Physikalische Chemie |

Ideale Gase

0. Hauptsatz der Thermodynamik: Wenn A im thermischen Gleichgewicht mit b ist und
desgleichen B mit C, so sind auch A und ¢ miteinander im thermischen Gleichgewicht.

Gesetz von Boyle: p -V = Konstante bei konstantem nund T
Gesetz von Charles: V = Konstante- T bei konstantem n und p
Avogadro-Prinzip: V = Konstante - n bei konstantem T und p

Aus obigen Gesetzten folgt die ideale Gasgleichung mit der allgemeinen Gaskonstante R:

p1-Vi_p2-Vo
Ni=T1 nN2-To

p-V=n-R-T far isotherme Prozesse ist T1 = T>

fur isobare Prozesse ist p1 = p2
flr isochore Prozesse ist V1 =V,

Bei einem adiabatischen Prozess findet Temperaturanderung, Druckanderung und
Volumenanderung statt, es wird aber keine Warme nach aul’en abgegeben. dq =0
Bei diabatischen Wande kann dementsprechend Warme fliel3en.

Reversible Expansion heif3t, dass der Druck dem Auliendruck zu jeder Zeit entspricht.
Irreversible Expansion heil3t, dass das Gas gegen einen konstanten Druck expandiert.

Standardumgebungsbedingungen (SATP): 25 °C (298,15 K), 10° Pa (= 1 bar), Vi, = 24, 789 L/mol
Standardbedingungen (STP): 0 °C (273,15 K), 1 atm (=101.325 Pa), Vi, = 21,41 L/mol

Partialdruckgesetz von Dalton

Der Druck einer Mischung idealer Gase ist gleich der Summe der Dricke, die die
Einzelkomponenten ausliben, wenn sie das Volumen der Mischung jeweils allein ausfullen.

: i RT
p= P Molenbruch: x; =%L - Pi=X-p — pj = EIV—
j
Reale Gase
Virialgleichungen:
PVm=RT(1 +Bp+C p2+.)  pVm=RT(1+=+gF+..)
Z ist der Kompressionsfaktor und beschreibt die Abhangigkeit der zwischenmolekularen Krafte vom Tielchenabstand.
— % g — Nt ‘ g _ -1
Z="37 dp =B +2pC + .. dp =B 20y
furp—0 fir Vi — oo
iz . dz
dp —B dp — B

Die Virialkoeffizienten (B,C...) hangen von der Temperatur ab. Es kann eine Temperatur geben bei
der Z = 1 ist und die Steigung somit Null. Diese ist die Boyle-Temperatur Tg, wo die Eigenschaften
des realen Gases mit dem eines idealen Ubereinstimmen.

FUr Helium ist sie beispielsweise 22,64 K (-250,51 °C), fur die Luft 346,8 K (73,65 °C).
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Physikalische Chemie I

Z4
Die Kurve der Boyle-Temperatur verlauft
am Anfang parallel zur p-Achse, wie die
des idealen Gases.
Ts
1 > P

Van der Waals’'sche Gleichung:

Die ideale Gasgleichung gilt durch umformen zweier Faktoren auch fur reale Gase:
V=V-n-b wobeib das Eigenvolumen der Gasteilchen ist

AuRerdem hangt der Druck sowohl von der StoRhaufigkeit als auch von der Stof3kraft auf die
Wande ab. Beide Groflen werden durch die zwischenmolekularen Anziehungen erniedrigt und
zwar proportional zum Volumen:
2
nn_n
V'VTV?
Dieser Faktor wird noch durch eine stoffspezifische positive Konstante a erganzt.

Aus diesen beiden Faktoren lasst sich die Gasgleichung fur reale Gase formen:

nRT  n? q __RT a
V- nb ™ &2 oder P=Vn-b V2,

m

Y

m
Kritische GrofRken:

Dieses Groflen kénnen von der van der Waals’schen Gleichung hergeleitet werden, weil es ein
Sattelpunkt im Kurvenverlauf sein muss, d.h. p’=0 und p“ = 0:

p?t

dpd , RT 2 RT 23 _,
dVm  dVm\Wn-b V2 =T (Vm-b)? " Vo, ~
dp d , RT L2 __2RT _ 6a_,
dVZ, = dVm' (Va-bY? " V3! T (Vm-b)® Vi~

>V
Wenn die beiden Gleichung gleichgesetzt werden und auf Vn, p und T aufgeldst werden erhalt
man die kritischen Grolien:

a 8a
Vi, kit = 3b Pit = 57p2 Tit = 27Rb

Durch die kritischen Grof3en kdnnen wir die van der Waals’sche Gleichung in eine reduzierte Form
umwandeln:
Pr= 3Vm,r -1 V2m,r wobel: Pr= Pkrit Vm,r - Vm,krit Tr - Tkrit
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Kinetische Gastheorie

Druck eines idealen Gases

‘M
p= nT -v%,  wobein = Stoffmenge, M = molare Masse, V = Volumen und v, = Geschwindigkeit

Mittlere Geschwindigkeitsquadrat:
2= v + 2 4 2 = 32 Daraus folgt: p-V="/3-n-M- ¢2="/3-N-m- ¢2

Daraus ergibt sich wiederum: E="%-" M_E2 (Kinetische Energie der Translation)
fur ein Teilchen: ¢ =72-m¢2

Durch umformen mit der idealen Gasgleichung erhalt man die kinetische Energie eines Teilchens:
=%, -RINA'T & =%k T mit k als Boltzmann-Konstante

Die Geschwindigkeit eines Molekuls lasst sich durch die Wurzel des mittleren
Geschwindigkeitsquadrats bestimmen. Man setze voraus das pV/n =RT sei (ideales Gas):

\Je2 =+[3RT/M
Maxwellsche Geschwindigkeitsverteilung:
Die mittlere Geschwindigkeit ist nicht die wirkliche fir reale Gase, weil sich die

