteres auch iiber
den Spannungskoeffizienten g ausgedriickt werden.

() -
or),, T
oS dp
av),~\er), ="
T 1%
Isobare Prozesse Bei isobaren Prozessen kann die tibertragene Wéarme 0Q) ¢,
tiber die Enthalpie (siche Gleichung ({2.14))) ausgedriickt werden, sodass sich
fiir die Entropie folgender Ausdruck ergibt
dH — Vdp
T

(2.34)

ds =

Die Anderung der Enthalpie kann aber auch iiber Gleichung ([2.17) ausgedriickt

werden.

Gy dT +e-dp—Vdp

d
o T

Durch Einsetzen der Definition des isothermen Drosseleffekts ¢ (siche Glei-

chung (2.16))) ergibt sich also
C, - dT+ (V —T- (%)p)~dp—Vdp

ds = T
- deTJr/V_T' (5), i
c, oV

Auch hier kann iiber Vergleich mit dem totalen Differential der Entropie

0S oS
dS-()dT+<>dp
oT , op ) r
durch Koeffizientenvergleich die Temperaturabhéngigkeit bei konstantem Druck
und die Druckabhangigkeit und die Druckabhéangigkeit bei konstanter Tempe-

ratur der Entropie bestimmt werden. Letzteres kann auch hier wieder tiber
Gleichung ((1.3)) mittels des Ausdehnungskoeffizienten o beschrieben werden.
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2 Thermodynamik

Entropieanderungen idealer Gase

Fiir ideale Gase kann die Anderung mittels Gleichung (2.35) und (2.34) berechnet

werden. Dazu miissen die jeweiligen partiellen Ableitung mittels der Zustandsglei-
chung idealer Gase (siehe Gleichung (1.9))) berechnet werden.

Aus dem totalen Differential der Entropie und durch Einsetzen von Gleichung (12.34))
ergibt sich

as = SVar 4 (8p> av

T oT
OV nR
_2Var+ May
T %
1 2 1
AS = Cy - / Yo coar. [7 Lay
78 w V

Demnach berechnet sich die Anderung der Entropie eines idealen Gases mittels

T vy
AS = Cyln (Tl) +ann<V1> (2.36)

Fiir einen isobaren Prozess ergibt sich aus dem totalen Differential der Entropie und

Gleichung ([2.35))
45 = deT+ (av) dp

oT

AS =C, +1 dT +nR 1dp

Ty p1 P

Demnach ergibt sich fiir einen fiir einideales Gas

AS = C,In (; ) +nRIn <p1> (2.37)

Aus Gleichung (12.36) ergibt sich, dass eine isotherme Expansion (V2 > Vi) eines
idealen Gases ein freiwilliger Prozess sein muss, da die Entropie abnimmt.

2.3.4 Absolute Entropien und Dritter Hauptsatz der
Thermodynamik

Im Gegensatz zu EnergiegroBen (Potentiale), bei denen immer nur die Differenz
zweier Zustiande berechnet werden kann, konnen fiir die Entropie absolute Werte
angegeben werden.
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Aus dem totalen Differenzial der Entropie

oS oS
o5 (35) a1 (%) s

ergibt sich fiir einen isobaren Prozess und durch Einsetzen von Gleichung ([2.35))

Cp

dsS = ?dT

Somit kann also die Entropie fiir eine beliebige Temperatur berechnet werden
TC
S = / “PAT + S, (2.38)
o T

Um diesen Wert nun aber berechnen zu koénnen, ist es notwendig, die Nullpunkt-
Entropie Sy zu kennen. Auflerdem ist es notwendig die Abhéngigkeit der isobaren
Wérmekapazitét C), von der Temperatur zu kennen, sowie zu wissen, wie viel Energie
fiir die Aggregatinderungen notwendig ist (was durch die Ubergangsenthalpie A Hy,
ausgedriickt wird).

Fiir die Nullpunktentropie wird sich des dritten Hauptsatzes der Thermodynamik
bedient:

Die Entropie eines vollig geordneten, reinen Kristall kann am absoluten Tem-
peraturnullpunkt zu Null angesetzt werden.

Sp = lim S =0 (2.39)

Fiir die Temperaturabhéngigkeit der Warmekapazitat C,, sowie den entsprechenden
Ubergangsenthalpien A, H kénnen Messungen durchgefiihrt werden. Die erhaltenen
Daten werden konnen wie in Abbildung [2.6| gezeigt aufgetragen werden, wobei nicht
die Wéarmekapazitat, sondern die Warmekapazitat geteilt durch die entsprechende
Temperatur aufgetragen wird, da dies spéter in Gleichung eingesetzt werden
muss.
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Abbildung 2.6: Schematischer Verlauf einer Messung zur Temperaturabhéngigkeit
der Warmekapazitat, wobei der letzte Schritt bis zu 0 K (griin) nach
dem “Debye T3-Gesetz” extrapoliert wurden.

Bei dieser Auftragung fallen zwei Dinge ins Auge:

e Der letzte Abschnitt bis zum Erreichen von 0 K wurde nicht iiber Messdaten
geliefert, da es unmoglich ist bis zum absoluten Temperaturnullpunkt abzukiih-
len. Stattdessen wurde das sogenannte “Debye T°-Gesetz” angewendet, welches
besagt, dass sich die Warmekapazitét fiir extrem tiefe Temperaturen (nahe dem
Temperaturnullpunkt) proportional zu der Temperatur im Kubik verhalt.

o Die Warmekapazitét stellt keine kontinuierliche Funktion dar, sondern springt
beim Ubergang in einen anderen Aggregatzustand. Dies liegt an den (grundle-
gend) unterschiedlichen Eigenschaften der Aggregatzustanden.

Durch Integration dieser aufgetragenen Kurve ergibt sich geméafl Gleichung er-
gibt sich die dann die absolute Entropie des betrachteten Stoffes bei einer gegebenen
Temperatur. Allerdings muss zu dieser Entropie fiir jede Aggregatzustandanderung
noch die Ay,.S addiert werden, die sich aus der Umwand-
lungsenthalpie A;.H und der Umwandlungstemperatur 7}, berechnet:

AyH

A p—
trs irtr

(2.40)

Mit diesem Wissen ist es nun also moglich die molare Entropie eines Stoffes bei einer
beliebigen Temperatur zu berechnen, wobei natiirlich nur die Terme berticksichtigt
werden, die fiir die gegebene Temperatur sinnvoll sind (Wenn die Temperatur noch
unter dem Schmelzpunkt liegt, so wird nur das erste Integral berticksichtigt, etc.)

Tsl C m AS Hm Tlg C m A Hm T C m
Sm(T):/O HRAT +/T AT 4 Sy ST (241)
S sl g lg
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2.3.5 Freie Energie und freie Enthalpie

Im Folgenden soll ein geschlossenes System betrachtet werden, bei dem der Zweite
Hauptsatz der Thermodynamik, bzw. die Clausius-Ungleichung (siehe Gleichung
(2.33) bei verschiedenen Prozessen angewandt wird.

A)

S = const. und T' = const. Aus dem Ersten Hauptsatz der Thermodynamik
(siche Gleichung ([2.3)) ergibt sich

5Q = dU — 6W
= dU + pdV

Wenn also diese Beziehung fiir die Warme in die Clausius-Ungleichung (siehe
Gleichung ([2.33))) eingesetzt wird ergibt sich

dSZdU+TpdV

0> dU + pdV — TdS

Bei einem isothermen Prozess, bei dem sich auch die Entropie nicht andert
ergibt sich also
(dU)sv <0

was so viel bedeutet, als dass die innere Energie bei einem solchen Prozess stets
abnimmt, bis sie ein Minimum erreicht hat (dU = 0).

S = const. und p = const. Aus der Definition der Enthalpie (siehe Glei-

chung (2.13)) folgt
5Q = dH — Vdp

Wenn diese Beziehung analog zu Teilschritt A) in die Clausius-Ungleichung
eingesetzt wird so ergibt sich

0>dH —Vdp—TdS
und da gilt S = const. und p = const.
(dH)s,p <0

Das bedeutet also, dass bei einem Prozess bei konstanter Entropie und kon-
stantem Druck die Enthalpie immer einem Minimum entgegen strebt.

Solche direkten Zusammenhinge der Anderung der Energiegrofien bei einem gege-
benen Prozess sind sehr praktisch, allerdings sind Prozesse mit konstanter Entropie
eher selten. Viel haufiger kommen Prozesse vor, bei denen Das die Temperatur und
das Volumen, bzw. der Druck konstant sind. Um fiir diese Gegebenheiten ebenfalls
eine solch einfache Beziehung herstellen zu kénnen, bedarf es der Definition zweier
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neuer Energiegrofien: Die A (auch: “Helmholtz-Energie”) und die

G (auch “Gibbs-Energie”).

A=U-TS

G H—TS (2.42)
Differentiell geschrieben ergibt sich dann
dA=dU — SdT —TdS (2.43)
beziehungsweise
dG =dH — SdT —TdS (2.44)

Somit lassen sich auch fiir diese beiden haufigen Gegebenheiten feste Zusammen-
hinge zur Anderung einer Energiegrofie herstellen:

C)

26

T = const. und V = const. Durch Einsetzen des ersten Hauptsatzes (siehe
Gleichung (2.3)) in die Anderung der freien Energie (siche Gleichung (2.43))
ergibt sich

dA =40Q + oW — SdT —TdS

=5Q — pdV — SAT — TdS
5Q = dA + pdV + SAT + TdS

Durch Einsetzen in die Clausius-Ungleichung (sieche Gleichung (12.33)) ergibt
sich also

dA + pdV + SdT + TdS
s > +p —i—T +

TdS > dA + pdV + SAT + Tds
0> dA + pdV + SdT

Fiir einen Prozess, der sowohl isotherm, als auch isochor verlauft ergibt sich
also

(dA)ryv <0

was nichts anderes bedeutet, als dass A einem Minimum entgegen strebt.

T = const. und p = const. Fiir einen solchen Prozess wird analog vorgegan-
gen, nur dass fiir diesen Fall die freie Enthalpie (siche Gleichung (2.44)) heran
gezogen wird. Daraus ergibt sich dann nach Einsetzen der isotherm, isobaren
Bedingungen

(dG)r, <0

sodass G also fiir einen solchen Prozess einem Minimum entgegen strebt.



2.3 Zweiter Hauptsatz der Thermodynamik

Zur Bestimmung der Richtung eines spontanen Prozesses (< 0), bzw. fir
ein Gleichgewicht (= 0) in einem geschlossenem System kann eine der vier
thermodynamischen Energiegrofien heran gezogen werden, wobei sich jede der
Groflen fiir eine andere Art Prozess besonders gut eignet:

e (AU)sy <0 e (dA)ry <0

« (dH)g, <0 ¢ (dG)r, <0

2.3.6 Gibbs’sche Hauptgleichungen

Fiir einen reversiblen Prozess (der sich also stets im Gleichgewicht befindet) muss
stets gelten

5@7’61}
dsS = T
6@7’6’0 =TdS

Durch Einsetzen in den ersten Hauptsatz (siehe Gleichung ([2.3))) ergibt sich daraus
dU(S,V) = TdS — pdV

Diese Beziehung kann nun ihrerseits wieder in die freie Energie A (siche Gleichung
(2.43)) eingesetzt werden, sodass sich ergibt
dA(S,V) = TPdS — pdV — PdS — SAT
= —SdT — pdV

Durch Einsetzen von U(S,V) in die Enthalpie H (siehe Gleichung (2.13))) ergibt
dH(S,p) =TdS + Vdp

was wiederum in die freie Enthalpie G (siche Gleichung ([2.44])) eingesetzt werden
kann um Folgendes zu beweisen

dG(T p) = FdS + Vdp — TdS — SAT
— —SdT + Vdp

Die Gleichungen U(S,V), H(S,p), A,(T,V) und G(T,p) werden auch Gibbs’sche
Hauptgleichungen ihrer jeweiligen charakteristischen Variablen genannt. Da-
bei handelt es sich um thermodynamische Potentiale, da aus ihnen alle anderen
Eigenschaften des thermodynamischen Systems berechnet werden kénnen. Wichtig
dabei ist anzumerken, dass z.B. U(T,V) kein thermodynamisches Potential ist!
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Die Gibbs’schen Hauptgleichungen stellen alle jeweils ein thermodynamisches
Potential dar.

dU(S,V) = TdS — pdV
dA(T\V) = -5dT — pdV
(T,V) p (2.45)
dH(S,p) =TdS + Vdp
dG(T,p) = —SdT + Vdp

Die Transformation der einzelnen Potentiale ineinander heifit dabei Kontakt- oder
Legendre-Transformation.

Mit diesen thermodynamischen Potentialen lassen sich die partiellen Ableitungen
aus den vollstiandigen Differentialen der einzelnen Energiegroflen mittels Koeffizien-
tenvergleich bestimmen:

dU(S,V) = (gg) ds + (gg) av
14 S

U _p oy _
05 )., o), "

Analog ergeben sich dann

Aus

folgt also

Tabelle 2.1: Bedeutung der partiellen Ableitungen thermodynamischer Energiegro-

Ben
(8), =7 | (), 7| (4), - -5 (), - -s
(), =-»| () -v | (), = | (), -

2.3.7 Maxwell-Beziehungen

Durch Anwendung des Satzes von Schwarz (siehe Gleichung (2.1))) auf die thermo-
dynamischen Potentiale (siehe Gleichung (2.45])) kénnen mit Hilfe der Kenntnis iiber
die Bedeutung der partiellen Ableitungen (siche Tabelle Beziehungen kénnen
diese auch zu partiellen Ableitungen leichter zugénglicher Groflen umgeschrieben
werden. Diese Beziehungen werden auch Maxwell-Beziehungen genannt.
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2.3 Zweiter Hauptsatz der Thermodynamik

Beispielsweise muss fiir das thermodynamische Potential U(S,V') aufgrund der Tat-
sache, dass es sich um eine Zustandsfunktion handelt (wie bei allen thermodynami-
schen Potentialen) gelten

s av) ), =lav (55)..

Durch Einsetzen der ersten partiellen Ableitungen aus Tabelle ergibt sich daraus
die erste Maxwell-Beziehung.
(), =)
V) 0S5/,

Analog ergeben sich aus den drei weiteren thermodynamischen Potentialen drei wei-
tere solcher Maxwell. Beziehungen.

CSwBeen
(o). =), (o), =),
().~ () ().~ (7),

Wie eingangs erwahnt, werden diese Maxwell-Beziehungen dazu verwendet, um par-
tielle Ableitungen schwer zugénglicher Grofien wie zum Beispiel (%)T mittels leicht

zuganglicher Groflen wie — (%) auszudriicken und somit auch auszurechnen.
P

Herleitung des inneren Druckes

Nach Gleichung ([2.10)) ist der innere Druck 7 definiert als

ou
===
ov ).,
Uber Gleichung ([2.42)) kann U auch iiber die freie Energie A ausgedriickt werden:

U=A+TS
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Somit ergibt sich also

7

8A+TS>
0

(5,
)
) ),

Durch FEinsetzen der entsprechenden Maxwell-Beziehung von Seite sowie der
Kenntnis tiber partielle Ableitungen (siche Tabelle ergibt sich daraus

dp
= <8T> P

Herleitung des isothermen Drosseleffekts

Q
N
\/v

(
(
(
(o

Q)Q.)QJQ)QJ
<:><‘D><‘

Der isotherme Drosseleffekt € ist nach Gleichung (12.16)) gegeben durch

o <3H>
dp T

Da die Enthalpie auch tiber die freie Enthalpie G (siehe ([2.42))) ausgedriickt werden
kann
H=G+TS

kann auch obige Gleichung entsprechend umgeschrieben werden:

_ (O0(G+TS)
o ( Ip )T

oG T
(el (3
dp ), op ) p ),
_ <3G> T <55>
dp ), dp ),
Durch Einsetzen der partiellen Ableitung nach Tabelle und Anwenden der pas-
senden Maxwell-Beziehung von Seite ergibt sich also

51%
EZV‘(M
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2.3 Zweiter Hauptsatz der Thermodynamik

2.3.8 Interpretation der freien Energie und freien Enthalpie

Im Folgenden soll nun ein System betrachtet werden, welches neben der Volumen-
arbeit auch noch eine Nutzarbeit W,,,;, leisten soll (beispielsweise das Erzeugen von
elektrischer Energie). Somit kann der Erste Hauptsatz der Thermodynamik (siche
Gleichung ) folgendermaflen formuliert werden:

Nun soll der Prozess isotherm unter zwei unterschiedlichen weiteren Bedingungen
ablaufen:

A) Isochor In diesem Falle bietet sich die Benutzung der freien Energie A (siehe

Gleichung (2.43))) an.
dA =dU —TdS — SdT
=0Q — pdV — Wy, — TdS — SAT
Da es sich um einen reversiblen Prozess handeln soll, muss auflerdem gelten

_ @

dsS T

sodass 0() in obiger Gleichung ausgetauscht werden kann:
dA =FPdS — pdV — Wy, — FdS — SAT

Da der Prozess sowohl isotherm, als auch isochor ablaufen soll, ergibt sich die
maximale Nutzarbeit des Prozess als

5Wnutz - _(dA)T,V

B) Isobar Bei einem solchen Prozess wird analog zu dem Isochoren vorgegangen,
jedoch wird die freie Enthalpie G (siehe Gleichung (2.44)) anstatt der freien
Energie verwendet. Somit ergibt sich also

dG =dH — SdT — TdS
=dU + pdV — SdT —TdS
= 0Q — pdV — Wiy, + pdV — SAT — TdS
=TS — oWy, +FdS — ST
= —0Wphu, — SAT

Da der Prozess isotherm ablaufen soll, ergibt sich die maximale Nutzarbeit als

5Wnutz = _(dG)T,p
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In Worte gefasst bedeutet das, dass die freie Energie A die maximale Nutzar-
beit beschreibt, die ein System unter isotherm-isochoren Bedingungen leisten
kann, wohingegen die freie Enthalpie G die maximal mogliche Nutzarbeit bei
isotherm-isobaren Prozessen beschreibt.

2.4 Mischungen

Die bisherigen Beziehungen und Herleitungen wurden stets fiir einen Reinstoff vor-
genommen. Allerdings ist es in der Wirklichkeit deutlich hdufiger der Fall, dass eine
Mischung von Stoffen vorliegt.

Fiir eine Mischung von Stoffen gibt es im Prinzip zwei Moglichkeiten:

1. Ohne Reaktion Sind mehrere Stoffe gemischt, reagieren aber nicht mitein-
ander, so bleibt als einzige interessante Eigenschaft der Mischung ihr ther-
misches Verhalten, dh die Untersuchung, wann, wie und wo die Mischung in
einen anderen Aggregatzustand iibergeht oder was sie fiir thermomechanische
Eigenschaften aufweist.

2. Mit Reaktion Liegt eine Mischung mehrerer Stoffe vor, die miteinander re-
agieren, so wird auch von einem Reaktionsgemisch aus Edukten und Pro-
dukten gesprochen. Da in einer Reaktionsmischung sowohl die Hin- als auch
die Riickreaktion stattfindet, stellt sich nach etwas Zeit ein chemisches Gleich-
gewicht ein. Liegen darin alle Stoffe im selben Aggregatzustand vor, so wird
es ein homogenes Gleichgewicht genannt. Ist dies nicht der Fall und die
Stoffe weisen unterschiedliche Aggregatzustinde auf, so wird es heterogenes
Gleichgewicht genannt.

2.4.1 Partielle molare GroBen

Werden beispielsweise 100 ml Wasser mit 100 ml Ethanol vermischt, so hat die ent-
stehende Mischung nicht die zu erwartenden 200 ml, sondern lediglich ~ 190 ml.
Grund dafiir ist, dass sich Volumina nicht additiv verhalten, was zum Einen durch
unterschiedliche Teilchengréfie und zum Anderen mit verdnderten Wechselwirkun-
gen innerhalb der Mischung erklirt werden. Letzteres kommt dadurch zustande,
dass nicht nur die Teilchen gleichen Typs miteinander wechselwirken (wie es in der
Reinsubstanz der Fall ist), sondern auch mit den Teilchen anderen Typs wechselwir-
ken und da diese im Allgemeinen von den Wechselwirkungen in den Reinsubstanzen
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verschieden sind, ergeben sich andere Wechselwirkungen in der Mischung.

Zur Beschreibung solcher extensiven GroBen (wie im obigen Beispiel das Volumen)
macht diese Nichtadditivitdt natiirlich etwas Arger, da zur Beschreibung einer Mi-
schung offenbar nicht die extensiven Grofien der Einzelsubstanzen verwendet werden
kéonnen (Die Angabe der beiden Einzelvolumen gibt keinen Aufschluss iiber das Ge-
samtvolumen der Mischung).

Stattdessen werden Mischungen stets durch den Anteil eines Stoffes an der Grofle
Z beschrieben. Dies geschieht durch die partielle Ableitung der Gréfle nach der
Stoffmenge der zu untersuchenden Komponente n;.