Geschwindigkeitswerte Uber einen Bereich verteilen und zusatzlich durch standige StolRereignisse
umverteilt werden.

m )3/2_ 2 . _-ms2kT

f(s) = 4m ( kD) Sce

anT)3/2 2 e-MS2/2RT PN f(S) = AT (

Die mittlere Geschwindigkeit rechnet sich nun durch ein Integral der Verteilung aus:

¢ = cfede = 5y
0
Die wahrscheinliche Geschwindigkeit berechnet sich durch f(c) = 0, da es das Maximum ist:
- _ 2KT 12
C wahr = (F)

f(c)4

niedrige T oder hohe M

hohe T oder geringe M

1 = wahrscheinliche 2 = mittlere
3 = Wurzel aus dem Geschwindigkeitsquadrat
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StoBhaufigkeit von Gasteilchen:
zZ= \/5 - - c. N/V mit d = Durchmesser der Molekule, N = Anzahl der Molekule

zZ= \/§ ‘wed? e p/(KT) mit k der Boltzmann-Konstante

Die mittlere freie Weglange ist die freie Flugzeit und somit Geschwindigkeit zwischen St6é3e:
- KT
7\‘ = C/ =" — 5
“= 2 nd%p

Erster Hauptsatz der Thermodynamik
,Die Innere Energie eines isolierten Systems ist konstant!“ 1874, Hermann von Helmholtz

D.h.: AU = dw + 8q wenn dw =0 und 86q=0ist AU =0

Wenn keine Energie nach auf3en gelangt und keine Arbeit
verrichtet wird, ist die innere Energie konstant.

AU ist im Gegensatz zu dw und dq eine totales Differential, eine Zustandsfunktion, éw und 4q sind
nichttotale Differentiale oder auch Wegefunktionen.

au
du = ( )TndV ( )VndT+(an)T,Vdn

Bei einem geschlossenen System ist der letzte Koeffizient gleich 0, d.h. keine Mengenanderung.
Die beiden vorderen Koeffizienten sind der ,innere Druck®, Il und die Warmekapazitat, Cy,.

dUu =T1IydV + Cy, dT fur ideale Gase ist 11 =0 furreale I #0
und qv = CvAT
oV JuU 40V
( )p Mr (55) + Cv & (55)p = alltV + Cy denn o= V'(55)e

o ist der Koeffizient der thermischen Ausdehnung

Die obige Gleichung beschreibt die Abhangigkeit der Inneren Energie von der Temperatur bei
konstantem Druck. Fir ideale Gase (Ilt = 0) ist die Lésung immer Cy,.

Fir ideale Gase lasst sich Cy durch die Freiheitsgrade (f) der Molekile bestimmen:

Cym="fR Freiheitsgrade: 1-atomig 3 T(ranslationen) 3
2-atomig 3T, 2 R(otationen) 5
[1 S(chwingung) 7]
3-atomig 3T,3R 6
3S 12 (maximal)

Die Freiheitsgrade kdnnen auch fur nicht ideale Gase verwendet werden, die Lésung muss dann
aber als Naherung betrachtet werden.
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Volumenarbeit

Art der Arbeit w q AU AT
Expansion gegenp =0

isotherm 0 0 0 0
adiabatisch 0 0 0 0
Expansion gegen konstanten Druck

isotherm —p, AV p, AV 0 0
adiabatisch —p, AV 0 —p, AV (—p., AV)/C,
Reversible Expansion oder Kompression

isotherm —nRT-In(V/V,) nRT-In(V/V,) 0 0
adiabatisch CAT 0 CAT (V)" = 13T,
* gilt nur fur ideales Gas c=C,./R
Poisson-Gleichung:  p,V,' =p.V.' Y= %\%ﬁ (,Adiabatengesetz*)

Davon abgeleitet: VETE = VATA®  oder % = (g—f\)‘c c= %’m

p4

Man sieht das die Flache unter der Kurve der

Isothermen grofer ist als bei der Adiabaten.
<« |sotherme Die Flache entspricht der Arbeit bei einer

reversiblen Expansion (Kompression).

< Adiabate
>\
Enthalpie
H=U+pV dH =dU + dpV + pdV dH = dw + 6q + dpV + pdV
1. dw=-pdV (s.o. Tabelle p = konst.)
2. 6q=dq,

3. Vdp=0 (p = konst.)
dH =dq, AH=q,
Das heiBt, die bei konstantem Druck (ibergangene Wéarme entspricht der Anderung der Enthalpie.

H ist eine Zustandsfunktion, die der Temperatur und dem Druck abhangt:

dH = (g—?)p dT + (?)_;I)T dp Wenn p = konst. ist und der erste Koeffizient = C, r, ist:

AH=C,  -AT=q, C, .- molare Warmekapazitat

Es gibt einen Zusammenhang der Kapazitaten:
H=U+pV=U+nRT = C,-T=C,-T+nRT = C,—-C,=nR
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oH . . . aT
(W)T : isothermer Joule-Thomson-Koeffizient € abgekiirzt € = -C, (ﬁ)H adiabatisch / isenthalpisch

V T
-V'1(3—p)T : Koeffizient der isothermen Kopressibilitat kr (g—p)H : Joule-Thomson-Koeffizient L
Durch obige Koeffizienten lasst sich die Abhangigkeit der Enthalpie von der Temperatur bei

H
konstanten Volumen ausdriicken: (g_T)V = (1— %) -Cp

Durch den Joule-Thomson-Koeffizient kann man die Temperaturanderung in Abhangigkeit von der
Druckanderung bei adiabatischer Expansion ablesen:

-1 ,H
H=?p'(ﬁ)T

Ww<0  Erwarmung durch Ausdehnung
Ww>0  Abkuhlung durch Ausdehnung

Gase die sich bei einer gegebenen Temperatur durch Expansion erwarmen, kénnen sich unter
ihrer Inversionstemperatur T, durch Ausdehnung abkulhlen.