Fiir eine Mischung aus £ Komponenten ergibt sich also eine beliebige extensive Grofie
Z als

L VA )
dz = dn; (2.46)

Diese partiellen Ableitungen beschreiben also den Beitrag der Komponente ¢ an der
Grofle Z der Mischung. Sie werden auch partielle molare Grofien Z; genannt.

Y
7, = ( 8ni>n,# (2.47)

Die partiellen molaren Groflen diirfen nicht mit den molaren Groflen verwech-

selt werden:
7, = <8Z > L og, = A
i RL

Da in einem Reinstoff ja nur ein einziger Stoff vorkommt, kann die Gréfle Z auch
ausgedriickt werden iiber
L =Ly n

Demnach ist die partielle Molare Grofle Z; definiert als

on T

’

Das bedeutet also, dass die molare Grofle und die partielle molare Grofie in einem
Reinstoff identisch sind.
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Die Gibbs-Duhem-Beziehung

Im Folgenden soll einen (eine Mischung aus zwei Komponenten)
betrachtet werden. Die zu betrachtende Grofie ist das Volumen.

Fiir das Volumen dieser Mischung gilt also

oV oV
V= <8n> dm (m) 2 0

= Vidny + Vadne

Durch Integration ergibt sich
V =Ving + Vang
Wenn diese Gleichung nun wieder differenziert wird, ergibt sich
dV = Vidng + nydVy + Vadng + nedVs (II)
Bei Vergleich von Gleichung (I) und (II) zeigt sich, dass die Terme n;dV; und nadVs
nur in Gleichung (II) auftreten. Da aber beide Gleichungen das selbe (nédmlich dV)

beschreiben, muss Gleichheit zwischen den beiden Ausdriicken herrschen. Die einzige
Moglichkeit fiir diese Gleichheit ist folgender Zusammenhang:

nld‘/l + nzd‘/g =0
Somit zeigt sich also, dass die Anderungen der partiellen molaren Volumina, al-

so der partiellen molaren Gréflen, die in diesem Beispiel betrachtet werden, nicht
unabhangig voneinander sind.

Wird der gerade “hergeleitete” Ausdruck noch durch die Gesamtstoffmenge der Mi-
schung geteilt, so gehen die Stoffmengen der Komponenten in die entsprechenden
Molenbriiche (siehe Gleichung (1.1])) tiber.

x1dV) + 22dVo =0

Bei Verallgemeinerung dieses Zusammenhangs auf beliebige partielle molare Groflen,
sowie einer beliebigen Zahl von Komponenten £ in der Mischung ergibt sich die
(giltig fur p, T = const.)

k

=1
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Die Tangentenmethode

Zur Bestimmung von partiellen molaren Groflen kann die sogenannte Tangentenme-
thode verwendet werden. Bei diesem Verfahren wird ausgenutzt, dass die Summe
der Molenbriiche stets Eins ergibt und somit stets eine Beziehung zwischen den
verschiedenen Molenbriichen hergestellt werden kann.

In diesem Beispiel soll wieder das Volumen betrachtet werden. Es gilt
Vi ="Vini + Vany
Durch Teilen mit der Gesamtstoffmenge ergibt sich
Vin = 21 Vi + 22V5
Wird nun der erste Molenbruch z; durch 1 — x5 ausgedriickt, so ergibt sich

Vin(z2) = (1 — 22) Vi + 22V4
= Vi —2oV1 + 22V
=2(Vo—-V1)+ Vi

Aus dieser Gleichung ergibt sich auch

OV,
(), o
8&72 T

sodass diese Beziehung wieder eingesetzt werden kann, wodurch sich Folgendes er-
gibt

oV
Vm(xQ) = <8x2 ) To + ‘/1
p, T

Bei Betrachtung dieser Gleichung fillt auf, dass sie die Form einer Geradengleichung

der Form max + ¢ besitzt, wobei (%%Z‘) . die Steigung der Geraden ist.
p7

Da aber das molare Volumen in einer Mischung kein linearer Zusammenhang ist, be-
schreibt diese Geradengleichung immer die Tangente an einem Punkt der V,,,-Kurve,
also genau eine mogliche Zusammensetzung der Mischung. Diese Methode ist na-
tiirlich nicht nur fiir das molare Volumen brauchbar, sondern kann ebenfalls verall-
gemeinert werden zu

Z
8332 T
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Abbildung 2.7: Grafische Interpretation der Tangentenmethode

Wie in Abb. [2.7| zu sehen, représentiert der y-Achsenabschnitt (Z,,(0)) die partielle
molare Gréfle Z; des ersten Stoffes, wohingegen die partielle molare Grofle diejenige
fiir den Wert x5 = 1 sein muss, da das ja der maximal mogliche Wert fiir einen
Molenbruch ist. Bei dieser Methode wird also nochmals deutlich, dass eine partielle
molare Grofle nichts anderes ist, als eine Beschreibung des Stoffes in einer Mischung,
als ware er ein Reinstoff. Da sich der Stoff aber in einer Mischung in aller Regel anders
verhélt, als als Reinstoff, weichen die partiellen molaren Gréflien von den molaren

Grofien ab.

Was ebenfalls sehr gut in Abb. zu sehen ist, ist dass partielle molare Groflen
auch negativ sein konnen (wire die Zusammensetzung x, so gewéhlt worden, dass
der Anteilzy grofler ist, ware der y-Achsenabschnitt und somit die partielle molare
GrofBle der ersten Komponente negativ). Das ist ein weiterer wichtiger Unterschied
zwischen partiellen molaren Groflen und molaren Grofen.

2.4.2 Das chemische Potential

Das it beschreibt den Einfluss der Zusammensetzung einer
Mischung auf ihr thermodynamisches Potential.

Somit handelt es sich bei dem chemischen Potential schlicht und einfach um die par-
tielle molare Grofle eines thermodynamischen Systems. Da alle thermodynamischen
Potentiale die selbe Information beinhalten, kann das chemische Potential iiber jede
der vier thermodynamischen Potentiale (siche Gleichung ([2.45])) definiert werden.

ou OH 0A oG
A (ani>S,V,nj B (ani>5,p,nj a <8ni>T,V,nj B <8ni>p,T,nj <250>

Der Nutzen des chemischen Potentials ergibt sich durch Betrachten eines thermo-
dynamischen Potentials einer Mischung:

G(p,T,nl, . ,nk)
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Durch Differentiation ergibt sich

oG oG oG

k
dG = | — dp + | == dT + dn,
( ap ) T P ( aT ) PN ; (anl ) p,T\n;

oG oG i
<8p>T,m dp+ <8T>p7nd +Z“Zdnl

i i=1

Diese Verallgemeinerung der thermodynamischen Potentiale (siehe Gleichung (2.45]))
auf ein Stoffgemisch durch Verwendung des chemischen Potentials fithrt zu neuen
Ausdriicken. Diese werden als bezeichnet.

dU =TdS — pdV + Z v;dn;
dH =TdS + Vdp + Z v;dn;
dG = —-SdT + Vdp + Z v;dn;
dA = -5dT — pdV + Z v;dn;

(2.51)

Druck- und Temperaturabhangigkeit des chemischen Potentials

Mittels Tabelle [2.1] ist folgender Zusammenhang bekannt:

(),
ap Tn;

Durch weiteres Differenzieren nach der Stoffmenge n; einer Komponente ergibt

sich
0 <89G> <69V )
on; \ Op Tor) o, on; i

J

Da G eine Zustandsfunktion ist, ist die Reihenfolge der Differentiation egal (Satz
von Schwarz: Gleichung (2.1])).

0 8£ _(oV
on; \ Op Tn; ,_ on; s
g oG _(oV
Op \ On; o —\ on, Tn;
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Somit ist also die Druckabhéngigkeit des chemischen Potentials nichts Anderes, als
das partielle molare Volumen

(a’“> ~V (2.52)
ap T,TLi

oG
(w) =0
P

die Temperaturabhangigkeit des chemischen Potentials

( On: ) s (2.53)

ap? n;

Analog ergibt sich aus

Konzentrationsabhangigkeit des chemischen Potentials

Wird ein reines, ideales Gas betrachtet, so gilt

T
V=V =
P

Nach Gleichung (2.52) gilt also gleichzeitig

(8/“) :V:ﬂ
w)r, P

Unter der Annahme einer konstanten Temperatur ergibt sich durch Integration von
einem “chemischen Standardpotential” pf (Potential bei p = p°) bzw. von einem
Standarddruck von p° = 0 ergibt sich daraus

wi(p,T) P 1
/ dy; = RT / dp
pi(T) p°> P

m@ﬂU—MﬂT%=RTm<;>

M@JszTm<;)+uﬂﬂ

Liegt nun eine Mischung idealer Gase vor, so muss anstatt dem Druck p der Parti-
aldruck p; = p - x; verwendet werden. Somit ergibt sich

Dz
o}

pi(p.T,z;) = RT In < ) + 15 (T, ;)
p

wi(p, T, z;) = RT In(x;) + RT In (;) + 1S (T, ;)
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Wie zu erkennen ist, kommt in dieser Gleichung nach wie vor das Potential des
Reinstoffs i} vor, sodass auch Folgendes geschrieben werden kann:

Da der Molenbruch z; stets kleiner als Eins ist, ist auch der natiirlich Logarithmus
davon immer negativ. Das bedeutet dass bei Zunahme des Stoffmengenanteils der
Komponente 7 das chemische Potential immer mehr in die Richtung des chemischen
Potentials des Reinstoffes von ¢« wandert, dieses aber niemals iiberschreiten kann.

Soll Gleichung (2.54]) verallgemeinert werden (z.B. auf die Mischung realer Gase), so
wird der Molenbruch zx; durch die thermodynamisch wirksame Konzentration, der
sogenannten a;, ersetzt.

Die Aktivitat setzt sich aus dem Molenbruch und einem Korrekturfaktor f; zusam-
men, in dem alle Abweichungen vom idealen Verhalten berticksichtigt werden.

a = f; (2.55)

Somit ergibt sich also fiir die Konzentrationsabhéangigkeit des chemischen Potentials

Diese Gleichung kann durch Einsetzen der Definition der Aktivitét (Gleichung ([2.55))
und Anwenden der Logarithmusgesetze weiter aufgeteilt werden:

Aus dieser Gleichung wird deutlich, dass sich das chemische Potential in einer Mi-
schung aus dem des Reinstoffes (erster Summand), dann der Korrektur fir eine
ideale Mischung (zweiter Summand) und schliefilich der Korrektur fiir eine reale
Mischung (dritter Summand) errechnet.

2.4.3 ldeale Mischungen

Da die thermodynamische Definition der Idealitét ist, dass der Aktivitatskoeffizient
fi = 1ist, gilt fiir ideale Mischungen (bei konstantem Druck und Temperatur)

pi = i + RT In(x;)

Bei einer solchen Mischung aus zwei Komponenten ergibt sich die molare freie Mi-
schungsenthalpie A,,;;G,, nach Gleichung (2.50) und durch Anwenden von Glei-
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chung (2.46)

Amz:):C7Ym = Gnach - G’UOT‘
= (z1p11 + wapg) — (T1p] + w2pt5)
= (21 - (u1" + RT In(x;)) + @2 - (5 + RT In(z2)) — (z1p] + xaps3)

= 24y + 21 RTIn(21) + 2oqfy + 02 RT In(3) — 2411y — Tofly

= RT(z1In(z1) + 2 In(z2))

Da der Molenbruch stets kleiner als 1 sein muss, muss auch die freie Mischungsen-
thalpie kleiner als Null sein, sodass die Mischung der Stoffe dieser idealen Mischung
stets ein spontaner Prozess ist.

Nach Tabelle ergibt sich die molare Mischungsentropie A,,;. S, als

ApinSy = — (M“>
p

aT
= R(z1 In(w1) + 22 In(x2))

Mit der selben Argumentation wie bei der freien Mischungsenthalpie ergibt sich,
dass eine solche ideale Mischung mit einer Entropieerh6hung verkniipft ist.

Nach der Definition der freien Enthalpie G (siehe Gleichung ([2.42))) ergibt sich die

die molare Mischungsenthalpie A,,;, H,, als

Amicz:[{m = Amlil?Gm +T- AmzacSm
= RT(zyIn(z1) + 22 In(22)) — T - R(z1 In(xq) + 22 In(xs))
=0

Das bedeutet, dass ein idealer Mischungsvorgang stets ohne Warmeeffekt erfolgt.
Somit ist der ideale Mischungsvorgang rein entropisch getrieben.

Das Fehlen eines solchen Wirmeeffektes kann dadurch erklidrt werden, dass die
Wechselwirkungen zwischen allen Komponenten in der Mischung gleich grof3 und
gleich den Wechselwirkungen im Reinstoff sind.

Durch eine Verallgemeinerung auf mehr als zwei Komponenten ergibt sich dann
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Te Amix Sm

Amix Hm
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Abbildung 2.8: Schematische Darstellung der verschiedenen Energiegréfien bei einer
idealen Mischung zweier Komponenten

2.4.4 Reale Mischungen - ExzessgroBBen

Bei realen Mischungen gibt es selbstverstandlich Abweichungen von den berechneten
Energiegrofien fiir ideale Mischungen (siehe Gleichung (2.57))), da z.B. die Wechsel-
wirkungen zwischen den einzelnen Komponenten nicht gleich sind.

Diese Abweichung zu den idealen “Mischgroflen” werden genannt.
Erkennbar sind sie an dem hochgestellten £ am Formelsymbol.
Da die Mischung nicht mehr ideal ist, gilt

wi = p; + RTIn(a;)

Somit gilt fiir G selbst nach Gleichung
G = z1(u] + RT In(ay)) + z2(p5 + RT In(az))
und fiur A,iGm
ApizGm = Grach — Guor
= z1(py + RT'In(a1)) + z2(p5 + RT In(az)) — z1p] — 224t
= 21 RT In(a1) + 22 RT In(as)
=21 RT In(z1) + 21 RT In(f1) + 22RT In(xs) + 22 RT In( f2)

Fiir die Exzessgroffe der molaren freien Mischenthalpie AmmGﬁ gilt somit

E
Gm - A7ni:cG1m,rea,l - AmixGm,ideal

= RT (1,1 ToIn(z2)) + RT (21 In(f1) + 22 In(f2))

— RT (2,1 Ty In(12))
= RT (z1In(f1) + 22 In(f2))

Analog kann mit S und HE verfahren werden.
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Die regulare Mischung

Bei der sogenannten “regularen Mischung” handelt es sich um eine reale Mischung,
deren entropisches Verhalten allerdings ideal ist (SZ = 0), aber in ihrem enthalpi-
schen Effekt dadurch abhebt, dass HE > 0 gilt.

Grafisch dargestellt konnte das dann etwa so aussehen:

e

Abbildung 2.9: Schematische Darstellung der Energiegrofien in einer reguldren Mi-
schung. Die gestrichelte blaue Linie reprasentiert die molare Mi-
schentropie multipliziert mit der kritischen Temperatur 7.

Da die molare freie Mischenthalpie bei bestimmten Mischungsverhéaltnissen grofier
Null ist, bedeutet das, dass sich die Stoffe in dieser Zusammensetzung nicht mit-
einander mischen lassen. Wird jedoch die Temperatur erhoht, so vergroflert isch
nattrlich auch der Wert von T' - A,,,;.5, sodass A,,;G,, irgendwann auch fiir jede
Zusammensetzung kleiner oder gleich Null ist. Die Temperatur, welche diese Bedin-
gung gerade erfillt, wird kritische Temperatur 7, genannt.

Diese Abhéangigkeit der Mischbarkeit von der Temperatur lasst sich in einem Misch-
diagramm darstellen:
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nicht
mischbar

X3

Abbildung 2.10: Beispiel eines Mischdiagramms. P, wird auch als oberer kritischer
Entmischungspunkt bezeichnet.

2.4.5 Das Raoult’sche Gesetz

Betrachtet werden soll ein geschlossenes System, welches aus einer fliissigen und einer
gasformigen Phase eines Stoffes besteht. Es geht kontinuierlich eine Stoffmenge dn?¢
aus der fliissigen in die Gasphase iiber. Gleichzeitig kondensiert eine Stoffmenge dn'
aus der Gas- in die fliissige Phase.

Bleibt das System eine Weile lang ohne Anderung der duferen Umstinde (p,T =
const.) bestehen, so stellt sich ein stoffliches Gleichgewicht zwischen den beiden Pha-
sen ein. Es gilt also dn? = —dn!. Aufgrund der Betragsgleichheit wird im Folgenden
einfach nur noch dn geschrieben.

Das Gleichgewicht hat auch zur Folge, dass sich die freie Enthalpie nicht mehr
andert, da sie bereits ihr Minimum erreicht hat. Es gilt also

(dG)pr =0
0=pf-dn? 4 it - dn
= (0 +p') - dn
Daraus folgt also
p+pt =0

Somit ist ein stoffliches Gleichgewicht dadurch charakterisiert, dass die
chemischen Potentiale der beteiligten Zustiande gleich grof3 sind.

Wird nun eine allgemeine Mischung aus einem Losungsmittel (“1”) und einem gelos-
ten Stoff (“2”) als die fliissige Phase betrachtet, so muss im Gleichgewicht ebenfalls
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gelten

=
Il
=

und

=
Ry
I
=
e =

Wird weiterhin die Annahme getroffen, dass die Gasphase ideales Verhalten zeigt
(somit gilt af = zJ) und den Standarddruck p°, so kann die Beziehung fiir das
Losungsmittel folgendermafien ausgedriickt werden:
ph =
pi + RTn (a) = p§ + RT In(a9)

Wire in dem Losungsmittel kein weiterer Stoff gelost, so konnte das Verhalten des
Reinstoffes folgendermaflen ausgedriickt werden

py' = p® + RTIn <zi> (1)

Dabei ist pj der Dampfdruck des reinen Losungsmittels.

Ist nun die Abweichung von dem Verhalten des Reinstoffes von Interesse, so kann
diese einfach durch Subtraktion von Gleichung (I) und (II) erhalten werden:

RT'In(d}) = RT'In (ii)
1
_n

l
aq
*

Y2

Somit kann also der Dampfdruck des Losungsmittels in einer Mischung néherungs-
weise iiber seine Aktivitat in der Mischung berechnet werden:

pL=d - p) (2.58)

Fiir den Grenzfall, dass quasi ein reines Losungsmittel vorliegt (dh. die Konzentra-
tion des gelosten Stoffes ist verglichen mit der des Losungsmittels vernachlassigbar
klein) geht der Aktivitdtskoeffizient gegen Eins, sodass anstelle der Aktivitdt auch
einfach mit dem Molenbruch gerechnet werden kann.

lim ! = !
=1
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In diesem Grenzfall ergibt sich aus Gleichung ([2.58)) ein sogenanntes

pL=pi 7 (2.59)

Analog gilt das Raoult’sche Gesetz natiirlich auch fiir den gelosten Stoff, sodass sich
der Gesamtdruck ergibt als

DPges = P1 + D2
* * * l
=p1+ (P2 — 1) - 7y

Wiirde das Raoult’sche Gesetz allgemein gelten, so wiirde sich folgendes Bild erge-
ben:

Pges

0 Xz 1

Abbildung 2.11: Grafische Auftragung des Raoultschen Gesetzes

Die so entstehenden Geraden werden auch also bezeichnet.

In der Realitét ist allerdings die Naherung f; = 1 nur in den Grenzen der reinen
Stoffe erfiillt, sodass das Raoult’sche Gesetz nur fiir die Grenzfille z; = 1 gilt.
Deswegen wird es auch als das Raoult’sche Grenzgesetz bezeichnet.

*
pl\’&

0 Xz 1

Abbildung 2.12: Skizzierung der Dampfdruckkurven wie sie im Realfall aussehen
konnten. Die gepunkteten Linien entsprechen den Raoultschen Ge-
raden. Wie hier gut zu sehen ist, ist das Raoultsche Gesetz in den
Grenzfillen eine gutre Naherung.
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2.4.6 Das Henry’sche Gesetz

So wie sich das Raoult’sche Gesetz mit dem Grenzfall x; — 1 beschéftigt, beschaftigt
sich das Henry’sche Gesetz mit dem Grenzfall z; — 0. Somit kann also das Ende des
Graphen in Abb. 2.12] welches nicht gut mit dem Raoult’schen Gesetz beschreiben
werden kann mit dem Henry’schen Gesetz beschrieben werden.

Dazu wird Gleichung (2.58)) im Grenzfall 2, — 0 betrachtet.

lim p, = lim pj - f3 -
zl2~>0 xZZHO

=K H2" 37[2
Dabei ist Kp 5 die sogenannte Henrysche Konstante

Ky = lim p; - f] (2.60)

Daraus ergibt sich dann auch schon das
D2 = KH,Q . l’é (261)

welches dann logischerweise fiir den Grenzfall 2, — 0 gilt.