Flr ideale Gase ist L =0

Thermochemie

AH=dqp, <0 exotherme Reaktion, es wird warme abgegeben

AH=dqg,>0 endotherme Reaktion, es wird Warme von aulden aufgenommen
AH@ .

Standardenthalpie, die der Standardbildungsenthalpie des Stoffes bei Standardbedingungen, d.h.
Standardzustand und Standarddruck von 10° Pa entspricht. AgH® : Standardbildungsenthalpie

ArH®: Standardreaktionsenthalpie
aA+bB —cC+dD

ARH® = ¢-H%(C) + d - H®(D) - a- H%(A) - b - H¥(B)

D.h. die Standardreaktionsenthalpie ist die Differenz der Standardenthalpien der Produkte und der
Edukte mit ihrem jeweiligen stochometrischen Faktor multipliziert.

AtransH® : Standardschmelz-, Standardverdampfungs- und Standardsublimationsenthalpie .
AH? : Standardionisierungsenthalpie AH® = E; + RTan

AeaH® : Standardenthalpie der Elektronenaffinitat AgsH° = -Ega — RT

A H? : Standardidsungsenthalpie, AcH® : Standardverbrennungsenthalpie
Standardhydrierungsenthalpie: Standardreaktionsenthalpie einer Hydrierung

Satz von Hess: Die Reaktionsenthalpie ist die Summe der Enthalpien der Teilreaktionen.
Born-Haber-Kreisprozess: geschlossener thermodynamischer Kreisprozess bei dem die Summe

aller Enthalpien Null ergeben muss. So kann eine Unbekannte berechnet werden, wenn alle
anderen Enthalpien eines Kreisprozesses bekannt sind.
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Entropie

1. Hauptsatz der Thermodynamik: ,Ein Prozess, die dem lediglich Warme aus einem Reservoir
entnommen und vollstandig in Arbeit umgewandelt wird, ist unmdoglich.”

2. Hauptsatz der Thermodynamik: ,Bei einer freiwilligen Zustandsanderung nimmt die Entropie
eines abgeschlossenen Systems zu: ASges > 0.°

irreversible Prozesse laufen stets freiwillig ab — Entropiezunahme

reversible Prozesse verlaufen in kleinen Teilschritten, wobei das System in jedem Teilschritt im
Gleichgewicht steht — keine starkere Verteilung der Energie — keine Entropiezunahme

Mikroskopische Interpretation

S = k:In(W) k : Boltzmann-Konstante
= Nak:In(V/v) W : Anzahl der Zusténde, die ein System einnehmen kann, W = (V/V)™ f. 1mol
= R:In(V/v) V: Volumen des Behalters v: Eigenvolumen der Molekule

AS, = nRIn(Fehler!)

Thermodynamische Definition

Reversibel
dS =" dqrev: je groRer die Warme ist um so groRer ist die thermische Anregung

T: Warmeanderungen machen sich bei einem kalteren System mehr bemerkbar
AS = d rev §d8 wegunabhéangig: Kreisprozess nach Carnot

Iqwl Iqul
Gesamtentropieanderung in einem Kreisprozess ist: AS = —-?— —-?-t—

1. Schritt: reversible isotherme Expansion: bei T,: AS = Iqul/Tw, denn Volumen steigt

2. Schritt: reversible adiabatische Expansion: AS =0, Ty, — Tk

3. Schritt: reversible isotherme Kompression: bei Ti: AS = — Iqul/Tk, denn Volumen singt
4. Schritt: reversible adiabatische Expansion: AS =0, Tx — Ty

, o geleistete Arbeit _dwl lgwl - gkl lakl
Wirkungsgrad: & = aufgenommene Warme ~ Igyl = Igwl 1= lqwl
Carnot-Wirkungsgrad: €, = 1 __'ll_'_k fur eine Warmekraftmaschine; Kaltemaschiene
Durch Gleichsetzten |st—-(|]-— %— und somit AS =0
P4 Zusatz:

Kaltemaschine:

Adiabate €= TTfka
Warmepumpe:
Isoth -
sotherme €= T - Te

Numerierung entsprechen obigen Prozessen

—7— © m.demele@web.de

Verbesserungsvorschlige sind sehr erwiinscht



Physikalische Chemie I

Irreversibel:

Clausiussche Ungleichung:

AS > d—%l-ﬁ Die Entropieanderung irreversibler Prozesse ist immer groRer als der Quotient
von der Warmemengedifferenz und der Temperatur
Berechnung der Entropie:

Isotherme Expansion:
-reversibel

-irreversibel
ASsystem = NRIN(V2/V1) ASUmgebung = 0 ASgesamt = NRIN(V2/V4) > 0
AtransH
Transformationsentropie: AS = .ITFA
Trans

Standardreaktionsentropie: analog zu anderen Werten: AgS’ = v;:S’n(J)
j

Temperaturabhangigkeit der Entropie:

T2
CodT

S(T2) = S(Ty) + —il-L = S(T1) + CpIn(T2/T4) bei Temperaturunabhangikeit von C,
T4
Analog gilt die Gleichung auch fur Cy mit Temperaturunabhangikeit von Cy.

Bei Bestimmung der Entropie bei beliebiger Temperatur muss die Entropie am Nullpunkt und die
der Phasenubergange plus des entsprechenden Integrals beachtet werden. Beispiel:
Tsm Ts T
_ Cp(s)dT . AsmH Co(DdT  AvH Cp(g)dT
S(T)=S(0) + T et Tt t T

0 Tsm Ts

Wenn T gegen Null geht gilt das Debye-Gesetz: C, = aT®

Nernstsches Warmetheorem:
Wenn man sich dem Nullpunkt nahert, geht die Entropie der dann aus dem regelmalig
angeordneten Teilchen bestehenden Stoffes gegen Null.

3. Hauptsatz der Thermodynamik: ,Die Entropie eines reinen perfektkristallinen Substanz bei T =0
ist Null.“ — alle Entropiedifferenzen bei chemischen Umwandlungen sind Null bei T = 0.
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Freie Energie und Enthalpie

Bei isothermer Zustandsanderung:

Aus: dS > % und dsS > # fur freiwillige Prozesse

folgen diese neuen thermodynamischen Grélien:
dF =dU - TdS Freie Energie dG =dH - TdS Freie Enthalpie

dF bzw. dG miussen kleiner Null sein damit ein Prozesse ablauft.
Wenn dF bzw. dG gleich Null ist liegt ein Gleichgewicht vor.

Fir reversiblen, isothermen Prozess qilt:
dF = Wrev = Wmax

denn:
dF =dU -TdS mit: dU = 8Qrey + OWrey  UNd: 8Qrey = TAS ist: dF = dwyey + TdS — TdS = dwey

,Die Anderung von F ist die maximale bei einem isothermen Prozess vom System geleistete Arbeit.*
Fir reversiblen, isothermen und isobaren Prozess gilt:
dG = Wrev,e = Wextra

denn:
G=H-TS=U+pV-TS —» dG=dU+pdV+Vdp-TdS-SdT  Vdp, SAT = 0 isotherm,bar

mlt dU = sqrev + 6Wrev Und Sqrev = TdS Und 8Wrev = 'pdV + dWextra |St dG = Wextra

Freie Standardreaktionsenthalpie

ARG’ = Vj'GeB(J) ARG’ = AgH’ - TARS’
j

Fundamentalgleichungen

1HS dU = Sqrev + 8Wrev
2.HS: dg<TdS bei lediglich Volumenarbeit: dU = TdS — pdV 1. Gibbs’sche F.Gl.

dH = dU + dpV + pdV = TdS - Vdp 2.F.GI.
dF = dU -SdT -TdS = -SdT — pdV 3. F.Gl.

dG =dH - TdS - SdT =Vdp - SdT 4. F.Gl.
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Aus den Fundamentalgleichungen kénnen die folgenden Relationen hergeleitet werden:

dU=TdS-pdV — dU= ( )Vds+( )st - (3_g)v=T und (3—3)s=-p

dH=TdS-Vdp — dH=( )pdS+( )sdp - (as)P T und (?,—;')S=V

dF =-SdT—pdV — dF = (aFVdT (a F)TdV — (S—E)F-S und (g—\F/)T=-p
dG=Vdp-SdT — dG= (aG)po (aGpdT - (aa_S)T=V und (g—(T;)p:-s

Zum Merken das magische Viereck:

Hp Fett: extensive Grolien
XG schmal: intensive Grof3en
AT

<Cw

A :=F denn so ist es leichter zu merken: von oben nach unten gelesen: ScHpUGVAT

Wie funktionierst?

1. Neben den Groflen H, U, G und A stehen die Variablen von welchen sie abhangen:
H(S,p), U (S,V), G(p,T) und A(V,T)

2. Wenn eine Abhangigkeit gesucht wird startet man bei der Variable, die beim Differential im
Zahler steht und geht zu der Variable die im Nenner steht. Die nun im Viereck
gegenuberliegende Variable ist die entsprechende GroéRe. Das Vorzeichen hangt davon ab, ob
man der Diagonale im Viereck mit dem Pfeil, +, oder gegen den Pfeil, —, gefolgt ist:

U nach S gegenuber ist T, mit dem Pfeil = + (g LSJ) =T
G
G nach T gegenuber ist S, gegen den Pfeil = (3 T) =-S

Mawellschen Relationen

Der Satz von Schwarz gilt fur totale Differentiale (a y aX )y) (a X( ay) )y

Wenn wir diesen auf unsere Fundamentalgleichungen anwenden erhalten wir die Maxwellschen
Relationen. Anhand eines Beispieles wird eine hergeleitet:

du = ( )vdS+( )st - (aiv(g—g)v)F(%( v)sh mit (as)V T und: (33) -P
1. Maxwellsche Relation: —>(§V) ( )v
2. Maxwellsche Relation (g :;) ( )p
3. Maxwellsche Relation (a T) ( )T
4. Maxwellsche Relation (g—¥)p == (3_§)T
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Beispiel fur die Anwendung:
J U JS JdV d
sinnerer Druck®: 7t = (a_v)T = T(a_v)T — p(a_v)T = T(a—.rl).)v —p=TpPv—p

By ist der isochore Spannungskoeffizient und ist durch By = %(3—$)v gegeben.

Die Eigenschaften der Freie Enthalpie

dG =Vdp - SdT also G(p,T) graphisch:

G, Gy
Gas reales Gas
ideales Gas
liquid
solid
\
> T 7 ;p
JdG

»=-S mMitG=H-TS — S=M ist: (?)_Sr;)p:%

oT T

Aus diesem Ausdruck lasst sich die Gibbs-Helmholtz-Gleichung herleiten:

a—G)p —% = —? Es lasst sich mathematisch herleiten, dass (3—$)p —% = T(ai'r(g))r)

oT
()= H22), + 6=, = HED), - 2= H(22), - &)

T(%(%))p = —% & (ai.l.(%))p =— If_lz eine weitere Anwendung: ARG’ = — RTInK

G
(g—T)p =V  durch Umstellen: dG =Vdp bei isothermen Prozessen
Pe
durch integrieren: G(pg) = G(pa) + Vdp

Pa
fur flissige und feste Stoffe mit konstantem Volumen gilt: Gmg = Gma + Vin(Pe — pa)