2.4.7 Mischungen abseits der Grenzfalle

Mit dem Henry’schen, bzw. Raoult’schen Gesetz lasst sich der Dampfdruck einer
realen Mischung in den beiden Grenzféllen recht gut beschreiben.

P2

Henry .

.-““'Raoult

0 X3 1

Abbildung 2.13: Giiltigkeitsbereich der beiden Grenzgesetze

Wie allerdings in Abb. erkennbar ist, versagen beide Grenzgesetze in dem mitt-
leren Bereich.
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Analog zu der Einfilhrung der Aktivitdt kann auch hier wieder ein Aktivitatsko-
effizient eingefithrt werden, welcher die Abweichung von dem idealen Verhalten be-
schreibt. Das Problem ist allerdings, dass es in diesem Fall zwei mogliche Idealzu-
sténde gibt: Einmal das Henry’sche und einmal das Raoult’sche Gesetz.

In der Praxis wird der Bezug meistens so gewéhlt, dass der benttigte Koeffizient
moglichst klein ist.

Die beiden Moglichkeiten wéren also

P2:p§‘fé‘5512

I cH
P2 = Kpo- x5 fo

Der Raoult’sche Aktivititskoeffizient fl geht dabei gegen 1, wenn 2}, ebenfalls gegen

1 geht, wohingegen der Henry’sche Aktivititskoeffizient ff gegen 1 geht, wenn 2}

gegen 0 geht.

Anders formuliert heifit das also, dass das Raoult’sche Gesetz den Grenzfall eines
Reinstoffes beschreibt, wohingegen das Henry’sche Gesetz den Grenzfall einer ideal
oder unendlich verdiinnten Losung beschreibt.

Da aber unabhéngig vom gewahlten Bezug zum “Idealzustand” immer der selbe
Dampfdruck beschrieben wird, miissen beide Moglichkeiten das selbe Ergebnis lie-
fern. Demnach gilt

ps-fo=Knua- f3' (2.62)

2.4.8 Standardpotential fiir unendlich verdiinnte Losungen

Allgemein kann das chemische Potential in einer Losung folgendermafien beschrieben
werden:

pi = i} + RTn(d})
= 1} + RTIn(f!) + RTIn(x})

Durch Gleichung (2.62) kann der Aktivititskoeffizient f! auch durch den Hen-

ry’schen Aktivitatskoeffizienten ausgedriickt werden.

*
(2

K,
mu; :uf—l—RTln( 1, ~fiH> —i—RTln(xli)

=+ RTm(‘l;I;i) + RTln(fl.H) —i—RTln(xﬁ)
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Durch Einfithrung des Standardpotentials fiir unendlich verdiinnte Losungen p9°

K,
pe® =k + RT1n< ot ) (2.63)
p;
ergibt sich also
pi = p + RTIn(f/1 - a}) (2.64)

2.4.9 Der Nernst’sche Verteilungssatz

Der beschreibt die Verteilung eines gelosten Stoffes
(“27) auf zwei Losungsmittel (“a”, “4”). Er ist beispielsweise niitzliche, um abzu-
schatzen wie gut die Extraktion eines Stoffes ablaufen wird.

Fiir konstante Temperatur und Druck lautet der Nernst’sche Verteilungssatz

xOZ
L~ K(pT) (2.65)
Ty

Dabei ist K(p,T") die Verteilungskonstante, welche nur von Druck und Temperatur
abhangt.

Diese Beziehung kann qualitativ tiber das chemische Potential hergeleitet werden.
Im Gleichgewicht miissen die chemischen Potentiale des Stoffes in den beiden Lo-
sungsmitteln gleich grof3 sein.

py = s

Da es sich meist um den Grenzfall kleiner Konzentrationen des gelosten Stoffes
handelt, kann das Henry’sche Gesetz (siche Gleichung (2.61))) verwendet werden,
sodass gilt

157" + RT In(a5) = ™" + RT ln<x§)

xa
RTn <5) = 157" — 3"
3

Lo
00,3 00,x
T2 _exp(H2—H2
xg RT

Da auf der rechten Seite nur noch Groéflen stehen, die von Druck und Temperatur
abhangig sind, muss das Verhaltnis der Molenbriiche in den einzelnen Losungsmit-
teln fiir konstanten Druck und Temperatur ebenfalls konstant sein, was genau die
Aussage des Nernst’schen Verteilungssatzes ist.
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2.4.10 Loslichkeit

In einer gesattigten Losung eines Stoffes (“27) gilt es zwei Phasen zu unterscheiden.
Die Erste ist die Losung des Stoffes (o) und die Zweite ist der feste Bodenkorper
des Stoffes (5).
Fiir den Bodenkorper, der ja einen reinstoff darstellt, gilt

4 = s

und fiir die Losung gilt
ps = p5>” + RT In(a3™)
Dabei ist a3 die Sattigungsaktivitit, die fur eine gegebene Temperatur und Druck

konstant ist.

Da die beiden Phasen miteinander im Gleichgewicht stehen, muss gelten
py = iy
muy® = 13 + RT In (azat’)

*,Q0 T) — 0, T
a;at.:exp (:uQ (p7 )RTMQ (pa )

> = const.(p,T)

Die Kernaussage dieser Gleichung ist also, dass die Sattigungsaktivitat bei konstan-
tem Druck und Temperatur ebenfalls konstant ist.

Diese Sattigungsaktivitat kann auch folgendermaflen ausgedriickt werden:

a = fi' - x5 = const.

Durch den Zusatz von Fremdsalzen wird der Aktivititskoeffizient ff des Stoffes 2
verandert, aber da die Sattigungsaktivitdt konstant bleiben muss, muss sich zwangs-

laufig 5" andern. Dabei werden zwei Fille unterschieden:

o Einsalzeffekt: f nimmt ab, sodass 25" zunehmen muss. Somit 16st sich

durch Zugabe der Fremdsalze mehr von Stoff 2 in der Losung.

o Aussalzeffekt: fF nimmt zu, sodass $*" abnehmen muss. Somit 16st sich

durch Zugabe der Fremdsalze weniger von Stoff 2 in der Losung.

2.4.11 Kolligative Eigenschaften

sind Eigenschaften einer Losung, die einzig und allein
von der Teilchenkonzentration eines gelosten Stoffes, nicht aber von der chemischen
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Art des gelosten Stoffes abhédngt. Solche kolligativen Eigenschaften verhalten sich
also bei der Losung von einem Mol Harnstoff in der Losung genauso, wie bei der
Losung von einem Mol Ethanol.

Insgesamt werden vier kolligative Eigenschaften unterschieden:

1. Siedepunktserhéhung - Der Siedepunkt der Losung liegt oberhalb dem des
reinen Losungsmittels

2. Gefrierpunktserniedrigung - Der Gefrierpunkt der Losung liegt unterhalb dem
des reinen Losungsmittels

3. Dampfdruckerniedrigung - Der Dampfdruck des Losungsmittels in der LOsung
ist geringer, als beim reinen Losungsmittel

4. Osmotischer Druck - Ein Konzentrationsunterschied an einer semipermeablen
Membran fiihrt zu einem Druck, der anstrebt die Konzentrationen auszuglei-
chen

Dabei finden die ersten beiden Vertreter bei konstantem Druck und die letzten bei-
den bei konstanter Temperatur statt.

Um diese kolligativen Eigenschaften beschreiben zu kénnen, miissen zunachst zwei
zugrunde liegende Konzepte verstanden werden:

« Eine beschreibt stets eine Mischung, in der der Stoffmengenanteil ei-
ner Komponente (dem sogenannten “Losungsmittel” - normalerweise immer
mit einer “1” gekennzeichnet) sehr viel grofer ist, als alle anderen Stoffmen-
genanteile (der “gelosten Stoffe”). Es gilt also x; >> 9,23, . ..

e Da in einer Losung die Stoffmengenanteile der gelosten Stoffe vernachléssigbar
klein sind, kann mit folgender Naherung gearbeitet werden:

T N9 M1 mo
>ni ny My my

X2

Gemeinsame Grundlage

Wird der Verlauf des chemischen Potentials mit der Temperatur betrachtet wird, so
ergibt sich fiir jeden Aggregatzustand ein anderer Verlauf. Erklirt werden kann dies
ganz einfach iiber die Tatsache, dass die Temperaturabhangigkeit des chemischen
Potentials nach Gleichung nichts anderes als die negative partielle molare
Entropie und da die Entropie in den verschiedenen Aggregatzustianden unterschied-
lich stark mit der Temperatur anwéchst, sinkt auch das chemische Potential mit
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steigender Temperatur in den unterschiedlichen Aggregatzustidnden unterschiedlich
stark.

T Ta TeTs T

Abbildung 2.14: Schematische Darstellung des Verlaufs des chemischen Potentials
in den einzelnen Phasen.

In Abbildung ist der Verlauf des chemischen Potentials des reinen Losungsmit-
tels in schwarz dargestellt. Wird nun bei einer Losung davon ausgegangen, dass der
geloste Stoff nicht mit in den festen Zustand tibergeht (z.B. durch Mischkristallbil-
dung) und auch nicht mit in die Gasphase iibergeht (fliichtiger Stoff), so dndern sich
die entsprechenden Potential durch das Losen eines Stoffes nicht.

Das chemische Potential der Losung hingegen wird gemafl Gleichung (2.56)) geringer,
sodass es als orangene Linie unterhalb dessen des reinen Losungsmittels liegt.

Da die Schnittpunkte der Kurven des chemischen Potentials stets einen Phasen-
iibergang bewirken, da das System stets nach einem minimalen chemischen Poten-
tial strebt, verschieben sich die Phasentibergange durch Erniedrigen des chemischen
Potentials in der fliisssigen Phase. Namentlich sind das dann eine Verschiebung des
Gefrier- bzw. Schmelzpunktes T3, nach unten des Siedepunktes T nach oben im
Vergleich zu den Schmelz- bzw. Siedepunkten des reinen Losungsmittels.

Aus dieser Abbildung geht auch hervor, dass die Gefrierpunktserniedrigung im All-
gemeinen grofler, als die Siedepunktserhohung ausfillt, sodass sich Erstere besser
dafiir eignet genaue Messungen zu liefern.

Ein weiterer wichtiger Punkt ist der, dass die in den folgenden Formeln verwen-
dete Stoffmenge n, der Stoffmenge der gelosten Stoffe entspricht, die nicht
zwangsldufig der Stoffmenge des dazugegeben Stoffes entspricht, da dieser durch
Dissoziation in mehrere geloste Teilchen “aufgeteilt” wird. Somit wére ny bei einem
Mol gelostem Kochsalz ny = 2 mol da Kochsalz in zwei geloste Teilchen dissoziiert.

Allgemein kann geschrieben werden
N9 = 1- Nno

Dabei ist ny die Stoffmenge, die in die Losung gegeben wurde und ¢ gibt an in wie
viele Teilchen der hinzugegebene Stoff dissoziiert. ¢ kann dabei auch eine Kommazahl

81



2 Thermodynamik

sein, wenn eine unvollstédndige Dissoziation (z.B. eine schwache Séure) vorliegt. i
wird auch als bezeichnet.

Siedepunktserh6hung

Am Siedepunkt herrscht ein Gleichgewicht zwischen der fliisssigen und gasformigen
Phase, sodass auch die entsprechenden chemischen Potentiale gleich grof3 sein miis-
sen.

Da eine Losung vorliegt, kann mit dem Raoult’schen Grenzgesetz gearbeitet werden,
welches einen Aktivititskoeffizienten von fi = 1 prognostiziert. Somit kann also mit
dem Molenbruch anstatt der Aktivitit gerechnet werden. Wird nun noch mit be-
riicksichtigt, dass die Gasphase nur das Losungsmittel enthalten soll, kann folgender
Zusammenhang angesetzt werden (unter Annahme einer bindren Mischung):

i = ph
pi?uy! + RTs In(x:)
— '+ RTsIn(1 — 2,)
p1? = py' = RTsIn(1 — )

Da das chemische Potential eines Reinstoffes seiner molaren freien Enthalpie ent-
spricht (siehe Gleichung (2.50)), ist die Differenz der chemischen Potentiale der
Aggregatzustinde des reinen Stoffes einer Differenz in der molaren freien Enthalpie.
Diese Differenz wird in diesem Zusammenhang “molare freie Verdampfungsenthal-
pie” Ay Gy, genannt.

NG, = RTgIn(1 — x3)

Wird fiir die freie Verdampfungsenthalpie in den beiden Phasen die Definition der
freien Enthalpie angewandt (siehe Gleichung (2.42))), bzw. direkt dir Gibbs-Helmholtz-
Gleichung verwendet, so ergibt sich fiir die flissige Phase

MT’Z = G:n = H:;l — TS . S:;L = RTSlH(l — IL'Q)

H*  S* (I)
RTs R n(l = )

und fiir die gasformige
[ = G = H ~ TG 55, = 0

Hy,  Sh _

RT; R

; (1)

Wird nun die Differenz der beiden Gleichungen gebildet, so ergibt sich unter der
Annahme, dass die molaren Entropien in beiden Phasen gleich gro8 sind (méglich,
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da beide Phasen ja im Gleichgewicht stehen)

AGH: 1 1
Ay G = 2007m (2 =) (1 —
lgGm R <TS T§> Il( 1’2)

Wird der natiirliche Logarithmus tiber eine Taylor-Reihe angenéhert, so ergibt sich
fir die Werte des Arguments, in denen sich hier bewegt wird (zwischen Null und
Eins) folgende Néherung:

In(l —z5) = —x9

Somit kann obige Gleichung entsprechend angendhert werden

Ay H?, (1 1)
Qg (L 1) _

R Ts T
AyH?: Ti—Ts
. — _x2
R Ts-T:

Wird nun angenommen, dass T% - Ts &~ T&? gilt und die eingangs besprochene Néhe-
rung fiir den Stoffmengenanteil der gelosten Komponente x5 verwendet wird, ergibt
sich

AZQH:; T;v — TS . % @
R T? My my
R- TS*2 . M1 mo 1

TE—Tg=-— 85 1. 72 -
S o AlgH;,L mq M2

Unter Zusammenfassung aller bekannter Konstanten in dieser Gleichung in die
Ks

R Tz - M,
Kg="—"-5 "
° AZQH:%

ergibt sich
mo 1
T¢ —Ts=Kg-—-—=Kg-b 2.66
s s s L M, S b2 ( )

Dabei ist by = —"2— die Molalitat des gelosten Stoffes.

m1-Ma

Somit kann also die Siedepunktserhohung berechnet werden oder aber durch Mes-
sung der Siedepunktserhohung die molare Masse des gelosten Stoffes My bestimmt
werden.
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Gefrierpunktserniedrigung

Der Ansatz am Gefrierpunkt ist analog zum Siedepunkt

1 = [y

Nur dass beim Bilden der Differenz der chemischen Potentiale des Reinstoffes wie
beim Siedepunkt die molare freie Kristallisationsenthalpie berechnet werden wiirde.
Da aber in aller Regel mit der molaren freien Schmelzenthalpie gerechnet wird,
muss die Gleichung noch mit —1 multipliziert werden, sodass folgender Ausdruck
entsteht:

AgG,, = ,uf’l — " = —RTyIn(1 — x3)

Die restliche Berechnung erfolgt genauso wie bei der Siedepunktserhéhung, sodass
sich letztendlich folgender Ausdruck fiir die Gefrierpunktserniedrigung ergibt

Mo 1
Ty—Ty =Ky - — -— =Ky -b 2.67
M M M my M, M b2 ( )
Dabei ist K, die mit
R-T:?. M,
Ky=—™M "2
M Asle

Auch die Gefrierpunktserniedrigung kann zur Bestimmung der molaren Masse der
gelosten Substanz heran gezogen werden.

Dampfdruckerniedrigung

Die Dampfdruckerniedrigung ergibt sich direkt durch das Raoult’sche Grenzgesetz
(siche (2.59)) als
P1
—~ = I = 1-— i)
1
Somit kann eine relative Dampfdruckerniedrigung berechnet werden durch

1—]%:372
b

Oder anders geschrieben
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Osmotischer Druck

p+m
m
P
reines LM Lésung
H1'(p) H1'(p)

Abbildung 2.15: Skizze zum Entstehen des osmotischen Drucks. Die semipermeable
Membran ist rot dargestellt und die Fliissigkeitsfiillstande sind mit
den blauen Linie angedeutet.

Ist die Osmose vollstandig abgelaufen, so ist in den beiden Fliissigkeiten, wie sie in
Abbildung dadrgestellt sind, ein Druckunterschied zu messen. Dieser Druckun-

terschied wird 7 genannt.

In diesem Fall muss also das chemische Potential in beiden Fliissigkeiten gleich grof3
sein

Das chemische Potential beim Druck p + 7 kann folgendermaflen ausgedriickt wer-
den

* * p+r (0 !
i (p+ ) Zul’l(p)Jr/ ( gl ) dp
p p T

Da die Druckabhéngigkeit des chemischen Potentials nach Gleichung (12.52)) das par-
tielle molare Volumen ist und es sich in diesem Fall um den reinen Stoff handelt,
kann auch Folgendes geschrieben werden

P+

it (p+m) = ' (p) + / Vinadp
p

Diese Beziehung kann nun in die Anfangsgleichung eingesetzt werden, um Folgendes
zu erhalten

pt
0= / Viurdp + RT In(ay)
p

Da eine Fliissigkeit annahernd inkompressibel ist, gilt (%L;")T ~ (0, sodass das molare
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2 Thermodynamik
Volumen vor das Integral gezogen werden kann.

p+7
0=V, / dp + RT In(a))
p
= Vinam+ RT In(ay) ~ In(z)
Vpim = —RTIn(z1) = —RTIn(1 — 22) ~ RT - w5 ~ RT - -2

m
ny - Vm71’7T == ngRT

7T‘/1 = TLQRT

Diese Gleichung, welche eine starke Ahnlichkeit zur Zustandsgleichung idealer Gase
aufweist, wird (ir den osmotischen Druck) genannt

7Vi = nyRT (2.69)

2.5 Chemisches Gleichgewicht

Die Thermodynamik chemischer Gleichgewichte beschéftigt sich mit der Beschrei-
bung von Reaktionen der allgemeinen Form

lval A+|vg| B+...=vg E+vp F

bei der sowohl die Hin- als auch die Riickreaktion gleichzeitig ablaufen. Dabei be-
schreibt sie die Lage des Gleichgewichts, also die Zusammensetzung der Mischung
nachdem sich das Gleichgewicht eingestellt hat.

Auflerdem beschreibt sie die Abhédngigkeit dieser Lage von den dufleren Bedingungen,
wie Druck oder Temperatur.

v; sind dabei die stochiometrischen Koeffizienten der Reaktion, wobei diese Ko-
effizienten fiir die Edukte als negativ definiert sind. Deswegen stehen sie in
obiger Reaktionsgleichung in Betragsstrichen.

Wiirde die Beschreibung eines Gleichgewichts mittels diesen stochiometrischen Fak-
toren erfolgen, so wiirden daraus Formeln resultieren, in denen sehr viele Variablen
auftauchen wiirden (Fiir jeden Reaktanden Eine), was dann sehr schnell sehr un-
iibersichtlich und unhandlich werden wiirde. Deshalb wird ausgenutzt, dass diese
Koeffizienten alle miteinander tiber die Stochiometrie der Reaktionsgleichung ver-
kniipft sind.

Es wird eine neue Grofle definiert: Die ¢. Sie beschreibt, wie
weit eine Reaktion vorangeschritten ist, indem sie die Anzahl an Formelumséatzen
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2.5 Chemisches Gleichgewicht

der Reaktionsgleichung beschreibt. Somit kann die Stoffmenge der Komponente ¢ in
Abhéngigkeit von dem Reaktionsfortschritt angegeben werden

n(§) = no + v

Durch die Definition des Vorzeichens von v; je nach dem, ob es sich um ein Produkt
oder ein Edukt handelt, ist diese Formel allgemein giiltig.

Somit muss also zu Beginn der Reaktion £ = 0 mol gelten und nachdem genau ein
Formelumsatz abgelaufen st, gilt £ = 1 mol. Was dabei noch wichtig ist, ist dass die
Reaktionslaufzahl eine Einheit hat, auch wenn ihr Name da etwas irrefithrend sein
kann.

Meistens wird jedoch die differentielle Definition von £ verwendet

_ dn(§)

v

dé (2.70)

Der Vorteil bei der Verwendung von £ ist der, dass der Fortschritt der Reaktion be-
schrieben werden kann, ohne sich dabei auf einen bestimmten Reaktanden beziehen
Zu mussen.

2.5.1 Zustandekommen des chemischen Gleichgewichts

Ist der Druck und die Temperatur wahrend einer Reaktion konstant, so ist die freie
Enthalpie G das Maf§ dafiir ob und in welche Richtung die Reaktion ablauft. Da
bei einer Reaktion eine Mischung aus den Reaktanden vorliegt, gilt fiir die freie

Enthalpie geafl Gleichung ([2.46))

Wenn die Anderung der Stoffmenge der Komponente i nun iiber die Reaktionslauf-
zahl (siehe Gleichung ([2.70)) ausgedriickt wird, gilt

Somit wurde die Gleichung auf nur eine Variable, die Reaktionslaufzahl, reduziert.