Pe
PA
fur reale Gase muss ein ,Schummelfaktor” eingeflgt werden. Die Fugazitat: f = ¢p

flr ideale Gase gilt: Gg = Ga + nRT-In

Ge=Ga+t nRT-Ing—i + nRTIng Ga: Gas ohne Wechselwirkungen
G=G+ nRTIn*F% + nRTIno ‘?i: ideales Gas o: Abweichung vom idealen Gas
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Chemisches Potential

Das chemische Potential ist ein mal® fur die Fahigkeit einer Substanz physikalische oder
chemische Prozesse auszuldsen

Anderung der Freien Enthalpie bei Anderung seiner Zusammensetzung:

(E)G

0G 0G 0G 0G
dG = (a_T pndT+ (%)T,nidp + (a_m)p,T,njdn1 + (a_nz)p,T,njan a_ni)p,T,n,- = Wi ,chemisches Potential®

dG = Vdp — SdT + u1dn1 + uzdnz +..— Vdp - SdT + ujdnj

j
Fir isotherme und isobare Prozesse gilt:

dG = denj = dWextra S.0.

j
Das heilt, wenn dT=0 und dp=0 und somit dG = 0, kann durch Anderung der Zusammensetzt und

noch zusatzliche Arbeit als Volumenarbeit auftreten.
. . dG . o , :
Fur eine Komponente gilt: G, = (a—n)p,T und somit: G =n-G,, G, ist die molare freie Enthalpie

Druckabhangigkeit des chemischen Potentials:

FirGas: p=p’'+ nRTIn*S—e + nRTIng Fars/l: w=p’+ Vm(p —p°)

Das chemische Potential kann auch von anderen Gré3en hergeleitet werden:

JuU _ JoH _ JdF _
a_ni)s,v,m = Wi (a_ni)S,p,nj = Ui a_ni)V,T,nj = Ui
Phasengleichgewicht
Y

A

To: kritische Temperatur: Dichtes des Dampfes
ist gleich der Dichte der flussigen Phase,
die Phasengrenzflachen verschwinden
Oberhalb Ty gibt es keine flissige Phase

T4 : Trippelpunkt: alle drei Phasen koexistieren
nur bei bestimmten T und p

> T

Wenn zwei Phasen im Gleichgewicht bestehen sollen mussen die chemischen Potentiale der
jeweiligen Phase im Gleichgewicht sein:

(P, T) = ly(p,T) fur die Phasen o und 3

Die Losung dieser Beziehung ist die Gleichung der Phasengrenzlinie in Form einer Funktion p(T).
Das charakteristischste Merkmal einer jeden Funktion ist die Steigung:
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du = Gm = Vmdp — SndT  also gilt: Vi ,dp — Sm, ,dT = Vim dp — S ,dT

AS
durch Umstellen: (Vim, = Vm,)dp = (Smy — Sm,)dT  — ST = A—Vm Clapeyronsche Gleichung
Phasengrenzlinie fest/flissig
_ ASmH di _ ASmH di . . .. .
AsmS = T - 97 TAsV AsmH >0 dT hangt von Asy,V ab, das meist groRer O ist

SmH

p2 =p1+ As V-In(%) Die Gleichung ist eine Naherung, weil die Enthalpie und das Volumen nur
m

wenig von der Temperatur abhangen.

AsmH
P2=p1+ As V(T2 —T4) Ist genau fur kleine Temperaturdifferenzen.

Phasengrenzlinie flissig/gasformiqg

(Dampfdruckkurve)
AvH AyH
AyS = % — gJ% = TAVVV fur ideale Gase: _((|j_fj|_91 ﬁz Clausius-Clapeyronsche Gleichung

die Gleichung qilt fur alle Gase als Naherung

Die Gleichung kann auf p aufgelost werden:
AvH 1
p2 = prexp(—g (.- 7))
Es muss eine Temperatur T4 mit dem Druck p4 auf der Kurve bekannt sein damit p, in Abhangig-
keit einer Temperatur T in der Nahe der ersten Temperatur berechnet werden kann.
Ublicherweise nimmt man dafur die Siedetemperatur bei dem Normaldruck.

Phasengrenzlinie fest/gasférmiq

AsupH wH , )
d((;rjrp) = Sﬁ?z p2 = pr-exp(- S 2 ( )) AswoH > AVH — Sub.-Kurve ist steiler
Klassifikation der Phasenlibergénge nach Ehrenfest
\Ck HA c G/Hk S A

ATransH x / ATransS

| ~

C A GA V A

\ Phasendiagramme
1. Ordnung

ATransV
T An manchen der Kurven
, > P >p ist die Steigung angegeben
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Phasenubergange 2. Ordnung:

V, : H G : S C

An der gestrichelten Linie findet eine Transformation statt: T, _oder p,,...

Trans

Phasenlbergange zweiter Ordnung findet z.B. von leitende zu supraleitende Phasen statt oder
zwischen verschiedenen Modifikationen von Festkorpern.

Mischungen
Partielles molares Volumen:

oV LAY oV
a_nj)p,T,n‘ =V, dv = (a_nA)p,T,annA + (a_nB)p,T,nAdnB
dV = Vadna + Vgdng V =Vana +Veng

0 X 1
Je nach dem wie die Zusammensetzung ist kann das partielle Volumen eines Stoffes eine
negative oder positive Steigung haben. Das partielle molare Volumen sagt aus wie sich das
Volumen verandert, wenn der entsprechende Stoff zugegeben wird. Es kann also auch bei null
Mol eines Stoffes ein partielles Volumen geben.

Partielle freie Enthalpie:

JdG
(W)”"‘ = G =u,n, +u,n, wobei n das chemische Potential der Komponente x

in der betreffenden Mischung ist
Freie Mischungsenthalpie:

A,G =n,RT(p,/p) + n,.RT(p/p) = nRT(x,In + x,Inx,) gilt fur ideale Gase
INn<0 —» A,G<0 — Mischung ist freiwillig, spontan
Mischungsentropie:
(g—ﬁ)p,n =-S — A,S = -nR (x,In + x.Inx,)
Mischungsenthalpie:
Far isotherme Prozesse muss die Mischungsenthalpie Null sein, denn:

AH=A,G-TAS=0 wenn obiger Zusammenhang gilt.
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Allgemeine Ideale Mischungen:

‘S—l nach Dalton: pi=xp — pu=w'+ RTIn*Fr:—e + RTInx;

W'+ RTInE% ist das chemische Potential eines reinen Gases und wird mit w;* abgekurzt

Ideales Gas: 1 =y’ + RTIn

Wi = w* + RTInx; gilt nicht nur fiir ideale Gase sondern auch flr andere Phasen die sich ideal verhalten
Bedingung: AyH =0

Flr reale Mischungen gibt es wieder einen Schummelfaktor:

a =7yX a: Aktivitdt und v: Aktivitatskoeffizient

Die Aktivitat ist eine Art effektiver Molenbruch, so wie die Fugazitat f der effektive Druck ist.
Man setzt fir x; a, ein und erhalt:

Wi = w* + RTInx; + RTIny;
w*: Standardzusatnd RTInx;: ideale Mischung RTIny;: Abweichung vom idealen Verhalten

Dampfdrucke:

Nach Raoult:
p, = Xp* Raoultsches Gesetz flr ideale Losungen
oder fur groBen Uberschuss von der gesuchten Substanz
Nach Henry:
p, = xK Henrysches Gesetz fiir ideal verdinnte Lésungen
oder bei sehr groBen Uberschuss der anderen Substanz
Summe
* 7 *
Ps Ps
P NP,
0 0 “ -\1

K, eine Tangente im Punkt x, = 0

Far ideal verdinnte Lésungen kann das Potential nun wie folgt definiert werden:

Wi = Hi* + RTIn-F% = Hi* + RTIn% + RTInx; mit pi = Kix;
i i

].,Li+ = Mi* + RT|H§ - W= Lli+ + RTInx;

Durch das Verwenden der Aktivitat ist die Gleichung fur alle Lésungen verwendbar, denn
Abweichungen vom idealen Verhalten sind durch a kompensiert:

Wi = ],Li+ + RTIng; mit a; = % = YiXi
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Eigenschaften von Mischungen

l.,l A Soid |iquid gas
T uwi = w* + RTIlnx; Abnahme des chem. Potentials mit der Temp-
\ eratur hangt mit x. zusammen, denn Inx, < 0
> T
T T

Sm Sd
Die Siedepunktsernéhung, Gefrierpunktserniedrigung, Osmose und Léslichkeit sind somit

kolligative Eigenschaften, weil sie nur von der Zusammensetzung der Lésung abhangen:
1. Siedepunktserhéhung

Lésungsmittel: A; Geldster Stoff: B

Ha™(9) = ua™(l) + RTInxa

_ba*(g) = pa*(l) _ AvGm L AGm _ AH  AS
n(1-xe) ==kt ~ =RT ™MRT “RT "R
AyH  AyS AyH AVS

Fur reines A gilt: In(1)=0= % - % - % = % mit T = Tsq, weil reines A bei Tsq siedet

. . - _ _ AvH AvH _ AVH i l
Mit wenig xg gilt: In(1-xg) = -Xg = RT RTeg & "R (TSd - T)

_ . _AH AT _T%4R
Mit TSd =T gl|t. XB = R TZ; — AT = AvH *XB
Es giltauch: AT = Kcmg mit Ke: ebullioskopische Konstante des Losungsmittels

und mg als Molalitat der Losung

Achtung: Die Molalitat ist proportional zur Anzahl der gelésten Teilchen. D.h. wenn z.B. NaCl
geldst wird ist die Molalitat doppelt so hoch wie die Stoffmenge pro Kilogramm Lésungsmittel.

2. Gefrierpunktserniedrigung
T%smR
ASmH

Analog zu 1: AT = " XB

Auch hier gilt: AT = Kimg mit K: kryoskopischer Konstante
3. Osmose

UA*(P) = ua(Xa, p + 1) = ua*(p,IT) + RTInxa

p+II
ua*(p,IT) = ua*(p) +  Vmdp Einfluss des Druckes wie bei der freien Enthalpie
p
p+1
Durch Zusammenfassen: -RTInxa= Vmdp auch hier gilt In(xa) = In(1-xg) = -Xg
p
RTxg = Vm(p +I1-p) Prozess verlauft isochor

Van'’t Hoffsche Gleichung:  VIT = ngRT
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4. Loslichkeit
Das chemische Potential des geldsten Stoffes B ist gegeben durch:

us* = ug*(l) + RTInxg Der geloste Stoff ist im Gleichgewicht mit dem ungeldsten:
*(s) — us*(l AsmG
uet(s) = put() + RTinks > Inxg = HEOLte ) Aem

_ _AsmH, 11
analog zu 1: Inxs = —g (f_f)

Die Steigung der Exponetialfunktionen ist AsmH/R
Bei groBer Schmelzenthalpie oder bei hohem Schmelzpunkt
ist eine Substanz schwerer 16slich

> T/T

Sm

Gibbs’sche Phasenregel

F=C-P+2 wobei C die Zahl der Komponenten ist und P die Zahl der Phasen

Beispiel:
NH,CI(g) — NH,(g) + HCI(9)

Wenn beide Komponenten Ammoniak und Chlorwasserstoff im richtigen stdchometrischen
Verhaltnis vorkommen, dann z&hlen sie nur als eine Komponente. Wenn ein Bestandteil mehr
vorkommt, dann Zahlen sie als zwei Komponenten.