Wird diese Gleichung nun nach der Reaktionslaufzahl differenziert, so ergibt sich

oG
(%)p,T - Zlul v

()
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2 Thermodynamik

Die Ableitung nach der Reaktionslaufzahl bei konstantem Druck und Temperatur
wird in der Regel mit A, abgekiirzt, wobei das r fiir “Reaktions-" steht.

Demnach gilt fiir die (molare) freie Reaktionsenthalpie

%

Aer = (aai')nT = ZI’LZ s U (271)

Durch die Definition des Vorzeichens von v; ist Gleichung (2.71) gleichbedeutend

wie

AG,, = Z Wi - Vi — Z i - Vil

Produkte Edukte

Wird die freie Enthalpie wahrend einer Reaktion grafisch aufgetragen, so ergibt
sich

G
Eduktet p,T = const.

Produkte

feq 3

Abbildung 2.16: Schematischer Verkauf der freien Enthalpie wiahrend einer Reakti-
on.

Wie sich zeigt, ergibt sich bei einer solchen Reaktion irgendwann ein Minimum der
freien Enthalpie, bevor die Reaktion vollstindig abgeschlossen ist. Da das System
stets einem Minimum der freien Enthalpie entgegen strebt (zumindest bei den ge-
gebenen Bedingungen), wird sich auch nicht weiter als bis &, laufen, sodass sich
eine Mischung aus Produkten und Edukten ergibt, was dann genau ein chemisches
Gleichgewicht ist.

Es kann also gesagt werden, dass A, G, die Triebkraft der Reaktion ist. Ist A, G,, <
0, so lauft die Reaktion ab. Ist A,G,, = 0 so ist das chemische Gleichgewicht er-
reicht.

Erklarung fiir den Verlauf der freien Enthalpie

Betrachtet werde soll folgende Reaktion

A=—2DB
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2.5 Chemisches Gleichgewicht

Die Anfangskonzentrationen sollen n4 9 = 1 mol und npy = Omol betragen, sodass
¢ € [0;1] gilt.

Wird einmal angenommen, dass die freie Enthalpie von A gréfler sei, als die von
B, so wiirde durch die Reaktion gemifi Gleichung ein linearer Abfall der
freien Enthalpie des Systems von dem Niveau von A auf B stattfinden (konstante
Reaktionsgeschwindigkeit vorausgesetzt).

Wie aber in Abb. zu sehen ist, ist dies nicht der Fall. Die Begriindung hierfiir
liegt in der Tatsache, dass durch die Reaktion eine bindre Mischung aus A und B
entsteht. Somit wird die freie Enthalpie des Systems abhéngig von der Zusammen-

setzung und fiir den Fall, dass eine ideale Mischung angenommen wird, wiirde sich
die freie Mischenthalpie A,,;,G wie in Abb. ergeben.

Demnach ergibt sich der tatsidchliche Verlauf der freien Enthalpie des Systems aus
einer Summe dieser beiden Verlaufe, was dann zu einem Minimum bei einer be-
stimmten Zusammensetzung (also einem bestimmten Reaktionsfortschritt) fiihrt.

Daraus folgt also, dass das chemische Gleichgewicht ein Mischungseffekt
ist.

Abbildung 2.17: Verlauf der freien Enthalpie des Systems. Die gestrichelte blaue
Linie ist dabei der Beitrag der durch die reine Reaktion zustan-
de kommt und die griine gestrichelte Linie reprasentiert den Mi-
schungseffekt. Die schwarze Linie ist der daraus resultierende Ver-
lauf der freien Enthalpie.

Um eine generelle aussage iiber die Richtung der ablaufenden Reaktion zu treffen,
geniigt es die A, G, zu betrachten.

NG, = G G (2.72)

Ist A, G, < 0,solauft die Reaktion von links nach rechts ab. Es ist also auch méglich
Aussagen tber die Richtung einer Reaktion zu treffen, ohne die Mischungseffekte
mit einzubeziehen. Soll eine Aussage iiber die Zusammensetzung im Gleichgewicht
getroffen werden, muss der Mischungseffekt allerdings beachtet werden.
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2 Thermodynamik

2.5.2 Gleichgewichtskonstanten

Ausgehend von Gleichung (2.71)) kann mit Hilfe der Konzentrationsabhéngigkeit des
chemischen Potentials (siche Gleichung ([2.56))) geschrieben werden

Aer:ZMi'Vi
=> wi-vi+RT-> v - In(a;)

= Zuf -v; + RT - Zln(a;’i)

= Zuj-w—%—RT—ln(Ha;’i)

Analog zu Gleichung (2.72)) ist >°; uf - v; nichts anderes als die freie Standardreakti-
onsenthalpie A, G7,.

Da im Gleichgewicht A,G,, = 0 gelten muss, kann geschrieben werden (die entspre-
chenden Aktivitaten sind im Gleichgewichts-Fall ebenfalls konstant und genau auf
a; = G, festgelegt)

0=A,G,, +RT-In <H aZﬁzq)

Da im Argument des Logarithmus nur Konstanten stehen, wird die
K, definiert als

. X Produkte Y.
. vi rodukte Yi,eq
Ka - Hai,eq - Vil (273)

i ZEduk’t@ Q5 eq

Dieser Zusammenhang zwischen der thermodynamischen Gleichgewichtskonstanten
und den Gleichgewichts-Aktivitdten wird auch als be-
zeichnet.

Wird die Definition dieser Konstanten in obige Gleichung eingesetzt ergibt sich

0=A,G% + RT - In(K,)
A,G*, = —RTIn(K,)

Wichtig ist, dass thermodynamische Gleichgewichts-Konstante dimensions-
los ist, da ja in dieser eigentlichen Formulierung des Massenwirkungsgesetzes nur
dimensionslose Aktivitaten vor kommen.

Somit kann also tiber die Beziehung

A,G* = —RTIn(K,) (2.74)
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2.5 Chemisches Gleichgewicht

die Gleichgewichts-Konstante aus der freien Standardreaktionsenthalpie berechnet
werden. Dies birgt den grofien Vorteil, dass diese geméfi Gleichung direkt
aus den Edukten und Produkten berechnet werden kann und somit die Art der
Mischung wéhrend der Reaktion (ideal oder real) vollkommen egal ist. Somit muss
zum Berechnen der Gleichgewichts-Konstanten keine Naherung getroffen werden.

Varianten der Gleichgewichts-Konstanten

In der Praxis ist die Aktivitat meist unbekannt, bzw. nicht so einfach zu berechnen.
Deswegen bietet es sich fiir die Anwendung an, die Gleichgewichts-Konstante tiber
ein passenderes Konzentrationsmafl zu bestimmen, was dann je nach verwendetem
Konzentrationsmafl zu unterschiedlichen Varianten der Gleichgewichts-Konstanten
fiihrt.

Das Prinzip dabei ist stets das, dass die Aktivitdt durch das entsprechend andere
Konzentrationsmaf in Gleichung (2.73)) ersetzt wird. Die Konstante selbst bekommt
dabei stets das Kiirzel des entsprechenden Konzentrationsmafles als Index (anstatt
dem a).

Die Aktivitdt a; einer Komponente i beinhaltet stets die Abweichung von
einem Idealzustand (Bezugszustand). Da dieser unterschiedlich definiert sein
kann, kann auch die Aktivitdt unterschiedlich bestimmt werden.

Tabelle 2.2: Verschiedene Moglichkeiten zur Bestimmung von Aktivitdten in ver-
schiedenen Phasen.

Phase Bezugszustand Aktivitat | Aktivitatskoeffizient
. reines, ideales Gas bei o - .
gasformig = 1 bar a; = 5% Fugazitétskoeffizient 7, ;
Reinstoff im gleichen
Itsch
kondensiert | Aggregatzustand und a; = x; Raoultscher

gleichem p, T Aktivitatskoeffizient f;

Ideale Losung bei der

Losung Standardkonzentration a; = & Aktivitatskoeffizient . ;
¢ =1mol-17!

Ideale Losung bei der

Losung Standardkonzentration | a; =

m° = 1mol - kg™*

3

Aktivitétskoeffizient 7, ;

3O

Werden diese verschiedenen Konzentrationsmafle in Gleichung (2.73)) eingesetzt, so
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2 Thermodynamik

ergibt sich Tabelle

Tabelle 2.3: Verschiedene Moglichkeiten zur Definition der Gleichgewichtskonstan-
ten in Abhéangigkeit von der vorliegenden Phase.

Phase Konzentrationsmafl | GG-Konstante
ideal gasformig Partialdruck p; K,=1I (%)w
real gasformig Partialdruck p; K=K, 11,
ideal kondensiert Molenbruch z; K, =1l

real kondensiert Molenbruch x; K=K, Tl

ideal verdiinnte Lsg

Konzentration c;

KC _ H (%)I/i

ideal verdiinnte Lsg

Molalitat m;

K =11 (2)"

real verdiinnte Lsg

Konzentration ¢;

K = Kc : H (Vc,i)yi

real verdiinnte Lsg

Molalitat m;

Umrechnen der verschiedenen Gleichgewichts-Konstanten

Das Umrechnen der verschiedenen Gleichgewichts-Konstanten erfolgt stets nach dem
Prinzip, dass das Konzentrationsmafl der Ausgangskonstanten durch das der Zielkon-
stanten ersetzt wird. Durch Umformen ergibt sich dann ein Zusammenhang zwischen

den einzelnen Konstanten.

o K, <+ K, Die Aktivitat in K, wird geméafl a; = f; - x; ersetzt. Somit ergibt sich

K,=1]]af

TICfi - z)”

- (1) - (I7)

o K, <> K, Der Partialdruck wird gemafl dem Daltonischen Partialdruckgesetzes

(siche Gleichung (1.10])) ersetzt.

Di T+ Pges
K, = — | = - 9
T (2) =T ()

92

Pes \
—e ()



2.5 Chemisches Gleichgewicht

o K, <> K, Der Partialdruck kann tiber die Zustandsgleichung idealer Gase (sie-

he Gleichung 1| gemaf p; = ”""fT = ¢; - RT ausgedriickt werden. Wahrend

der Umformung muss mit der Standardkonzentration c° erweitert werden, da
diese in der Definition von K, enthalten ist.

K, =11 (gﬁ)w =11 (Ci'RT>”i

pO

-m())- (%))

RT-c°>yi

e K, < K. in Losung. Da es sich um eine Losung handelt kann die selbe Né-
herung verwendet werden, die auch schon bei den kolligativen Eigenschaften

verwendet wurde: z; ~ Z—; = Z—)); = z—i

con(e) ()

CO
v c\”
- (I1(z) )
—K,- <61>ZW
CO
o Spezialfall : Bei dieser Art Reaktionen wer-

den genau gleich viele Produkte gebildet, wie Edukte verbraucht werden. Somit
gilt > 1; = 0, womit sich aus den gerade hergeleiteten Beziehungen der Kon-
stanten folgender Zusammenhang ergibt:

K,=K,=K,

Heterogene Reaktionen

Findet eine Reaktion statt, bei der nicht alle Reaktanden in der selben Phase vor-
liegen versagt die Beschreibung der Reaktion mit einer Gleichgewichts-Konstanten,
die auf eine bestimmte Phase bezogen ist.

Stattdessen wird die allgemeine Definition der thermodynamischen Gleichgewichts-
Konstanten (siehe Gleichung (2.73)) verwendet und die Aktivitdt der einzelnen
Reaktanden geméf3 ihrer Phase eingesetzt. Dabei beziehen sich die verschiedenen
Aktivitdten natiirlich auch auf verschiedene Standardzustéinde.
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94

o Betrachtet werden soll folgende Reaktion

Cs) + €Oy == 2C0y4)

Da es sich bei dem verwendeten Kohlenstoff um einen reinen Festkorper han-
delt, ist seine Aktivitit ac = 1. Die beiden anderen Reaktanden sind je-
weils Gase, die im Folgenden als ideal angesehen werden sollen. Somit gilt

Pco )
pOQ und aco = %.

aco, =

Wird dies in Gleichung (2.73)) eingesetzt, ergibt sich also

2
K — aco, _ Pco
ac-aco  P° - PCo,

Betrachtet werden soll folgende Reaktion
AgBr(y = Ag"(ag) + Br (ag)

Die Aktivitét des Feststoffes ist aufgrund seiner Reinheit (keine Mischkristalle)
gleich Eins, sodass beim Einsetzen der Aktivitaten fir die gelosten Ionen gilt

1
K= e ag o

Da es sich bei Silberbromid um eine schwerlosliche Verbindung handelt, wird
die Konzentration an dissoziierten Ionen sehr gering sein, sodass diese so weit
von anderen Ionen entfernt sind, dass quasi keine Wechselwirkungen zwischen
ihnen auftreten werden. Somit handelt es sich ndherungsweise um eine ideale
Mischung, was bedeutet y4,+ = vp,— = 1.

Im Endeffekt ergibt sich also

Bei dieser Gleichung handelt es sich also um nichts anderes, als das

(wobei in der allgemeinen Chemie die Standardkonzentration
meist mit der Konstanten zu K zusammen gefasst wird, sodass K dann
meistens nicht mehr dimensionslos ist)



2.5 Chemisches Gleichgewicht

2.5.3 Druck- und Temperaturabhangigkeit der GG-Konstanten
Druckabhangigkeit

Ausgehend von Gleichung (2.74]) gilt

AT‘G:H (p7T) = —RT hl(Ka)
AL

In(K,) = BT

Wird nun nach dem Druck differenziert, so ergibt sich

Die Ableitung der freien Enthalpie nach dem Druck bei konstanter Temperatur ist
bekannt (siehe Tabelle , sodass sich folgende Druckabhéngigkeit der thermody-
namischen Gleichgewichts-Konstanten ergibt:

Oln(K,)\ 1
(ap>T_ = AV, (2.75)

Diese Gleichung wird auch als “van’t Hoffsche REaktionsisotherme” bezeichnet.

Wird dieses Ergebnis mit dem bekannten “Prinzip von Le Chatelier” verglichen, so
kann qualitativ Folgendes getan werden:

Wenn Z V> — Z =A,V, <0

Produkte Edukte
Oln(K,
(n( “)> > 0
dp T

Das bedeutet also nichts anderes, als dass im Falle dass die Produkte ein kleineres
Volumen haben, als die Edukte, eine Druckerhéhung (dp > 0) die Gleichgewichts-
Konstante steigt, was eine Verschiebung des Gleichgewichts auf die Seite der Pro-
dukte bedeutet. Somit stimmt die hergeleitete Beziehung genau mit dem Prinzip
von Le Chatelier iiberein.

Die so formulierte Abhéangigkeit gilt ohne weiteres nur fiir die thermodynami-
sche Gleichgewichts-Konstante. Allerdings kann z.B. im Falle geringer Stoff-
mengenanteilen im Gleichgewicht f; &~ 1 angenédhert werden und somit wiirde gelten
K, ~ K,, womit obige Beziehung auch fiir K, gelten wiirde.
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Eine Spezialfall ist die Druckunabhéngigkeit von K,! Dies kommt daher, dass
die freie Standardreaktionsenthalpie in der Gasphase A, G5, (7)) nur tempera-
turabhangig ist, da sie sich stets auf den Standarddruck p° = 1bar bezieht,
der somit ja nicht variabel ist. Rein qualitativ betrachtet macht dies auch
Sinn, da eine Gasphasenreaktion nur von den Partialdriicken der Reaktanden
abhangt, die sich durch Erhohung des Gesamtdruckes nicht verédndern (da ja
die Druckerhohung die selbe Auswirkung auf alle Reaktanden hat).

AuBerdem wird die Druckabhéngigkeit meist nur bei Reaktionen beachtet, bei denen
Gase involviert sind, da die Volumenénderung in kondensierten Phasen in der Regel
vernachlassigbar klein sind.

Temperaturabhangigkeit

Der Ansatz fiir die Temperaturabhéngigkeit ist der selbe, wie fiir die Druckabhén-
gigkeit, nur dass nattirlich nach der Temperatur anstatt dem Druck differenziert
wird.

Somit ergibt sich also

() - (),

Hier muss nun offensichtlich die Produktregel beim Differenzieren angewandt wer-
den. Dies kann leichter an einem etwas einfacheren Beispiel durchgefiihrt werden,
wobei das Ergebnis dann nachher wieder auf das urspriingliche Problem tibertragen

wird:
07\ _1 . (9G) _¢G
oT p_T or ), T2

In diese Gleichung wird nun die bekannte Ableitung von G nach dem Druck (siehe
Tabelle und die Definition von G selbst (siche Gleichung (2.42))) eingesetzt,
sodass sich Folgendes ergibt:

oF _ g (H Tg\_ H
an_ T T2 2] T2
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Ubertragen auf das Ausgangsproblem ergibt sich also
(81n(Ka)> AHp

oT RT?
- oln(K,)\  AH;
or ), R

Mit dem Zusammenhang

) -

, 11
T~ d(1/7)

ergibt sich aus obiger Gleichung die “van’t Hoffsche Reaktionsisobare”, was nichts
Anderes ist, als die Temperaturabhéngigkeit der thermodynamischen Gleichgewichts-

Konstanten. O (K, A
n(k, _ AHG
( o(1/T) ) R 20

In Worten sagt diese Gleichung nichts anderes aus, als dass bei einer exothermen
Reaktion (A, H} < 0) eine Temperaturerh6hung (d(1/7) < 0), da ja der rezipro-
ke Wert der Temperatur durch eine Temperaturerhohung kleiner wird) zu einer
Verkleinerung der thermodynamischen Gleichgewichts-Konstanten fithrt, was eine
Verschiebung des Gleichgewichts auf Seite der Edukte bedeutet. Somit stimmt auch
diese hergeleitete Formel mit dem Prinzip von Le Chatelier tiberein.

2.6 Phasengleichgewichte

Die Thermodynamik der Phasengleichgewichte beschaftigt sich mit dem physikali-
schen Zusatd eines Systems bei einem gegebenen, Druck Temperatur und Zusam-
mensetzung.

Anwendung findet dies dann beispielsweise in der Trennung von Stoffgemischen (z.B.
Destillation/Rektifikation - “thermische Trennverfahren”) oder bei der Erklarung
von Materialeigenschaften (z.B. Legierungen).

2.6.1 Das Gibbs’sche Phasengesetz

Bevor das verstanden werden kann, miissen zunéchst
einige Begrifflichkeiten eingefiihrt und definiert werden.
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2 Thermodynamik

: Eine Phase ist ein homogener Bereich eines Systems in dem sich in-
tensive physikalische Figenschaften nicht oder nur stetig &ndern (Somit finden
innerhalb einer Phase keine sprunghaften Anderungen physikalischer Grofien
statt!)

: Eine Komponente ist eine Teilchenart, bzw. ein chemischer Be-
standteil eines Systems, welches unabhingig von anderen Komponenten
variiert werden kann.

Beispielsweise besteht eine Kochsalzlosung aus nur zwei Komponenten: Dem
Wasser und dem gelosten Kochsalz. Das Kochsalz dissoziiert zwar in zwei lonen,
aber die Konzentration der Ionen ist nicht unabhéngig voneinander, sodass sie
nicht als unterschiedliche Komponenten zéahlen.

: Eine Freiheit in diesem Zusammenhang ist eine thermodynamische
Zustandsgrofe, bei deren Anderung keine Anderung der Phasen in einem
System stattfindet.

Des Weiteren gibt es noch Klassifizierungen von System nach ihrer Anzahl der Kom-
ponenten

K = 1: Unéres System
K = 2: Binéres System

K = 3: Tertiares System

und nach der Anzahl der Freiheitsgrade

F' = 0: Invariantes System
F' = 1: Univariantes System

F = 2: Bivariantes System

Das Gibbs’sche Phasengesetz selbst beschaftigt sich nun mit der Frage, wie die
Anzahl der Freiheitsgrade F' von der Anzahl an Komponenten K und an Phasen P
zusammen hangt.

Das Herleitungsprinzip ist dabei analog zur linearen Algebra eines Problems mit n
Gleichungen und m Variablen.
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Die Ausgangsgleichung ist in Worten formuliert die Folgende:

Freiheiten = Anzahl aller Zustandsvariablen—Anzahl thermodyn. GG-Bedingungen

Um nun einen mathematischen Ausdruck fiir diese Formel zu finden muss also so-
wohl die Anzahl an Zustandsvariablen, als auch die Anzahl an thermodynamischer
Gleichgewichts-Bedingungen bestimmt werden.

e Zustandsvariablen:
In einer beliebigen Phase «a gibt es folgende Zustandsvariablen:
Ta’pa7 xtllv l’g, tet 7x?(—1

Somit gibt es also in jeder Phase K + 1 Variablen (Die Molenbriiche gehen nur
bis k — 1, da der letzte Molenbruch aus der Differenz von 1 und den restlichen
Molenbriichen berechnet werden kann.).