NH,CI(s) — NH,(g) + HCI(g)

Wenn zusatzlich noch ein Bodenkérper von NH,Cl vorkommt, dann gibt es zwei Phasen.
Bei der oberen Gleichung geht Gasform in Gasform Uber ist gibt nur eine Phase.

Der resultierende Faktor F gibt uns die Zahl der Freiheitsgrade eines Systems.

Im Einkomponetensytem:

F=3-P

Wenn F = 2 ist kann p und T unabhangig von einander variiert werden.
Wenn F = 1 kann nur Druck oder Temperatur veradndern und findet einen
festen dazugehdrigen Wert
Wenn F = 0 ist das System nonvariant und man befindet sich auf dem Tripelpunkt

Auf den Phasengrenzlinien ist F = 1
Uberall dazwischen ist F = 2

T,: Tripelpunkt F =0
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Mehrkomponentensystem:

F=4-P
Ein intensive Variable muss immer konstant gehalten werden, daraus resultieren:

Dampfdruckdiagramm
ausgehend von der flissigen Phase

P P=P,tPs= XApA* + XBpB* = pB* + (pA* - pB*)XA
liquid
N Gerade beschreibt die Grenze zwischen flussiger und
P.* / gasférmiger Phase in Abhangigkeit von x..
gas
X, 1
ausgehend von der Gasphase
P P =Pa+Ps =Y\P + VsP
liquid Pt
\/ durch Umformen: p = — pA***pB* "
PA* + (P* — P,
Ps" gas
0 X, 1
resultierend: Im schraffierten Bereich ist F = 2
liquid bei konstanter Temperatur F = 1
@V p,* d.h.wenn p = p, gewahlt wird ist y,, und x,, bestimmt
Ps”
gas

Siedediagramm:

L-Konnode
o gas Die Zusammensetzung im Zweiphasengebiet geht daraus hervor,
T.* wo man sich auf der Konnode befindet. Es gilt das Hebelgesetz:
E—— Die Strecke Xx,,-X,, sei |, weil sie naher der Phase B ist, die
B Strecke x,,-X,, sei dementsprechend | . Die Zusammensetzung ist
liquid dann:
0 Xy Xpo Xy 1 nJ, = nyl;

Rektifikation:

Durch mehrmaliges Verdampfen und Kondensieren wird eine
iTaukurve Substanz von der andern getrennt — fraktioniertes Destillieren

Rechnerisch kann bei gegebenen Kurvengleichungen T(x) immer die
Siedekurve Siedetemperatur Uber den Molenbruch ausgerechnet werden. In einem
Zweiten Schritt dann die Zusammensetzung nach dem Kondensieren
Uber die gegebene Temperatur und die Funkton der Taukurve.
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Reale Systeme

Siedediagramm

Links Diagramm mit Siedepunktsminimum:
Die Mischung ist wegen zwischenmolekularen

AbstoBungskraften destabilisiert
Rechts mit Siedepunktsmaxiumum:
Die Mischung ist stabilisiert und der Dampfdruck

fallt Unter den idealen Wert

Ein fraktioniertes Destillieren ist nur bis zu einer bestimmten Zusammensetzung méglich. Man
spricht von einem Azeotrop der beiden Komponenten.

FlUssig/Flussig-Phasediagramm

T, obere kritische Mischungstemperatur. Uber dieser Temperatur
sind die Komponenten in jedem Verhéltnis mischbar.

In dem abgegrenzten Bereich entstehen zwei Phasen. Diese sind

durch die durchgezogene und gestrichelte Linie verdeutlicht:

Bei der Temperatur T* wurde bis zur senkrechten gestrichelten Linie

B zugegeben. Es entstehen zwei Phasen. Die Verhéltnisse der

Phasen sind durch den Abschnitt auf der waagrechten gestrichelten

Linie und das Hebelgesetz gegeben. Die linke Phase ist also gréBer

und die rechte kleiner.

Der Abschnitt von b‘ aus ist die grof3ere Phase mit B gesattigt in A. Die kleiner Phase ist der

Abschnitt bis b* und hier ist A geséttigt in B. Bei weiterer Zugabe drehen sich die Verhéltnisse um

bis wieder eine Phase entsteht wo sich A komplett in B 16st.

Flissig/Fest-Phasediagramm

T
Der Punkt E ist der Eutektische Punkt, wenn bei dieser Zusammen-
setzung abgekunhlt wird bleibt die Losung in einer Phase bis beide
Stoffe neben einander in zwei Phasen auskristallisieren. Wenn ein

I/s s/l Verhéltnis von x, < E vorliegt kristallisiert zuerst A aus (I/s) und bei
S S X, > E zuerst B (s/1).
/ e s/s \
0 Xg 1
Dreikomponentensystem
C Das Mischungsverhéltnis ist durch ein
Gibb’sche Dreieck Punkt in einem gleichseitigen Dreieck

bestimmt. Die Kantenlange ist jeweils 1

und die Menge eines Stoffes hangt von

der L&nge der Linie x; ab. Wenn z.B. nur

nur ein Gemisch von A und B vorliegt ist
Xg X null.
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Gleichgewichte

Reaktionslaufzahl:

d§ gibt an um wieviel die Reaktion von A nach B vorangeschritten ist. d§ kann zwischen 1 und 0
liegen und ist fur die Anderung der einen Stoffmenge positiv und der anderen negativ:

& = 0 es liegt nur A vor dn,=-¢&
& =1 es liegt nur B vor dn,=+¢§
Aus: wird: daraus folgt:
dG
dG = uAdnA + qunB dG = —MAdE_, + },leg (E)M = U — Ua
G
2G 2G
(£)<0 (£)>0
2G
(Gz)=0
Es wird diese Reaktion betrachtet:
AT B
Wenn:
(%—(2) <0 ist: ug < pa Reaktion lauft freiwillig: exergonisch
(%—(2) =0 ist: ug = pa Reaktion ist im Gleichgewicht
(%—(2) >0 ist : ug > Ua Reaktion lauft nicht freiwillig: endergonisch

(lauft aber in die entgegengesetzte Richtung freiwillig)

dG
AG = (E)P’T ist die Freie Reaktionsenthalpie
AG=us—pa  AG =ws—Wa =AG(B)-AG'(A)

Fur ideale Gase qilt:

AG = g — L = g’ + RTIn% - RTIn% = g’ — i’ + RT|nf|;—B
A

mit: A,G” = g’ — s’ und Q = B2 AG = A.G’+ RTINQ

A

Im Gleichgewichtist A,.G=0 — -A.G’=RTInQ = RTInK mit K als Gleichgewichtskonstante

Wenn:
AG >0 istt RTINK<O0 K<1 also:p,>p, GG beiden Edukten
AG <0 istt RTInNK>0 K> 1 also: p,<p, GG bei den Produkten
AG =0 ist: RTInNK=0 K=1 also:p,=p, Reaktionim GG
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Fur allgemeine Reaktion qilt:

ARG = Vi mit: W = },lje + RTIn(aj) a: Aktivitat
j
AG= W' +RT- In@@"=AG"+RTIn[](@" = A.G° + RTInQ mit: Q= [[(a")
j j j j
Im GG: —-A.G" = RTInQ & -AG'=RTInK mit K als thermodyn. GG-Konstante

K, = 1_[(}'025)J = ];[xivj - H(JF%)‘ = Ky - (ﬁ’—e) K
j j

Temperaturabhangigkeit der Gleichgewichtskonstante:

AH’
(d('”K)) ; van't Hoffsche Reaktionsisobare

dT /= RT?

d(InK) d(K)

Wenn A.H <0  exotherme Reaktion —>7qT <0 =747 <O

Eine negative Steigung heif3t, dass mit Steigender Temperatur K kleiner wird, bzw. das
Gleichgewicht auf die Seite der Edukte verschoben wird. Das entspricht dem Le-Chatelier-Prinzip.

Analog qilt:
InK K
Wenn A.H >0  endotherme Reaktion — gdn?l >0 — %T) >0

Das Gleichgewicht wird auf die Seite der Produkte verschoben wenn die Temperatur steigt.

Die van’t Hoffsche Reaktionsisobare wird mit dT multipliziert und integriert:

T

InK 2 0 0
: AH AH 1
d(InK) = _RBT—sz N InK, = InK, — _BR_(f - f)
InK
! T

1

Wenn so gerechnet wird gibt es bei fur gro3e Temperaturdénderungen Abweichungen, denn es gilt

das ,Kirchhoff‘sche Gesetz":
T

AH(T,) = AHYT) + AC/dT
T1
Damit wird aus ober Gleichung:
T T
InK ] 2 0 )
2 AH(T) AH(T) + AC (T,-T))
d(InK) = RTZ 01 = RT? dT
InK,
T1 T1
_AEHe(T)(l l) AC' T, TACe(l l)
= R T, T/*R™,7 R \T,7T,
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Druckabhéngigkeit der Gleichgewichtskonstante:

d(InK 1 ,0AG’ . (0AG’ d(InK AV
( (ap ))T = _RT( op )T it (_aBp_)T =V - ( (ap ))T = RT

Zusammenhang von Reaktionslaufzahl und Molenbruch:
n,= und n,=2(-1)
X, nJn. YE+2E-1) 3¢ -2¢

K =_2A'=

ST T T RE -1 E+2E- 1) 2(E-1)

Beispiel fur Reaktion 2B — A

Prinzip von Le Chatelier:
,Prinzip des kleinsten Zwangs*

Eine Stérung auf das Gleichgewicht wird durch das System so beantwortet,
dass die Wirkung dieser Stérung minimal ist.

Temperaturerh6hung: exotherme Reaktion:  Gleichgewicht verschiebt sich zu den Edukten
endotherme Reaktion: Gleichgewicht verschiebt sich zu den Produkten

Druckerhdhung: AV >0 Gleichgewicht verschiebt sich zu den Edukten
AV <0 Gleichgewicht verschiebt sich zu den Produkten

Volumenéanderung ist mit der Anzahl der Gasmolekile vor und nach der Reaktion zu vergleichen.
Abhéangigkeit der Gleichgewichtskonstante vom Dissoziationsgrad:

_ oGy A A
K_(1-0c)Co farHA —_ H + A

Ausziige aus der Elektrochemie

1.Faraday’'sches Gesetz:

Q=I-t~m Die transportierte Stoffmenge ist proportional zum Produkt von Strom und Zeit

2.Faraday’'sches Gesetz:

m1.=MJZ:I
m,” M,z

272

Kohlrausche Gesetze:

1. A= VA Leitfahigkeit bei hohen Konzentrationen

2. 2.A,=A,—knlc Leitfahigkeit bei starker Verdiinnung

Waldausche Regel:

2

n= Eszl = konst. mit F: Faradaykonstante, z: Ladung der lonen,

r: lonenradius, n: Viskositat
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Elekrochemische Gleichgewichtsbedinqung:

AG + AE, =0 — mit: AE,  =z-F-E: AG =-z-F-E

Wenn : AG + z-F-E <0 galvanische Zelle
AG + z-F-E > 0 elektolytische Zelle

Nernst’'sche Geleichung:

AG = AG’ +RTIN[[(&") und: A.G=-zFE
i
y AG" RT y
—-zFE=AG"+ RTInH(aj h oder: E=——"F - ;Inr[(aj )
] ]

¢}

AG R-T .
mit: E® = ——B—Z_F —>E=F° ——Z.Fln]_[(aj“‘)
j

Temperaturabhangigkeit von EC:

oE

JAG
(— AS — (a_T

P ), = (zF)"-AS

23—
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