Sind in dem System P Phasen vorhanden, so gibt es P - (K + 1) Zustandsva-
riablen die dieses System beschreiben.

» Gleichgewichts-Bedingungen
Bei den Gleichgewichts-Bedingungen muss zwischen den verschiedenen Gleich-
gewichtsarten unterschieden werden, da jede davon ihre eigenen Bedingungen
beitragt.

— thermisches Gleichgewicht : 7% =77 = . ..
Bei P Phasen ergeben sich also P — 1 Gleichgewichts-Bedingungen

— mechanisches Gleichgewicht : p* = p® =
Bei P Phasen ergeben sich also weitere P —1 Glelchgewmhts Bedingungen

— stoffliches Gleichgewicht : uf = =
Bei P Phasen ergeben sich also pro Komponente P — 1 Bedingungen,
sodass sich insgesamt K - (P — 1) Bedingungen ergeben.
Insgesamt gibt es also (K + 2) - (P — 1) Gleichgewichts-Bedingungen

Werden diese Zahlen nun in die “Ausgangsgleichung” eingesetzt ergibt sich
F=P - (K+1)—(K+2)-(P-1)

=PK+P—-KP+K—2P+2
=—P+K+2

Die somit hergestellte Beziehung wird als das Gibbs’sche Phasengesetz bezeichnet.

F=K-P+2 (2.77)
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Beim Arbeiten mit dem Gibbs’schen Phasengesetz ist es oft hilfreich zu wissen,
in was fiir Wertebereichen die einzelnen Variablen liegen.

o Fin System muss mindestens aus einer Komponente bestehen, da es ja
sonst aus nichts bestehen wiirde, was keinen Sinn macht. Somit gilt K >
1.

e Die minimale Anzahl an Phasen ist analog zu der minimalen Anzahl
an Komponenten. Da die eine Komponente, die auf jeden Fall in einem
System enthalten sein muss auch eine Phase bilden muss, gilt auch fir
die Phasen P > 1.

o Fiir die Freiheitsgrade gilt prinzipiell F' > 0. Praktisch gibt es jedoch eine
maximale Zahl an Freiheitsgraden, wenn die minimale Anzahl an Phasen
bei gegebener Komponentenanzahl erreicht wird. Nach dem Gibbs’schen
Phasengesetz gilt also Fiu. = K + 1

2.6.2 Einkomponentensysteme - Reinstoffe

Ein System aus nur einer Komponente (also ein Reinstoff) kann folgende Phasen
bilden

« Eine Gasphase

o Eine fliissige Phase (Es gibt Ausnahmen, die auch mehrere fliissige Phase
bilden)

o Evtl. eine oder mehrere fliissigkristalline Phasen
« Eine oder mehrere kristalline Phasen (Polymorphie)

Aus dem Gibbs’schen Phasengesetz (siehe Gleichung (2.77))) ergibt sich fir K =
1 und der Beriicksichtigung des Minimalwertes fiir F', dass maximal drei Phasen
nebeneinander koexistieren kénnen (im thermodynamischen Gleichgewicht ).

An einem Phasenumwandlungspunkt (z.B. Siede- oder Schmelzpunkt) liegen stets
zwei Phasen nebeneinander im Gleichgewicht vor, sodass sich ergibt, dass das Sys-
tem in einem solchen Fall genau einen Freiheitsgrad besitzt (aus dem Gibbs’schen
Phasengesetz). Dies fithrt dazu, dass z.B. der Druck an dem ein System zum Sieden
gebracht werden soll frei gewahlt werden kann, dann aber eine genaue Temperatur
eingehalten werden muss, um zum gewiinschten Ziel zu kommen.
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Dieser Freiheitsgrad fithrt dann auch dazu, dass diese Umwandlungspunkte bei z.B.
verschiedenem Druck berechnet werden koénnen und letztendlich zusammen eine
Umwandlungslinie ergeben. Werden diese Umwandlungslinien in einem geeigneten
Diagramm aufgetragen, so ergibt sich ein Phasendiagramm fiir den entsprechenden
Stoft.

T

Abbildung 2.18: Beispiel fiir ein allgemeines Phasendiagramm. Die Sublimations-
kruve ist in griin, die Schmelzkurve in lila und die Siedekurve in
orange dargestellt. Der rote Punkt ist der Tripel- und der Blaue der
kritische Punkt.

In Abbildung kann sehr gut erkannt werden, wo wie viele Freiheitsgrade exis-
tieren. In einer der drei reinen Phasen gibt es stets zwei Freiheitsgrade, da sowohl
der Druck, als auch die Temperatur unabhéangig voneinander geandert werden kon-
nen (in MaBen natiirlich), ohne dass sich die Phase des Systems andert. Befindet
sich das System allerdings auf einer der Koexistenzlinien, so gibt es nur noch ei-
nen Freiheitsgrad, da zwar Druck oder Temperatur geandert werden kann, aber die
entsprechende andere Grofle dann genau nachjustiert werden muss, um im Zweipha-
sengebiet zu bleiben. Dies gipfelt ultimativ im kritischen Punkt, an dem es keinen
Freiheitsgrad mehr gibt, da bei kleinster Anderung des Drucks oder der Temperatur
bereits eine der drei Phasen verloren geht.

Dies kann auch tiber das Gibbs’sche Phasengesetz gezeigt werden (siehe Gleichung
(2.77))), indem fiir die entsprechenden Stellen die Anzahl der Phasen eingesetzt wird
(Hierbei ist zu beachten, dass es sich bei dem betrachteten Stoff um einen Reinstoff
handelt, der dementsprechend nur aus einer Komponente besteht).

Zur mathematischen Beschreibung einer allgemeinen Umwandlungslinie wird der
Ansatz gewahlt, dass an einer solchen Linie zwei Phasen o und § miteinander im
Gleichgewicht stehen. Somit muss also fiir das chemische Potential der beiden Phasen
gelten
a_ B

H=
Da die Potentiale stets gleich sein sollen, diirfen sie sich auch nicht unabhéngig
voneinander éndern, sodass ebenfalls gilt

dp® = dp’
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Die differentielle Anderung des chemischen Potentials kann iiber sein vollstindiges
Differential ausgedriickt werden, wobei direkt die Temperatur- und Druckabhangig-
keit des chemischen Potentials eingesetzt wird (siehe Gleichung (2.53)), bzw. (2.52)).
Da es sich um einen Reinstoff handelt, geht das chemische Potential in die molare
freie Enthalpie tiiber und auch die partiellen Ableitungen gehen von ihrer partiellen
molaren Form in ihre molare Grofie iiber.

—8edT 4+ Vedp = —S2dT + VAdp
(Sp = Sp)dT = (V7 = Vi)dp

Die Differenz der molaren Entropien der beiden Phasen wird Umwandlungsentropie
A4S — m und die Differenz der molaren Volumina Umwandlungsvolumen A;.V,
genannt.

Da die Entropie immer eine etwas schwierige Grofle ist, kann die Umwandlungsentro-
pie auch mit Hilfe der Gibbs-Helmholtz-Gleichung (siehe Gleichung (2.42))) ersetzt
werden. Da sich das System im Gleichgewicht befindet sind die chemischen Poten-
tiale der beiden Phasen gleich groff und da es ein Reinstoff ist, sind auch die freien
Enthalpien der Phasen gleich, sodass die freie Umwandlungsenthalpie gleich Null
ist. Demnach gilt also

Ater

A rSm =
: T,

Wird dies alles in die urspriingliche Gleichung eingesetzt ergibt sich

A SydT = Ay Vipdp
Atr-l_-lm

tr

AT = A, V,,dp
dp . At'r]{m

dT - CFtr ' Atr‘/m

Die so erhaltene Gleichung gibt die Steigung der Koexistenzlinien in einem p-T-

Phasendiagramm an und wird .In
diesem Fall handelt es sich um die Gleichung in ihrer allgemeinsten und allgemein-
gliltigen Form.

0 JANHY 5 [

I = _—hrem (2.78)

OT ), ew  Tir AeVin

Zur eigentlichen Beschreibung der einzelnen Koexistenzlinien muss die Clausius-
Clapeyronsche Gleichung noch integriert werden, wofiir dann in den einzelnen Féllen
spezielle Naherungen angenommen werden konnen.
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Diskussion der Clausius-Clapeyronschen Gleichung

Existenz eines kritischen Punktes Mit der Clausius-Clapeyronschen Gleichung
kann die Existenz eines kritischen Punktes vorhergesagt werden. Dazu muss nur
iiberlegt werden, was einen kritischen Punkt ausmacht: Die beiden Phasen miissen
ununterscheidbar sein. Demnach miissen sie in allen Grofien iibereinstimmen, sodass
sowohl die molare Umwandlungsenthalpie. als auch das molare Umwandlungsvolu-
men gleich Null sind. Somit ergibt sich ein mathematisches Problem der Form “%”,
das auch unter Anwendung des Satzes von ’'Hopital undefiniert bleibt. Somit ist ab
diesem Punkt keine Koexistenzlinie mehr berechenbar, was schlicht daran liegt dass

es Keine mehr gibt.

Negative Schmelzkurve des Wassers Eine sehr bekannte “Anomalie des Was-
sers” ist seine negative Steigung der Schmelzdruckkurve. Dies liegt daran, dass nor-
males Eis eine geringere Dichte, als fliissiges Wasser besitzt und somit das molare
Volumen von fliissigem Wasser kleiner, als das des Festen ist. Dementsprechend ist
das molare Umwandlungsvolumen kleiner als Null (bei Betrachtung des Ubergan-
ges von fest nach fliissig). Da aber die molare Umwandlungsenthalpie auf jeden Fall
grofer als Null ist, muss die Steigung der Schmelzdruckkurve kleiner als Null sein

(siehe Gleichung (2.78))).

Naherung fiir die Dampfdruckkurve

Unter der Bedingung, dass bei Temperaturen weit Unterhalb der kritischen Tempe-
ratur gearbeitet wird (7" << T¢), ao besitzt die bei einer Verdampfung entstehen-
den Gasphase die ein sehr viel grofleres molares Volumen aufweist, als es die fliissige
Phase tut. Tatsédchlich ist das Volumen der Gasphase so viel grofer, dass das mo-
lare Volumen der fliissigen Phase bei der Berechnung des Umwandlungsvolumens
vernachlassigt werden kann.

Somit entspricht also das Umwandlungsvolumen dem molaren Volumen der Gas-
phase.

AgVyp, =V

Wird fiir die Gasphase nun ideales Verhalten angenommen, so kann das molare Vo-
lumen iiber die Zustandsgleichung idealer Gase (siche Gleichung ((1.9))) ausgedriickt
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werden. Eingesetzt in Gleichung (2.78)) ergibt sich also

0p i ASle . Asle B
aT k B Tsl ALy TSQZ R
oex P

1 (0p _ AgHy,
P <3T>k ~TiR
0 In(p) _ AgH,,
< oT )koex_ Ts2l'R

Mit Hilfe dieser Gleichung kann die Steigung der Dampfdruckkurve berechnet wer-
den. In der Anwendung interessanter ist aber meist, dass mit Hilfe dieser Gleichung
aus experimentell bestimmten Dampfdruckkurven die Verdampfungsenthalpie be-

stimmt werden kann.
J01n(p) AgH,,
— 2.79

(a(l/T)>koem R ( )

2.6.3 Bindre Systeme

Fiir ein binares System ergibt sich aus dem Gibbs’schen Phasengesetz, dass maximal
4 Phasen koexistieren kénnen. Die maximale Zahl an Freiheitsgraden ist 3.

Das bedeutet, dass das Zustandsdiagramm eines bindren Systems dreidimensional
ist (z.B. p(Tx;)).

In der Praxis werden diese Diagramme deswegen meist bei Konstanthalten einer
der Groflen angefertigt, da so wieder ein zweidimensionales Diagramm entsteht. So
kann Beispielsweise ein p — x;-Diagramm bei einer festen Temperatur betrachtet
werden. Dabei muss jedoch im Hinterkopf behalten werden, dass durch das Wahlen
der Temperatur fiir die dieses Diagramm angefertigt worden ist bereits ein Freiheits-
grad “verbraucht” wurde und somit in dem Diagramm selbst direkt maximal zwei
Freiheitsgrade erkannt werden kénnen.

Je nachdem welche der Groflen konstant gehalten wird, werden die Diagramme un-
terschiedlich benannt.

Dampfdruckdiagramme

Bei einem Dampfdruckdiagramm wird der Druck in Abhangigkeit von der Zusam-
mensetzung der Mischung betrachtet, wobei die Temperatur konstant gehalten wer-
den soll.
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Wird die Losung als ideal angesehen, so gilt fiir sie das Raoult’sche Gesetz (siehe
Gleichung ([2.59))) zur Beschreibung des Dampfdruckes:

% l
bi=Dp; - T;

Der sich einstellende Gesamtdruck ist demnach gegeben durch
pges<xl1) =p1+p2
=p}-ah +p5- (1—ay)
= p3 + (b — pb)y

Der so beschriebene Druck verlauft also linear.

Soll der Dampfdruck nun in Abhéngigkeit von der Zusammensetzung der Gasphase
z§ beschrieben werden, so wird das daltonische Partialdruckgesetz (siehe Gleichung

(1.10))) benotigt:

S e g
Pi = DP; - Xy = Pges * X5

* l
7Y = i Ly
Pges
Dos - 27
€es
bzw. e
*
b;

Wird nun also die Zusammensetzung der fliissigen Phase in obiger Gleichung durch
den gerade hergeleiteten Ausdruck ersetzt wird, so ergibt sich

g
* * * Pges = L
Dges = Po + (pl _p2) = * :
Y4
. J2
=py+(1— %) 'pgeS'xg
b
J2 .
pges'(l_( _%) I?) = D2
P1
p*
Pyes(T]) = :

1—(1—22) af

1

Die so erhaltene Gleichung fiir den Gesamtdruck in Abhédngigkeit der Zusammenset-
zung der Gasphase ist offensichtlich nicht mehr linear. Dass sie trotzdem Sinn ergibt
kann tiberpriift werden indem ] = 1 bzw. x{ = 0 gesetzt wird. Die Gleichung ergibt
dann den entsprechenden Dampfdruck des Reinstoffes, was ja auch Sinn macht, da
es sich bei diesen Grenzfillen auch wirklich um Reinstoffe handelt.

Wird nun der Gesamtdruck im System in Abhéngigkeit der Zusammensetzung der

fliissigen und der gasférmigen Phase in ein gemeinsames Diagramm aufgetragen, so
ergibt sich ein Dampfdruckdiagramm.
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A _ ein | |
Sp; = X1 -X;1 P(X1) X
p . 9 ein 9 -pl
S1 = X1 -Xg P(X1)
| (P=1)
S
g/l (P=2)
P L g (=1
. . .
I| Iein Ig
0 X]_ X]_ Xl Xl 1

Abbildung 2.19: Schematische Darstellung eines Dampfdruckdiagramms fiir den Ide-
alfall.

Um Abbildung verstehen zu konnen, muss sich stets klar gemacht werden, dass
es im Prinzip eine Kombination aus zwei Diagrammen ist! Einmal der Gesamtdruck
aufgetragen gegen die Zusammensetzung der fliissigen Phase (blau) und einmal auf-
getragen gegen die Zusammensetzung der Gasphase (lila).

Die blaue Linie zeigt also an, ab welchem Druck die fliissige Phase beginnt in die
Gasphase tiberzugehen. Die lila Linie zeigt hingegen an, ab welchem Druck die Gas-
phase wieder zurtick in die fliissige Phase tiber zu gehen. Das “problematische” oder
vielmehr das Interessante ist nun, dass diese Linien nicht gleich verlaufen, sondern
einen unterschiedlichen Verlauf zeigen.

Aus diesem Phanomen entsteht das in gelb hinterlegte Zweiphasengebiet, in dem das
System sowohl fliissig, als auch gasformig vorliegt. Es liegen also zwei koexistieren-
de Phasen in dem System vor. Dies liegt daran, dass in dem Zweiphasengebiet ein
Druck herrscht, bei dem die Gasphase aufgrund des Druckes (oberhalb des “Konden-
sationsdruckes der Gasphase”) kondensiert. Allerdings liegt der Druck noch unter
dem Dampfdruck der Fliissigkeit, sodass die kondensierende Fliissigkeit dann ih-
rerseits wieder verdampft. Somit herrscht ein Gleichgewicht zwischen Kondensieren
und Verdampfen, was dazu fiihrt, dass beide Phasen koexistieren. Auflerhalb des
Zweiphasengebietes ist der Druck entweder so hoch, dass das Gas kondensiert, aber
die Flussigkeit nicht wieder verdampft, oder aber so niedrig, dass die Fliissigkeit
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verdampft, das Gas aber nicht wieder kondensiert, sodass jeweils nur eine Phase
(entweder fliissig oder gasférmig) vorliegt (vollstandige Mischbarkeit in der fliissigen
Phase vorausgesetzt).

Das Gleichgewicht stellt sich dann genau so ein, dass der Gesamtdruck genau dem
Dampfdruck der Fliissigkeit und dem “Kondensationsdruck” der Gasphase entspricht.
Damit dies geschehen kann, muss sich im allgemeinen Fall zwangslaufig die Zusam-
mensetzung der beiden Phasen dndern, da der Dampf- bzw. “Kondensationdruck”
von der Zusammensetzung der Phase abhiangig.

Die zum eingestellten Druck zugehorigen Gleichgewichts-Zusammensetzung der bei-
den Phasen (z{ und z!) ergibt sich aus den Schnittpunkten der Konode durch den
entsprechenden Druck mit der Dampfdruck-, bzw. “Kondensationsdruckkurve”.

Wie in Abbildung zu sehen ist, reichert sich Komponente 1 in der Gasphase an,
da es der Stoff mit dem hoheren Dampfdruck ist.

Das Gesamtstoffmengenverhéltnis der beiden koexistierenden Phasen kann ebenfalls
bestimmt werden. Dazu wird zunédchst die Stoffmengenbilanz der Komponente 1
betrachtet.

N1 = T1 * Nges

=2 (Y +n!) =z, -n? + 2,0

Eine andere Art die Stoffmengenbilanz fiir Komponente 1 zu ziehen ist

ny =nd+nt =29 09+ 2} n

Durch Gleichsetzen der beiden Ausdriicke ergibt sich

l

zond+a-nt==x -ng—l—xll'n

l l l

g
1
_ S
TN —TN =7

-n? —xy-nY

n' - (21 —ah) =n? - (f - a1)
nt a2 -

ng xl—xll

Somit ist also ein Ausdruck fiir das Verhéltnis der Gesamtstoffmenge in der fliissigen
zu der gasformigen Phase in Abhangigkeit der Zusammensetzung der beiden Pha-
sen, sowie der anfinglichen Zusammensetzung z; gefunden worden. Durch genauere
Betrachtung ergibt sich, dass die in diesem Ausdruck vorkommenden Differenzen
genau den Strecken s; und sy der Konode entsprechen (siche Abbildung ent-
sprechen.

107



2 Thermodynamik

Durch eine Verallgemeinerung auf zwei allgemeine Phase o und (8 ergibt sich das
sogenannte
nt_ai-m s (2.80)

nf  xp—xf s

Reale Mischungen

Bei realen Mischungen muss beim Dampfdruck der Substanzen jeweils noch der
entsprechende Aktivitatskoeffizient beachtet werden. Somit ist also der Gesamtdruck
gegeben durch

pges:p’{'fl'xll_’—p;'fQ'le

Durch diese Aktivitatskoeffizienten kann es nun zwei Arten von Abweichungen kom-
men

e positive Abweichung (fi,fo > 1): Dabei sind die Attraktiven Wechselwirkungen
zwischen Komponente 1 und 2 kleiner, als in den entsprechenden Reinstoffen.

 negative Abweichung (f1,f> < 1): Dabei sind die attraktiven Wechselwirkungen
zwischen Komponente 1 und 2 grofler, als in de entsprechenden Reinstoffen.

X1 X1

Abbildung 2.20: Schematische Darstellung zweier Dampfdruckdiagramme mit posi-
tive (links) und negativer Abweichung (rechts) vom Idealfall, der
jeweils durch die gestrichelten Linien dargestellt ist.

Im Extremfall kann diese Abweichung auch zur sogenannten fithren.
Dabei gibt es im Dampfdruckdiagramm einen Punkt, an dem sich die Dampf- und
Kondensationsdruckkurve beriihren, sodass also an diesem Punkt Dampf und Fliis-
sigkeit die genau gleich Zusammensetzung x** haben. Dies geschieht stets in einem
Minimum oder in einem Maximum der Druckkurve (Ohne Azeotropie weist eine
Dampfdruckkurve keine Extrema auf!).

Somit gilt am azeotropen Punkt der
dp op
Lo (22 = 2.81
(1) = (322) = 2
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X1 X1

Abbildung 2.21: Beispiele fiir Dampfdruckdiagramme mit einem azeotropen Punkt.

Siedediagramme

Bei einem Siedediagramm wird die Temperatur gegen die Zusammensetzung der
Mischung aufgetragen (wobei die eingezeichneten Grafen die Siedekurven sind). Das
erweist sich in der Praxis meist als praktischer, als Dampfdruckdiagramme, da viele
Anwendungen bei konstantem Druck und variabler Temperatur ablaufen und nicht
andersrum, wie es bei den Dampfdruckdiagrammen angenommen wird (z.B. Destil-
lation).

Mit &hnlichen Naherungen, wie bei der Siedepunktserhéhung ergibt sich fiir ein
Siedediagramm
g
.Tl AlgHm ]_ 1
In| — | = e 2.82
n(ﬁ) R (Tl* T (2.82)

Analog zum Dampfdruckdiagramm ergibt sich auch beim Siedediagramm ein anderer
Zusammenhang zwischen der Temperatur und der Zusammensetzung der fliissigen
Phase und der Temperatur und der Zusammensetzung der Gasphase. Somit entsteht
in einer Mischung ebenfalls ein Zweiphasengebiet, in dem die Mischung nur teilweise
siedet und somit einen Siedebereich statt einem Siedepunkt aufweist.

Kondensationskurve

X1 XX

Abbildung 2.22: Ein Beispiel eines Siedediagrammes.

Wie zu erkennen ist, verhalt es sich mit den Siedediagrammen genauso, wie mit
den Dampfdruckdiagrammen, nur dass nun eben die Temperatur statt dem Druck
aufgetragen ist. So gilt auch hier wieder das Hebelgesetz zur Bestimmung der Zu-
sammensetzung der beiden Phasen.
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Bei einer Destillation, bzw. einer Rektifikation wird im Idealfall gerade bis zum
Erreichen der Siedekurve erhitzt, sodass die Anreicherung von Komponente 1 in
der Gasphase maximal ist. Im letzteren Falle wird dieses Gas durch Kiihlung dann
erneut kondensiert und diese Fliissigkeit (welche nun bereits mit Komponente 1 an-
gereichert ist) wird erneut bis zur Siedekurve erhitzt, sodass sich die entstehende
Gasphase noch weiter mit Komponente 1 anreichert. Dieses Wechselspiel aus Sieden
und Kondensieren kann dann so oft wiederholt werden, bis praktisch reine Kom-
ponente 1 vorliegt. Die Anzahl an Wiederholungen dieser Schritte, wie sie aus dem
Siedediagramm hervor gehen wird auch theoretische Bodenzahl genannt.

Kondensationskurve

X1

Abbildung 2.23: Darstellung einer idealen Rektifikation mit einer theoretischen Bo-
denzahl von zwei.

Allerdings gibt es auch in Siedediagrammen wie in den Dampfdruckdiagrammen
im Realfall haufig Azeotrope, sodass die destillative Trennung des Gemisches nur
bis zur azeotropen Zusammensetzung z{* erfolgen kann. Ein Dampfdruckmaximum
entspricht dabei einem Siedepunktsminimum und anders herum. Die Griinde fiir das
Entstehen eines Azeotropes sind dabei die selben wie bei den Dampfdruckdiagram-
men.

Entmischungsdiagramme

In einem Entmischungsdiagramm wird eingezeichnet, bei welcher Temperatur ein
Gemisch einer bestimmten Zusammensetzung beginnt zweiphasig vorzuliegen.

Da es keine Mischung zwischen unterschiedlichen Aggregatzustidnden geben kann
und in Gase prinzipiell immer und unter allen Umsténden (solange sie noch gas-
formig sind) mischbar sind, existieren Entmischungsdiagramme nur fiir zwei oder
mehrere fliissige oder zwei oder mehrere feste Phasen.

Es gibt insgesamt drei Arten von Entmischungsdiagrammen. Der erste Typ be-
sitzt einen oberen kritischen Entmischungspunkt, dh einen Hochpunkt des
Zweiphasengebietes, was bedeutet, dass oberhalb der dazu gehorigen Temperatur
die Mischung in jedem Verhéltnis (also unbegrenzt) mischbar ist. Der zweite Typ
besitzt einen unteren kritischen Entmischungspunkt, was ein Minimum des
Zweiphasengebiets darstellt. Eine solche Mischung ist unterhalb der entsprechenden
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Temperatur unbegrenzt mischbar. Ein solcher Punkt hangt oft mit der Struktur-
anderung ab einer bestimmten Temperatur zusammen, die dann der Mischung im
Wege steht. Der dritte und letzte Typ besitzt sowohl einen unteren, als auch einen
oberen kritischen Entmischungspunkt.

T T T
[
I x OKP
I X UKP
I
X1 X1

X1

Abbildung 2.24: Schematische Darstellung der drei Typen an Entmischungsdia-
grammen eines bindren Systems mit entsprechenden oberen und
unteren kritischen Entmischungspunkte (OKP, bzw. UKP). Die r6-
mischen Zahlen beschreiben dabei die Anzahl an Phasen in dem
gegebenen Bereich.

Schmelzdiagramme

Schmelzdiagramme sind im Prinzip das Gleiche, wie Siedediagramme, nur dass hier
nicht der Phaseniibergang von fliissig nach gasférmig, sondern von fest nach fliis-
sig betrachtet wird. Allerdings muss eine groflere Anzahl an Féllen unterschieden
werden, die bei einem solchen Phasentibergang auftreten kénnen.

« Vollige Mischbarkeit in beiden Phasen Dieser Fall ist gegeben, wenn
im fliissigen Zustand eine unbegrenzte Mischbarkeit vorliegt und im festen
Zustand Mischkristalle beliebiger Zusammensetzung gebildet werden konnen.
Das bedeutet also, dass in einem solchen Kristall jedes Kristallelement durch
die entsprechende andere Komponente ersetzt werden kann.

In einem solchen Fall sieht ein Schmelzdiagramm wirklich genauso aus, wie ein
Siedediagramm, nur dass die Kurven nun Liquiduskurve und Soliduskurve

genannt werden (“Schmelz- bzw. Erstarrungskurve”).

Liquiduskurve

] s

X1 X1 X1

Abbildung 2.25: Schmelzdiagramm einer binédren Mischung bei vollstandiger Misch-
barkeit der fliissigen und festen Phasen.
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2 Thermodynamik

o Eutektisches Schmelzdiagramm In diesem Fall liegt eine unbegrenzte

Mischbarkeit der fliissigen Phasen und eine vollstdndige Unmischbarkeit in
den festen Phasen vor. Das bedeutet, dass die jeweiligen festen Phasen stets
Reinstoffe sind.

Durch eine ahnliche Herleitung wie zur Gefrierpunktserniedrigung ergibt sich

AGHY (1 1
In(z1) =~ In(ay) = — ;% L. <T1 — Tf‘) (2.83)

Te

Abbildung 2.26: Beispiel fiir ein eutektisches Schmelzdiagramm. In Abschnitt 1 sind
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beide Komponenten komplett geschmolzen, in Abschnitt 2 sind bei-
de Komponenten getrennt in kristalliner Form. In Abschnitt 3 liegt
Komponente 2 kristallin und Komponente 1 fliissig vor. In Ab-
schnitt 4 ist es genau anders herum.

Die Besonderheit, die in Abbildung zu erkennen ist, ist ein sogenannter

, der ein Minimum der Schmelztemperatur der Mischung
darstellt. AuBerdem schmilzt die Mischung bei der Zusammensetzung x¥ und
einer Temperatur Tx (also den Koordinaten des eutektischen Punktes) wie ein
reiner Stoff. Es gibt also kein Zweiphasengebiet.

Partielle Mischkristallbildung In diesem Fall liegt nach wie vor eine un-
begrenzte Mischbarkeit der fliilssigen Phase vor. Allerdings ist in diesem Fall
die Ausbildung von Mischkristallen nur bei bestimmten Zusammensetzungen
moglich.



2.6 Phasengleichgewichte

T @)

GO\@®\ / ® |@
®

X1

Abbildung 2.27: Schmelzdiagramm unter Annahme partieller Mischkristallbildung
eines bindren Systems. In Abschnitt 1 liegt die fliissige Mischphase
beider Komponenten vor, in Abschnitt 2 nur Mischkristalle reich
an Komponente 1, in 3 Mischkristalle reich an Komponente 2. In
Abschnitt 4 und 5 liegen Mischkristalle reich an 2 bzw., 1 vor, sowie
eine Schmelze aus 1 bzw. 2. In Phase 6 liegen sowohl Mischkristalle
reich an 1, als auch Mischkristalle reich an 2 vor.

e Verbindungsbildung In diesem Fall bilden die Komponenten im System zu-
sammen eine neue Verbindung, was das Schmelzdiagramm beliebig kompliziert
werden lassen kann. Hier soll exemplarisch die Bildung einer stochiometrischen
Verbindung AB aus den Komponenten A und B betrachtet werden, wobei die
entstehende Verbindung mit keinem der Ausgangsstoffe Mischkristalle bilden
soll.

Das entstehende Diagramm ist dabei im Prinzip nichts weiter als die Kombi-
nation der eutektischen Schmelzdiagramme von A/AB und AB/B.

A

T\/D
@ @@ ®
® @

XB

Abbildung 2.28: Beispiel eines Schmelzdiagrammes eines bindren Systems unter Ver-
bindungsbildung. In Abschnitt liegt eine Schmelze vor, in Abschnitt
2 festes A, sowie etwas Schmelze, in 3 etwas Schmelze und festes
AB. In Abschnitt 4 liegt ebenfalls festes AB und Schmelze vor und
in Abschnitt 5 festes B und Schmelze. In Abschnitt 6 liegt nun
festes AB und festes A und in Abschnitt 7 festes B und festes AB.

Der mit einem D gekennzeichnete Punkt in Abbildung wird als
bezeichnet.
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3 Elektrochemie

Die Elektrochemie beschéftigt sich mit den folgenden Phénomenen:
» Ladungstransport in Elektrolyten (z.B. Leitfadhigkeit)
o Elektrochemische Gleichgewichte (z.B. galvanische Zellen)
o Interionische Wechselwirkungen (z.B. Debye-Hiickel-Theorie)

Im Folgenden werden die elektrochemischen Gleichgewichte im Vordergrund ste-
hen.

Um sich iiber die Elektrochemie unterhalten zu kdnnen miissen zunéchst einige Be-
grifflichkeiten geklédrt und definiert werden:

. : Ein Elektrolyt ist ein elektrisch leitfihiges Medium, bei dem der
Ladungstransport nicht iiber Elektronen erfolgt (sondern z.B. Tonen). Sie wer-
den manchmal auch als “Leiter 2- Klasse” bezeichnet. Dabei ist wichtig zu
erwahnen, dass es sich bei Elektrolyten nicht um Fliissigkeiten handeln muss!
Es gibt beispielsweise auch Festkorperelektrolyte.

. : Die Anode ist der Ort, an dem die Oxidation statt findet.

. : Die Kathode ist der Ort, an dem die Reduktion statt findet.

3.1 Elektrochemische Zellen

3.1.1 Die Galvanische Zelle

Eine ist eine Anordnung von zwei metallischen Elektroden mit
mindestens einem Elektrolyten, die elektrischen Strom durch eine freiwillig ablaufen-
de RedOx-Reaktion liefert. Wichtig ist dabei, dass die Oxidation und Reduktion
raumlich getrennt ablaufen (In unterschiedlichen Elektrodenrdumen).
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3 Elektrochemie

Das bekannteste Beispiel einer solchen galvanischen Zelle ist das sogenannte Daniell-
Element.

Zn Cu

Abbildung 3.1: Schematische Darstellung eines Daniell-Elements. Die Zink-
Elektrode stellt dabei die Anode und die Kupfer-Elektrode die Ka-
thode dar. Die gestrichelte Linie symbolisiert ein Diaphragma, wel-
ches einen Elektrolytkontakt erlaubt, aber eine Mischung verhindert.

In einer galvanischen Zelle kann eine Potentialdifferenz zwischen den beiden Elektro-
den gemessen werden. Diese Potentialdifferenz, bzw. Spannung wird

genannt. Die genauere Definition ist, dass die Zellspannung zwischen zwei identi-
schen metallischen Endphasen gemessen werden muss, da durch den bloflen Kon-
takt zweier unterschiedlicher Metalle bereits eine Spannung entsteht. Wird die Zell-
spannung im stromlosen Zustand gemessen (Durch eine externe, entgegen gerichtete
Spannung wird der Stromfluss unterdriickt), so heifit sie reversible Zellspannung
oder auch (EMK oder £).

Die EMK ist also die gemessene Zellspannung bei einer Stromstéarke von Null!

3.1.2 Elektrolytische Zelle

Eine ist gewissermaflen die Umkehrung einer galvanischen
Zelle in dem Sinne, dass die entsprechende Reaktion in die andere Richtung ablauft.
Somit handelt es sich also um eine erzwungene Reaktion, die durch eine externe
Spannung angetrieben wird.

3.1.3 Die Stockholmer Konvention

Im Rahmen der Stockholmer Konvention wurde die Notation fiir elektrochemische
Zellen normiert, sodass es keine Verwirrung oder Verwechslung gibt.
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3.1 Elektrochemische Zellen

Nach der Stockholmer Konvention wird das Daniell-Element folgendermaflen darge-
stellt:

Cu(s) | Zn(s) | Zn**(aq) : Cu?**(aq) | Cu(s)

Das Kupfer am Anfang ist deswegen vorhanden, weil in diesem Beispiel angenom-
men wird, dass ein Kupferdraht verwendet wird, um die Elektroden zu verbinden
(somit gibt es zwei identische metallische Endphasen an denen die Zellspannung ge-
messen werden kann). Waren die Elektrode z.B. iiber einen Platindraht miteinander
verbunden, so wiirde das folgendermaflen notiert werden:

Pt(s) | Zn(s) | Zn*"(aq) @ Cu?*(aq) | Cu(s) | Pt(s)

Ein vertikaler Strich symbolisiert dabei stets eine Phasengrenze und der gepunktete,
vertikale Strich steht fiir einen Elektrolytkontakt (also fiir das Diaphragma).

Die Zelle wird dabei stets so aufgeschrieben, dass die technische Stromrichtung (von
Plus nach Minus) durch die Zelle von links nach rechts verlduft. Im Kabel,
welches die Elektroden verbindet ist die technische Stromrichtung natiirlich genau
umgekehrt (da es sich um einen geschlossenen Stromkreis handelt).

Da dies gleichbedeutend ist mit der Aussage, dass die physikalische Stromrichtung
durch die Zelle von rechts nach links statt findet, bedeutet das dass bei dieser Nota-
tion die Oxidation auf der linken und die Reduktion auf der rechten Seite stattfindet
(anschaulicher wird dies wahrscheinlich bei Betrachtung der Elektronenflussrichtung
im Kabel, welche von links nach rechts geht).

Die EMK wird dann definitionsgemaf als Potentialdifferenz von der rechten und der
linken Elektrode berechnet (im stromlosen Zustand)

E = Prechts — Plinks (31)

Somit tragt eine EMK stets ein positives Vorzeichen!

Die bei einer RedOx-Reaktion iibertragenen Elektronen pro Formelumsatz werden
in aller Regel mit einem kleinen 2z abgekiirzt
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3 Elektrochemie

Wird die EMK einer galvanischen Zelle gemessen, so geschieht dies in einem
stromlosen Zustand. Das bedeutet dass effektiv kein Ladungstransport zwi-
schen den Elektroden stattfindet. Fiir die ablaufende Reaktion bedeutet dies,
dass nicht in einem Elektrodenraum die Oxidation und im anderen die Re-
duktion stattfinden kann, da hierzu die Elektronen vom Einen in den Anderen
transportiert werden miissen.

Somit muss also an jeder Elektrode sowohl Oxidation, als auch Reduktion
stattfinden, sodass sich letztendlich ein RedOx-Gleichgewicht an beiden Elek-
troden einstellt. Im stromlosen Zustand ist die zugrundeliegende Re-
aktion im Gleichgewicht | Wohl gemerkt im stofflichen, meist aber nicht
im thermodynamischen Gleichgewicht .

Da es keinen “Ort der Oxidation” und keinen “Ort der Reduktion” gibt, sind
auch die Begriffe Anode und Kathode im stromlosen zustand undefiniert.

3.2 Zellreaktion und EMK

Wird der stromlose Zustand einer elektrochemischen Zelle betrachtet, so ist die
betrachtete Reaktion im Gleichgewicht , sodass alle Gesetze der Gleichgewichts-
Thermodynamik gelten miissen.

Somit kann die freie Reaktionsenthalpie nach Gleichung ([2.71]) berechnet werden.
Wird nun die Konzentrationsabhéngigkeit des chemischen Potentials (siche Glei-
chung (2.56))) beriicksichtigt, so ergibt sich

NG, = Z HiVi
= (4 + RT In(a;))v;
= Z v, + RT - Zln(ai) -
=A,G,, +RT- ln(H(ai)’”)

Aus Kapitel ist bekannt, dass es sich bei einer Differenz der freien Enthalpie um
die maximale Nutzarbeit handelt, die das System leisten kann. In diesem Beispiel
ist die gesamte geleistete Arbeit elektrische Arbeit W,;. Demnach gilt also

Aer = Wel
Aus der Physik ist bekannt, dass fir die elektrische Arbeit gilt

WelQ U
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3.2 Zellreaktion und EMK

Wird ein Formelumsatz der Reaktionsgleichung betrachtet, so werden z Elektronen
pro reagierendem Teilchen iibertragen, die alle die Elementarladung —e tragen. Wird
also ein Formelumsatz (also ein Mol reagierende Teilchen) betrachtet ergibt sich

Q:_Q'NA‘Z:_F'Z

Die Ladung von einem Mol positiv geladener Teilchen ist in der
F zusammen gefasst (Produkt aus Elementarladung und Avogadro-Konstante).

Da die Betrachtung der Reaktion im stromlosen Zustand erfolgt (sonst wére die
Reaktion nicht im Gleichgewicht ) ist die Spannung nichts anderes als die EMK der
Zelle. Somit gilt also

Wg=—-F-z-F

Da die elektrische Arbeit nun aber nichts anderes als die molare freie Reaktionsen-
thalpie der Reaktion ist, gilt gleichzeitig

Aer = Wel =—z2F-F (32)

Wird nun fir die freie Reaktionsenthalpie der Ausdruck von oben eingesetzt, so
ergibt sich

—2F-E=NA,G° +RT- IH(H(‘”)W)

A,G°  RT

B= = = o (lle))

Die bekannten Konstanten in dem ersten Summanden dieser Formel werden zum so-

genannten E° zusammengefasst. Somit ergibt sich die
, die die Aktivitdtsabhéngigkeit der EMK beschreibt.
[e] RT 1203
E=E - <In(T](ai)") (3.3)

Ist die Reaktion nicht nur im stofflichen, sondern im thermodynamischen Gleich-
gewicht , so gilt A,G,, = E = 0. Der [1(a;)" wird dann zur
thermodynamischen Gleichgewichts-Konstanten K, (siehe (2.73))), da die Aktivita-
ten dann konstant die Gleichgewichts-Aktivitdten sind. Somit gilt

RT

— - (K,
0 oy n(K,)
RT
=2 (K,
2F n(Ka)

Somit kann das Standardpotential also aus bekannten thermodynamischen Daten
vorausberechnet werden. Alternativ (und praktischer) kann aus einem bekannten
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3 Elektrochemie

Standardpotential die thermodynamische Gleichgewichts-Konstante berechnet wer-
den, was natiirlich eine sehr elegante Methode darstellt, da der Messaufwand recht
gering ist.

E(p.T) = " - n(Ku(p.T)) (3.4)

Wie festgestellt wurde, kann das Standardpotential aus einer EMK-Messung
berechnet werden. Aus diesem kann nun die freie Reaktionsenthalpie berechnet
werden (siehe Gleichung (3.2)))

Uber die Temperaturabhiingigkeit der freien Enthalpie (siehe Tabelle kann
daraus auch die Reaktionsentropie berechnet werden.

0A,G,\ _ RT (OF°
oT p_zF ar ),

A=

Uber die Gibbs-Helmholtz-Gleichung (siehe Gleichung ([2.42))) kann aus diesen
Daten schlussendlich noch die Reaktionsenthalpie berechnet werden.

oE°
E°—-T.
(o),

AHy = AGr +T-ALS,, =—2F -

3.3 Galvanispannung und elektrochemisches Potential

Das elektrische Potential im Inneren einer Phase wird als Galvanipotential be-
zeichnet und die Potentialdifferenz (Spannung) zwischen dem Inneren zweier Phasen
als Galvanispannung.

Wird ein Stiick Metall in eine Losung getaucht, so findet in kleinen Teilen eine Auf-
l6sung des Metalls statt. Da aber beim Auflésen nur eine Oxidation stattfindet und
die Elektronen von keiner Reduktion “verbraucht” werden, ladt sich das Metallstiick
elektrisch auf. Dies macht es aber immer schwieriger positiv geladene Metallionen
aus dem Metallstiick in die Losung zu transportieren. Gleichzeitig wird die Reduk-
tion von Metallkationen aus der Losung zu festem Metall begiinstigt. Es stellt sich
also ein Gleichgewicht ein, sodass die Ladung, bzw. das elektrische Potential des
Metallstiickes konstant bleibt.
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3.3 Galvanispannung und elektrochemisches Potential

Metall + LOsung
(PI + (pu
pl + ““

-1+
MZ+ = MZ+
+ +
ze +

Abbildung 3.2: Schematische Darstellung der Vorgénge bei einem Metall, das in eine
Losung eingetaucht wird.

Die Tatsache, dass die Losung des Metall iiberhaupt erfolgt bedeutet, dass die freie
Reaktionsenthalpie bei diesem Vorgang negativ sein muss. Somit gilt unter Annah-
me, dass genau ein Mol Metallteilchen gelost werden fiir die chemische Arbeit, die
dabei geleistet wird

Wenem = Aer = ,MH - ,u, <0

Da aber Ladungen entgegen des elektrischen Feldes (welches aufgrund der Potenti-
aldifferenz entsteht) bewegt werden missen, muss dafiir elektrische Arbeit geleistet
werden.

Wy =z2F-(¢" —¢')>0

Damit ein Gleichgewicht entsteht, miissen sich die beiden Arbeiten gerade autheben.
Es muss also gelten

OZWchem+Wel
=y =+ 2F (¢ =)
,UH—FZF'QOHZ/LI—FZFQO/

Somit wurde also fiir diese Reaktion eine neue Art Gleichgewichts-Bedingung gefun-
den, die sowohl die chemische, als auch die elektrische Arbeit beriicksichtigt. Diese

neue Grofle wird fi.

fi = i + 2F - o (3.5)

Und fiir ein elektrochemisches Gleichgewicht muss analog zum chemischen Gleich-
gewicht gelten

i = Ji; (3.6)
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3 Elektrochemie

Soll eine Galvanispannung gemessen werden, muss das Potential sowohl auf
dem Metall als auch in der Losung abgegriffen werden. Ersteres ist nicht wei-
ter problematisch, aber um das Potential der Lésung abzugreifen muss eine
weitere Elektrode in die Losung eingetaucht werden. Diese neue Elektrode
verursacht aber ihrerseits wieder eine neue Galvanispannung, sodass die Gal-
vanispannung eines Metalls nicht direkt gemessen werden kann. Es kann nur
gegen eine Bezugselektrode gemessen werden.

Werden mehrere solcher Spannungen gemessen, so konnen diese relativen Wer-
te miteinander verglichen werden, aber die Galvanispannung fiir sich ist nicht
messbar!

Tatséchlich treten solche Galvanispannungen an jeder Phasengrenze auf, wo-
bei sie natiirlich nicht tiberall gleich grofl sind.

[0) Cu(s) Zn(s) iZn**(aq)i Cu®*(aq): Cul(s)

1 | EMK

S I
© @ 06 @

Abbildung 3.3: Schematischer Verlauf des elektrischen Potentials in einem Daniell-
Element.

Wie in Abbildung zu sehen ist, ist die EMK die Summe aller Differentialdiffe-
renzen innerhalb einer galvanischen Zelle und nicht nur die Differenz der Elektro-
denpotentiale.

Die Potentialdifferenzen an den Phasengrenzen kommt dadurch zustande, dass auch
Elektronen in unterschiedlichen Phasen ein unterschiedliches chemisches Potential
besitzen. Fangen sie jedoch an, von einer Phase in die andere zu wandern, so laden
sich die beiden Phasengrenzen elektrisch auf, was eine “Gegenkraft” auf die Elektro-
nen ausiibt. Im Endeffekt befinden sich die Elektronen, bzw. allgemein die beteiligten
Ladungstrager (also z.B. auch Ionen) an den Phasengrenzen im elektrochemischen
Gleichgewicht, sodass Gleichung gilt. Die Potentialdifferenz kann dann durch
Einsetzen der Definition des elektrochemischen Potentials (siehe Gleichung (3.5))
berechnet werden.

In Abbildung |3.3| werden dabei drei Typen von Potentialen an den Phasengrenzen
unterschieden.

122



3.3 Galvanispannung und elektrochemisches Potential

1. Metall-Metall-Kontakt (Kontaktpotential): Die chemische Potentialdif-
ferenz der Elektronen resultiert hier in der elektrischen Potentialdifferenz, die
durch folgenden Ausdruck gegeben ist

M(I)  M(II)

zF

ASOM(I) |MUII) = —

2. Metall-Elektrolyt-Kontakt: In diesem Fall ist die chemische Potentialdif-
ferenz der Ionen in der Losung und dem Metall fiir das elektrische Potential
verantwortlich .

59 M

[1/ z+ /JL z+

Ay Leg| M = _M+Z—FM

3. Elektrolyt-Elektrolyt-Kontakt (Diffusionspotential): Hier sorgen die un-
terschiedliche Diffusionsgeschwindigkeit der beteiligten Ionen durch das Dia-
phragma dafiir, dass sich eine elektrische Potentialdifferenz ausbildet. Dieser
Effekt liegt jedoch im Bereich weniger Millivolt und kann daher im Allgemeinen
vernachlassigt werden.

Das Diffusionspotential kann dabei mit einem Trick fast komplett eliminiert wer-
den. Dieser Trick besteht in der Benutzung eines sogenannten Stromschliissels. Dabei
werden die beiden Elektrolytlosungen nicht direkt tiber ein Diaphragma miteinan-
der in Kontakt gebracht, sondern stattdessen werden die beiden Elektrodenrdume
komplett voneinander getrennt (jeder in seiner eigenen “Box”). Die Verbindung der
Elektrodenrdume erfolgt nun iiber den Stromschliissel, was nichts anderes ist als eine
Art Rohr, das mit einem speziellen Elektrolyten gefiillt ist und an beiden Enden mit
einem Diaphragma abgeschlossen ist. Jeweils ein Ende des Stromschliissels taucht
in die Elektrolytlosung eines Elektrodenraumes.

Der Clou an einem solchen Stromschliissel ist nun, dass der verwendete Elektrolyt
darin zum Einen sehr konzentriert (deutlich konzentrierter als die Elektrolytlésun-
gen in den Elektrodenrdumen) ist und zum Anderen aus einem Elektrolyt besteht,
dessen An- und Kationen moglichst die gleiche Diffusionsgeschwindigkeit aufwei-
sen. Durch die hohe Konzentration wird dafiir gesorgt, dass das sich aufbauende
Diffusionspotential im Wesentlichen nur von dem Elektrolyten des Stromschliissels
aufgebaut wird. Da aber beide Ionensorten des Stromschliissels gleich schnell dif-
fundieren, wird das elektrische Potential genauso schnell wieder abgebaut, wie es
aufgebaut wird (es diffundiert einfach ein entsprechendes Gegenion wieder zurtick),
sodass das Diffusionspotential sehr klein ausfallt.

Ein weiterer Effekt der hohen Konzentration im Stromschliissel ist der, dass haupt-
séchlich eine Diffusion aus dem Stromschliissel in die Elektrodenrdume stattfindet.
Da somit an der Ionenstrom in beiden Elektrodenrdaumen entgegengesetzt ist, he-
ben sich die dabei entstehenden elektrischen Potentiale gegenseitig auf, sodass das
Diffusionspotential durch einen Stromschliissel effektiv gleich Null ist.
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Ein haufig in Stromschliisseln verwendeter Elektrolyt ist eine Kaliumchloridlsung.

Stromschlussel

[l =

Lsg | Lsg Il

Abbildung 3.4: Schematischer Aufbau eines Stromschliissels.

In der Notation einer elektrochemischen Zelle wird ein Stromschliissel durch ein ::
gekennzeichnet, wenn die Art des Elektrolyts des Stromschliissels nicht weiter von
Bedeutung ist.

.Lsg IT: KCl(aq, konz.) : Lsg IT ..
LLsg I Lsg I ..

3.4 Elektrodenpotentiale

Da Galvanipotentiale ja nicht direkt messbar sind, wurde eine Referenzelektrode
ausgewahlt gegen die alle anderen Galvanipotentiale gemessen wurden. Das Poten-
tial dieser Elektrode wurde dabei willkiirlich auf Null festgelegt. Somit konnten die
Potentiale anderer Elektroden gegen diese Standardelektrode gemessen werden, was
in relativen Angaben resultierte, die dann wiederum dazu genutzt werden kénnen
zwei willkiirliche Elektroden miteinander zu vergleichen.

Bei besagter Standardelektrode handelt es sich um die sogenannte
(NWE), bei der das RedOx-Paar H/H, reagiert. Zum Abgreifen

des Potentials werden Platinelektroden verwendet.
Pt(s), Hyo(g, p = p° = 1bar) | H+(aq, ag+ = 1) Ap°(NWE) :=0

Die Festlegung des Potentials der NWE auf Null gilt dabei fiir alle Temperaturen,
solange die restlichen Standardbedingungen eingehalten werden!

Da bei der NWE Platin zum Abgreifen des elektrischen Potentials verwendet wird,
bedeutet dies zwangslaufig auch, dass bei der zu messenden Elektrode ebenfalls
Platin als metallische Endphase verwendet werden muss um eine EMK korrekt zu
messen.
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3.4 Elektrodenpotentiale

Ein ist nun die EMK einer galvanischen Zelle, deren linke
Seite aus einer NWE und deren rechte Seite aus der fraglichen Elektrode besteht.
Bei dieser Versuchsanordnung wird also das Reduktionspotential der fraglichen
Elektrode gemessen.

Soll beispielsweise das Elektrodenpotential einer Cu®* /Cu-Elektrode gemessen wer-
den, sieht die zu verwendende galvanische Zelle folgendermaflen aus:

Pt(s)

Pt(s), Hy(g, p = p° = 1bar) | H(aq, ag+ = 1) & Cu®*(aq) | Cu(s)
:[7

I IT ITI IV

Die EMK ergibt sich also als
E = (o7 — 1) + (¥7v — 1) + (07 — ¢1v)

Da es sich bei der ersten Potentialdifferenz genau um das Standardelektrodenpon-
tential einer NWE handelt, ist sie gleich Null (gemafl der Definition). Die néchste
potentialdifferenz ist die zwischen der Kupferelektrode und der Kupfer-Elektrolyt-
Losung, fiir welche eine zur Nernst’schen Gleichung (siehe Gleichung ) analoge
Form gilt (Die Reaktion wird dabei geméf der Stockholmer Konvention als Reduk-
tion aufgefasst). Die letzte Potentialdifferenz ist die Kontaktspannung zwischen der
festen Kupfer- und der festen Platinphase. Somit ergibt sich also

o aC’U« ¢}
E e A(’Dcu2+/cu - RT . 1n<ac 2+> + ASOCU/Pt

- AQO(()JuQ"'/Cu + RT - 1n(a“CUQJr) + AgO%u/Pt

Werden nun die beiden konstanten Standardpotentialdifferenzen zum Standardpo-
tential von Kupfer F zusammen gefasst, ergibt sich

o

Cu?t/Cu

ECu2+/Cu = Eéu2+/Cu + RT - ln(aCu2+)

An diesem Beispiel kann sehr schén gezeigt werden, dass in den gemessenen Stan-
dardpotentialen stets die Kontaktspannung zwischen der reduzierten Form und Pla-
tin enthalten ist. Fir eine allgemeine Reaktion gilt also

oz
Eos/red = Edgjpea + BT - 1n< ° > (3.7)
QRed

Da die reduzierte Form héufig ein reiner Feststoff ist (wie in obigem Beispiel mit
dem Kupfer) und die Aktivitéit eines reinen Feststoffes gleich eins ist, steht haufig
kein Bruch, sondern nur die Aktivitdt der oxidierten Form im Logarithmus.

Mit Kenntnis der Elektrodenpotentiale kann nun auch die erwartete EMK einer
beliebigen galvanischen Zelle mit zwei beliebigen Elektroden berechnet werden:

EZelle = Lirechts — Elz’nks (38)
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3 Elektrochemie

3.4.1 Elektrodentypen

Es wird zwischen den folgenden Elektrodentypen unterschieden (Bei der Berechnung
der einzelnen Elektrodenpotentialen muss in den entsprechenden Féallen noch auf die
richtige Einbindung der stochiometrischen Koeffizienten geachtet werden):

« Metallionenelektroden (Elektroden 1. Art): Bei dieser Art Elektrode handelt
es sich um den “Standardfall”; bei dem ein festes Metall in eine Losung seiner
Ionen taucht.

M(s) | M**(aq)

o Gaselektroden: Hierbei besteht die reduzierte Form des zu betrachteten RedOx-
Paares aus einem Gas. Ein Beispiel hierfiir wére die Wasserstoffelektrode. Die
Spannung muss dabei mit einer inerten Elektrode abgegriffen werden.

Fur die Wasserstoffelektrode sieht dies z.B. so aus:

Pt7 H2<g7 pH2) | H+(a‘q7 CLH+)

Dabei ist darauf zu achten, dass das Elektrodenpotential einer solchen Elek-
trode druckabhéngig ist, da ja die Aktivitdt der reduzierten Form gegeben ist

durch ay, = 22

p° -

e Redoxelektroden

o Elektroden 2. Art: In einer Elektrode zweiter Art ist neben dem elektrochemi-
schen Gleichgewicht an der Elektrode auch noch ein Loslichkeitsgleichgewicht
zwischen dem beteiligten Ion und einer seiner schwerloslichen Verbindungen
beteiligt. Beispielsweise ist eine Silberelektrode in eine gesattigte Silberchlorid-
Losung getaucht. So lange also noch ein Bodensatz der schwerloslichen Verbin-
dung im Elektrodenraum enthalten ist, bleibt die Konzentration, bzw. Aktivi-
tat des entsprechenden Ions konstant (auch wenn Ionen an der Elektrode ge-
bildet oder “verbraucht” werden). Bei der Berechnung muss also die Aktivitit
des entsprechenden Ions durch das Loslichkeitsprodukt ausgedriickt werden.
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4 Kinetik chemischer Reaktionen

Im Gegensatz zu der Thermodynamik, die sich lediglich mit der Méglichkeit (Frei-
willigkeit) einer chemischen Reaktion beschéftigt, beschéaftigt sich die Kinetik mit
der Geschwindigkeit einer betrachteten Reaktion. Somit wird also die Zeit als “neue
Variable” mit ins Feld gefiihrt.

4.1 Begriffe

. . Die Reaktionsgeschwindigkeit ist die Geschwin-
digkeit in der eine Reaktion abléduft. Gewissermaflen also wie schnell sich die
Konzentration der einzelnen Reaktanden éndert. Allerdings wiirde das wieder
zu einer unterschiedlichen Reaktionsgeschwindigkeit fithren, je nachdem wel-
cher Reaktand gerade betrachtet wird. Deswegen wird auch hier wieder die
Reaktionslaufzahl (siche Gleichung (2.70])) heran gezogen.

- (ni(t) —nip)

Die Reaktionsgeschwindigkeit r ist nun einfach die zeitliche Ableitung dieser

Formel
1 d¢ B 1 de(t)

"TVia Ty

(4.1)

Somit ist also die Reaktionsgeschwindigkeit unabhangig von dem betrach-
tetem Reaktanden! Die zeitliche Anderung der Konzentration eines Reak-
tanden wird einfach als seine Zerfalls-, bzw. Bildungsgeschwindigkeit bezeich-
net.

. . Eine Elementarreaktion ist eine chemische Reaktion,
die in einem einzigen Schritt ohne Zwischenstufen ablauft.

. . Bei dem Geschwindigkeitsgesetz handelt es sich
um einen empirischen Produktansatz zur Beschreibung der Reaktionsgeschwin-
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4 Kinetik chemischer Reaktionen

digkeit, der die Reaktionsgeschwindigkeit proportional zu den aktuellen Kon-
zentrationen an Edukten setzt.

r=k(T) - Hcfl (4.2)

Dabei ist k(T die Geschwindigkeitskonstante (immer > 0) und z; wird
Partialordnung der Komponente ¢ genannt.

Reaktionsordnung: Die Reaktionsordnung n einer Reaktion ist einfach die
Summe der Partialordnungen aller Edukte aus dem Geschwindigkeitsgesetz

n=> z (4.3)

Molekularitat: Die Molekularitiat einer Reaktion beschreibt die Anzahl an
Teilchen, die an dem geschwindigkeitsbestimmenden (langsamsten) Teilschritt
(Elementarreaktion) einer chemischen Gesamtreaktion beteiligt sind.

Die Partialordnungen haben nichts mit den stochiometrischen Koeffi-
zienten zu tun! Sie miissen stets empirisch ermittelt werden. Die einzige
Ausnahme hiervon bilden Elementarreaktionen, bei denen die stdchiome-
trischen Koeffizienten auch wirklich der entsprechenden Partialordnung
entsprechen.

Reaktions- und Partialordnungen sind nicht auf ganze Zahlen be-
schrankt! So gibt es beispielsweise Reaktion mit einer Reaktionsordnung

von 1,73 u.a.

4.2 Einfache Geschwindigkeitsgesetze

4.2.1 Reaktionen 0. Ordnung

Aus der Tatsache, dass eine Reaktion Nullter Ordnung ist, geht hervor, dass sie
unabhéngig von der Konzentration der Edukte ist.

Betrachtet werden soll folgende Reaktion:
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4.2 FEinfache Geschwindigkeitsgesetze

Somit ergibt sich die Reaktionsgeschwindigkeit (siehe (4.1])) zu

1 dCA
r=-—-—:-

1 dt

Gleichzeitig gilt natiirlich auch das Geschwindigkeitsgesetz (siehe Gleichung (4.2))
(wobei die Partialordnung gleich Null sein muss), sodass sich ergibt

dCA

——h =k (4.4)

T =

Das bedeutet also, dass die Reaktionsgeschwindigkeit konstant ist.
Durch Integration ( fcco(t) und [;) ergibt sich

CA(t) = —kt+ CA0 (45)

Somit nimmt die Konzentration von A wahrend der Reaktion linear ab.

Die Halbwertzeit 71/, ldsst sich wie folgt berechnen:

1
500 = —le/Q + Co
1
—500 = —kTi)2
Somit gilt
C
Ti/2 = i (4.6)

Das bedeutet, dass die Halbwertzeit proportional zur Anfangskonzentration ¢y ist.
Doppelte Anfangskonzentration bedeutet also, dass es auch doppelt so lange braucht,
bis die Halfte davon reagiert hat. Dies macht auch Sinn, da ja die Reaktion trotzdem
nicht schneller verlauft, als mit weniger Anfangskonzentration.

4.2.2 Reaktionen 1. Ordnung

Im einfachsten Fall kann folgende Reaktion betrachtet werden

A — Produkt(e)
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4 Kinetik chemischer Reaktionen

Durch das Gleichsetzen von Reaktionsgeschwindigkeit und Geschwindigkeitsgesetz
ergibt sich

e k- ca(t) (4.7)

Das bedeutet, dass die Reaktionsgeschwindigkeit linear mit der aktuellen Konzen-
tration des Eduktes abnimmt.

Durch Lésen dieser Differentialgleichung unter der Anfangsbedingung c(0) = ¢
ergibt sich
ca(t) =cy-e ™ (4.8)

Die Halbwertzeit ergibt sich tiber analoge Vorgehensweise wie bei einer Reaktion 0.

Ordnung zu

In(2)
k

(4.9)

Ti/2 =

Bemerkenswert hierbei ist, dass die Halbwertzeit konstant ist, egal was fiir eine
Anfangskonzentration vorliegt.

4.2.3 Reaktionen 2. Ordnung

Betrachtet werden soll die Reaktion
A + B — Produkt(e)
wobei die Partialordnungen von A und B gleich Eins sein sollen.

Durch den Ansatz, wie er schon bei den Reaktionen Nullter und Erster Ordnung
verwendet wurde, ergibt sich

Da das Losen dieser partiellen Differentialgleichung extrem umstandlich ware, wird
eine Umsatzvariable x eingefiihrt:

_dea _dep
At dt

=k-(ca(0) —x) - (cp(0) — x) (4.10)

Somit ergibt sich eine gewohnliche Differentialgleichung die durch eine Partialbruch-
zerlegung integriert werden kann:
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4.2 FEinfache Geschwindigkeitsgesetze

Diese Gleichung ist sehr unhandlich und auflerdem in der Anwendung meist nicht
nutzbar, da in der Praxis meist ein stochiometrischer Einsatz (in diesem Fall c4(0) =
¢p(0)) der Edukte erfolgt und die Gleichung fiir diesen Fall nicht definiert ist.

Gliicklicherweise vereinfacht sich dadurch die differentielle Form des Geschwindig-
keitsgesetz erheblich zu

r=———==k-cj (4.11)

Diese DGL kann auch wieder durch Separation der Variablen gelost werden

dCA

= k-4
c d t
/A o —k/ dt
ca(0) Cy 0
1 1
- = —kt
CA CA<O)

Somit lautet die integrierte Form des Geschwindigkeitsgesetzes fiir eine Reaktion
zweiter Ordnung bei stochiometrischen Einsatz der Edukte

cAl(t) =kt + cAl(O) (4.12)
Daraus kann die Halbwertzeit folgendermafien berechnet werden
@~
cAl(O) = kT 1/2
Somit ergibt sich
Tij2 = CA(S) I (4.13)

Die Halbwertzeit nimmt also mit steigender Anfangskonzentration ab.

4.2.4 Bestimmen der Reaktionsordnung

Wie eingangs erwdhnt, muss die Reaktionsordnung stets experimentell bestimmt
werden (wenn es nicht zufillig eine Elementarreaktion ist), aber die Frage stellt sich
nun wie das wohl am Besten vonstatten geht. Es gibt prinzipiell drei Moglichkeiten,
die im Folgenden kurz erlautert werden sollen.
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4 Kinetik chemischer Reaktionen

e Halbwertzeitmethode: Bei dieser Methode wird die Halbwertzeit bei verschie-

denen Anfangskonzentrationen gemessen und anhand des Verhaltens dieser in
Abhéangigkeit von der Anfangskonzentration um welchen Reaktionsordnung es
sich wohl am ehesten handeln muss.

Integrationsmethode: Bei dieser Methode wird die Konzentration in Abhén-
gigkeit von der zeit gemessen und grafisch aufgetragen. Resultiert daraus direkt
eine Gerade, so muss es eine Reaktion Nullter Ordnung sein. Andernfalls kann
noch der natiirliche Logarithmus der Konzentration, bzw. der reziproke Wert
der Konzentration aufgetragen werden, um zu testen ob es sich um eine Reak-
tion erster, bzw. zweiter Ordnung handelt.

Der Vorteil dieser Methode liegt darin, dass aus der Steigung der Geraden -
wenn sie sich denn ergibt - auch gleich die Geschwindigkeitskonstante ermittelt
werden kann.

Ergibt sich bei keiner der Auftragungen eine Gerade, so ist dies ein starkes

Indiz darauf, dass es sich bei der Reaktion um einen Reaktionsmechanismus
handelt.

Methode der Anfangsgeschwindigkeit: Bei dieser Methode wird die Reak-
tionsgeschwindigkeit bei bekannten Anfangskonzentrationen gemessen. dabei
wird immer eine der Konzentrationen konstant gehalten, wahrend die andere
Vervielfacht wird. Uber die Vervielfachung der Reaktionsgeschwindigkeit kann
dann die Partialordnung des entsprechenden Stoffes bestimmt werden.

Wird die Konzentration von Stoff A um den Faktor x vervielfacht (wobei alle
anderen Konzentrationen konstant bleiben) und bewirkt diese eine Anderung
der Reaktionsgeschwindigkeit um den Faktor y, so ergibt sich die Partialord-
nung « von Stoff A im Geschwindigkeitsgesetz zu

4.2.5 Temperaturabhangigkeit der Geschwindigkeitskonstanten

Empirisch kann festgestellt werden, dass bei den meisten Reaktionen die Reaktions-
geschwindigkeit exponentiell zunimmt, was bedeutet, dass auch die Geschwindig-
keitskonstante eine exponentielle Temperaturabhéngigkeit aufweisen muss.

Dies ist in der verankert:
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4.3 Komplexe Reaktionen

Dabei ist E4 die Aktivierungsenergie der Reaktion und A ist der préaexponentielle
Faktor, der temperaturunabhéngig ist. Somit handelt es sich bei A um eine reaktions-
spezifische Konstante. Sie hangt unter anderem von der Stofizahl und Orientierung
der Reaktanden ab. Deswegen wird sie auch oft als Stof3zahl bezeichnet.

Allerdings gibt es auch Reaktionen, die ein sogenanntes “Nicht-Arrhenius-Verhalten”
zeigen, was schlicht bedeutet, dass sie von der Arrhenius-Gleichung abweichen. Bei-
spiele dafiir sind

» Kettenreaktionen (Explosionen, Polymerisationen, etc.)

« enzymatische Reaktionen (Die Enzyme denaturieren beispielsweise bei zu ho-
hen Temperaturen)

« heterogen katalysierte Reaktionen (die Geschwindigkeit héngt von Adsorptions-
bzw. Desorptions-Gleichgewichten bestimmt, die anderen Abhéngigkeiten fol-

gen)

o Im allgemeinen weichen sogenannte “komplexe Reaktionen” vom Arrhenius-
Verhalten ab (Beispielsweise Reaktionen mit vorgelagertem Gleichgewicht ).

S > >
> > > >

T T T T
Arrhenius Enzymatische Explosion Vorgelagertes GG

Abbildung 4.1: Unterschiedliche Temperaturabhéngigkeiten der Geschwindigkeits-
konstanten.

4.3 Komplexe Reaktionen

Als wird eine Reaktion bezeichnet, die aus mehreren Elemen-
tarreaktionen besteht. Komplexe Reaktionen werden daher nicht durch eine einzelne
Reaktionen, sondern einen Reaktionsmechanismus beschrieben.

Es gibt drei Grundtypen komplexer Reaktionen, wobei diese beliebig kombiniert
auftreten konnen.

1. Reversible Reaktion (Gleichgewichts-Reaktion): Dies ist eine Reaktion bei
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4 Kinetik chemischer Reaktionen

der sowohl die Hin- als auch dir Riickreaktion gleichzeitig ablauft und sich
somit irgendwann ein Gleichgewicht einstellt.

S B
2. Parallelreaktion: Hier reagiert ein einziges Edukt zu verschiedenen Produk-

ten. Bedingt durch die Geschwindigkeit der einzelnen Reaktionen ergibt sich
ein bestimmtes Verhéltnis der Produkte

A— B oder A—C

3. Folgereaktion: In diesem Fall reagiert das in der einen Reaktion entstehende
Produkt direkt als Edukt in einer weiteren Reaktion weiter

A—B—C

Eine mogliche Kombination dieser Grundtypen wére die Reaktion mit vorgelagertem
Gleichgewicht :

A=—B—C

Gleiches geht natiirlich auch als nachgelagertes Gleichgewicht . Ein weiteres Beispiel
ist die geschlossene Folgereaktion

A+B—C+D D+E—A+C
gesamt: B+ E — 2C

4.3.1 Kinetik reversibler Reaktionen

Betrachtet werden soll ein Gleichgewicht zwischen A und B wobei die Reaktion von
A zu B die Geschwindigkeitskonstante k1 und die Riickreaktion eine Konstante von
k_1 besitzen soll.

Fiir diese Reaktion muss selbstverstandlich die Massenerhaltung gelten:

CA(O) + CB(O) = CA(t) + CB(O)(t) = CA(OO> + CB<OO)
CB(O> = CA(O) + CB(O) — CA(t)

Dabei bedeutet das co nach unendlich langer Zeit, dh. also nachdem sich das Gleich-
gewicht eingestellt hat.
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4.3 Komplexe Reaktionen

Das differenzielle Geschwindigkeitsgesetz fiir diese Reaktion lautet

dc
r= d77;4 = —]ﬁCA + k?flCB
= —k’ch + /{3_1 (CA(O) + CB(O) — CA)

= —(k_1+ ki)ca+ k_1(ca(0) + cp5(0))

Hat sich das Gleichgewicht erst einmal eingestellt, so ist die Reaktionsgeschwin-
digkeit gleich Null, da sich die Konzentrationen der beteiligten Spezies nicht mehr
andern. Somit gilt

r=0=—(k_1+ ki)ca(o0) + k-1(ca(0) + c5(0))
(k-1 + k1)ca(oo) = k_1(ca(0) + c5(0))

Wird diese Beziehung in die urspriingliche Differentialgleichung eingesetzt, so ergibt
sich

de A
r=y = —(k_1 + Ek1)ea+ (k-1 + k1)ca(oo)

= (k1 + k1) - (ca(00) = ca)

Somit ergibt sich also das differentielle Geschwindigkeitsgesetz fiir eine reversible

Reaktion zu
. dCA

r=r = —(k1+k_1) - (ca —ca(0)) (4.15)

Eine Losung der Differentialgleichung durch Separation der Variablen ergibt dann
das integrierte Geschwindigkeitsgesetz

1H<CA(0) — ca(o0)

ca — ca(00)

) = (k1 + k1)t (4.16)

Werden Messergebnisse nach dieser Gleichung aufgetragen, so ergibt sich eine Ur-
sprungsgerade mit einer positiven Steigung, die genau der Summe der beiden Ge-
schwindigkeitskonstanten entspricht. Es ist allerdings nicht moglich davon auf die
einzelnen Geschwindigkeitskonstanten zu schlieflen.

Gleichung (4.16]) kann natiirlich auch nach der aktuellen Konzentration von Kom-
ponente A aufgelost werden:

ca = (ca(0) —ca(o0)) - exp (— (k1 + k_1t)) (4.17)

Somit unterliegt also die Konzentration an Komponente A einem exponentiellen
Zerfall. Die Konzentration von Komponente B muss sich im Ubrigen stets aus der
Massenerhaltung berechnen lassen.
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[A]O_\ ..............................................

Abbildung 4.2: Verlauf der Konzentrationen bei einer reversiblen Reaktion aus zwei
Reaktanden.

Prinzip der mikroskopischen Reversibilitat

Das (“principle of detailed balan-
ce”) besagt, dass ein chemisches Gleichgewicht ein dynamisches Gleichgewicht ist,
was bedeutet, dass die Hin- und Riickreaktion gleich schnell ablaufen muss (wenn
sich das Gleichgewicht eingestellt hat).

Das bedeutet, dass die beiden Geschwindigkeitsgesetze gleichgesetzt werden kon-
nen

kica(oo) = k_1cp(o0)

ki cp(oo)

=K,

ko1 ca(o0)

Somit wurde also ein Zusammenhang zwischen der Gleichgewichts-Konstante (in
Form der Konzentrationen) und den Geschwindigkeitskonstanten der Reaktion, so-

dass nun bei Kenntnis der Gleichgewichtskonstanten (die auch mit Hilfe der Gleichgewichts-
Konzetrationen wie sie aus Abbildung abzulesen sind berechnet werden kann)

und Kenntnis der Steigung aus der linearen Auftragung geméaf Gleichung die
einzelnen Geschwindigkeitskonstanten berechnet werden konnen (2 Gleichungen fiir

zwei Unbekannte).

4.3.2 Parallelreaktionen 1. Ordnung

Bei einer Reaktion bei der ein Edukt A sowohl in ein Produkt B (ki) als auch
ein Produkt C (ky) verwandelt werden kann (wobei beide Reaktionen erster Ord-
nung sein sollen) so stehen die Konzentrationen der Produkte nach Beendigung der
Reaktion stets im Verhéltnis der Geschwindigkeitskonstanten der entsprechenden
Reaktionen zueinander.
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k’l CB<OO)

ky  ca(o0)

4.3.3 Folgereaktion 1. Ordnung

Gegeben sei die Reaktion
A—B—C
Wobei die Reaktionen jeweils erster Ordnung mit den Geschwindigkeitskonstanten

k1 und ky seien. Insgesamt ergeben sich also drei verschiedene Geschwindigkeitsge-
setze

dCA

2 _ [

dt 1CA

de

ditB = kch — 1{7263
de

= hen

Die erste Reaktion ist eine ganz normale reaktion erster Ordnung, sodass die Losung
der DGL tiber Gleichung (4.8)) gegeben ist. Diese Beziechung kann direkt in das zweite
Geschwindigkeitsgesetz eingesetzt werden, sodass gilt

dCB

5 - k1ca(0) - e — kyep

Zur Losung dieser inhomogenen DGL erster Ordnung gibt es verschiedene Ansétze.
Im Folgenden soll die Losung mittels des integrierenden Faktors e*2! erfolgen

d
—gf ekt 4 kyep - et = Eyeg(0) - et et
d(cp - ert
( dt ) — kch(O) . e(k’szl)t

Somit ergibt sich also insgesamt fiir die Konzentration an Komponente B

cp(t) = ca(0) - i k_l W (e_klt - e_k2t) (4.18)
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Die Konzentration des Endproduktes ergibt sich wieder aus der Massenerhaltung
der Reaktion zu

co(t) = [Ao = ca(t) = c(?)

t

Abbildung 4.3: Verlauf der Konzentrationen der beteiligten Reaktanden mit der
Zeit.

Wie in Abbildung zu erkennen ist, dauert es eine Weile, bis Komponente C
wirklich gebildet wird. Diese Zeit wird genannt. Auflerdem
besitzt die Konzentrationskurve von C' einen Wendepunkt an genau der Stelle, an
der die Konzentration des Zwischenproduktes B maximal ist.

Das Quasistationalitatsprinzip

Das oder auch “Bodenstein-Prinzip” stellt eine Nahe-
rung zur Berechnung der Kinetik komplexer Reaktionsmechanismen dar, bei denen
das entsprechende Zwischenprodukt extrem reaktiv ist.

Durch diese hohe Reaktivitat wird es nie eine nennenswerte Konzentration des Zwi-
schenproduktes Z P geben, was aber auch bedeutet, dass diese Konzentration zeitlich
gesehen anndhernd konstant bleibt.

dzZP
—~0
dt

Von dieser Quasikonstanz leitet sich auch der Name dieses Prinzips ab.

Wird nun nochmals das Beispiel der Folgereaktion erster Ordnung betrachtet, so
ergibt sich fiir das Geschwindigkeitsgesetz des Zwischenproduktes B

des
dt

= k)ch — ]{?QCB ~ 0

Daraus folgt dann sofort
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Da diese Methode sehr viel einfacher funktioniert als das Losen diverser Differenti-
algleichungen stellt sie eine beliebte Methode dar, wenn das Ergebnis nicht absolut
exakt sein muss (schlieBlich ist es trotz allem nur ein Ndherungsverfahren).

Wird aus diesem Prinzip heraus die Anderung der Konzentration des Endproduktes
C' (die Reaktionsgeschwindigkeit) berechnet, so zeigt sich, dass dieses nach dieser
Rechnung unabhéangig von der Konzentration an B ist, sodass die Reaktionsge-
schwindigkeit nur von der langsameren Umsetzung von A bestimmt wird. Somit ist
also die Umsetzung von A nach B der geschwindigkeitsbestimmende Schritt.
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5 Experimente

5.1 Geschwindigkeitsverteilung eines Gases

Um die Geschwindigkeitsverteilung eines Gases zu bestimmen kann folgender Ver-
suchsaufbau zu rate gezogen werden:

In einem Ofen, in dem die Temperatur sehr genau eingestellt werden kann, befindet
sich das zu untersuchende Gas. in diesem Ofen ist ein sehr kleines Ausstromloch
enthalten, durch welches Gas entweichen kann. Vor diesem Loch sitzt ein rotierender
Stab auf dem zwei Scheiben im Abstand [ mit je einem kleinen Schlitz (sogenannte
"Chopper”). Die Schlitze der beiden Scheiben sind um den Winkel ¢ gegeneinander
verdreht. Hinter dem drehenden Stab ist ein Detektor angebracht, der die Anzahl der
ankommenden Gasteilchen dN pro Zeiteinheit misst. Da diese Teilchenanzahl von
der Winkelgeschwindigkeit der Scheiben abhéngt kann sie als Funktion von dN (w)
dargestellt werden.

Detektor

Ofen

Abbildung 5.1: Aufbau zur Bestimmung der Geschwindigkeitsverteilung eines Gases

Das bedeutet, dass jedes Teilchen, welches beim Detektor ankommt zuerst durch die
beiden Schlitze der sich drehenden Scheiben durch muss. Allerdings muss es genau
die richtige Geschwindigkeit besitzen, damit der zweite Schlitz im richtigen Moment
so ausgerichtet ist, dass das Teilchen passieren kann. Wenn sich der Stab (und damit
auch die Scheiben) mit einer Winkelgeschwindigkeit w dreht, so kann die benétigte
Geschwindigkeit v folgendermafien berechnet werden:

t =

Tl E S

ASERS
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Mit Hilfe dieser Information kann die detektierte Teilchenzahl in Abhédngigkeit der
Winkelgeschwindigkeit der Scheiben dN(w) in eine Teilchenzahl abhéngig von der
Geschwindigkeit der Teilchen dn(v) umgerechnet werden.

Wenn nun die Gesamtteilchenzahl des Gases N bekannt ist, so kann die Geschwin-
digkeitsverteilung F'(v) fiir das Gas bei der aktuellen Temperatur bestimmt wer-
den.

_dNG)

N

Somit ordnet F'(v) jeder Geschwindigkeit einen Anteil an Teilchen zu, die diese
Geschwindigkeit besitzen.

F(v)

Eine Erhohung der Temperatur hat auf sie Verteilung den gleichen Effekt, wie eine
Verringerung der molaren Masse des verwendeten Gases: Wichtig hierbei zu erwah-

F(v)

T, <
< M,

Y

Abbildung 5.2: Skizze der Geschwindigkeitsverteilung bei zwei unterschiedlichen
Temperaturen, bzw. zwei unterschiedlichen molaren Massen des Ga-
ses

nen ware vielleicht noch, dass die Flache unter dem Graphen stets 1 ergeben muss,
da dies ja den Anteil der verwendeten Teilchen beschreibt und wére sie nicht 1, so
waren irgendwo Gasteilchen verloren gegangen.

5.2 Das Drosselexperiment

Bei dem sogenannten Drosselexperiment wird ein Gas durch eine Membran durch
einen hoheren Druck gegen einen niedrigeren Druck expandiert.

Der Druck pq, der auf der linken Seite wirkt ist dabei grofler, als der Druck p, auf
der linken Seite. Es findet also eine Entspannung des Gases statt. Durch diesen
Druckunterschied wird das Gas von der linken Seite auf die Rechte gedriickt, wobei
es von einem Volumen V; und Temperatur 7} auf ein Volumen V5 und Temperatur
T, tibergeht.
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5.2 Das Drosselexperiment

Abbildung 5.3: Aufbauskizze des Drosselexperiments. Das Gas ist zwischen adiaba-
tischen Wénden und einem Kolben eingeschlossen und wird durch
die Membran auf die rechte Seite gedriickt.

Der bei diesem Experiment beobachtbare, sogenannte zeigt
eine Temperaturanderung bei diesem Prozess, sodass abhangig von der Starttempe-
ratur 77 < Ty oder aber T} > T gilt.

Diese Temperaturinderung kann qualitativ mit dem Uberwiegen der attraktiven,
bzw. repulsiven Wechselwirkungen der Gasteilchen erklart werden. Wenn die at-
traktiven Wechselwirkungen tiberwiegen, so muss Arbeit geleistet werden, um das
Volumen des Gases auf der rechten Seite zu expandieren, sodass dem Gas Energie
zugefiihrt wird, was zu einem Temperaturanstieg fithrt. Uberwiegen hingegen die
repulsiven Wechselwirkungen , so expandiert das Gas freiwillig und leistet somit
wahrend der Expansion Arbeit an der Umgebung, was dann zu einer Temperatur-
erniedrigung des Gases fiihrt. Ist die Temperatur ausreichend niedrig, so kommen
die Gasteilchen automatisch naher zusammen, bi schlielich die repulsiven Wechsel-
wirkungen tiberwiegen.

Allerdings handelt es sich bei dieser Erklarung nur um eine Veranschaulichung, da
ja samtliche Erkenntnisse der Thermodynamik auf den Hauptsidtzen beruhen und
somit komplett unabhéngig von molekularen Modellen (und somit auch von inter-
molekularen Wechselwirkungen ) ist.

Aufgrund der adiabatischen Wéande handelt es sich bei diesem Prozess um einen
adiabatischen Prozess. Genauer gesagt um einen irreversiblen, adiabatischen Pro-
zess, da sich das System nicht im Gleichgewicht mit seiner Umgebung befindet.

Wahrend des Prozesses wird sowohl die Arbeit W; auf der linken Seite geleistet,
um das Gasvolumen in der rechten Kammer zu “komprimieren” (von V; auf 0) als
auch die Arbeit W5 auf der rechten Seite, um das Gas in der rechten Kammer zu
expandieren (von 0 nach V3).
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5 Experimente

Somit gilt mit dem ersten Hauptsatz der Thermodynamik (siehe Gleichung (12.3)))

AU =W
=W, + Wy

0 Va
= —P1 / dV — pg/ dV
Vi 0

=piVi —p2Va
Uy —U; =p1Vi—paVs
Us +poVo = U +p1Vi

In dieser Gleichung steckt die Definition der Enthalpie (siche Gleichung ([2.13))),
sodass sich die Gleichung vereinfacht zu

H1:H2

In Worten formuliert bedeutet das, dass die Enthalpie am Start und am Ende gleich
ist, sodass dieser Prozess isenthalpisch ist.
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