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Substanz, intensive und extensive GroRen, Molaritat, Molalitat und Molenbruch

Substanz

e Eine Substanz ist eine wohldefinierte, reine Form der Materie.

o Die Stoffmenge n einer Probe wird in der Einheit Mol (mol) angegeben. 1 mol enthalt N,=6.022-10%
Teilchen (Atome, Molekiile, lonen oder andere spezifizierte Teilchen). N, ist die Avogadro-Konstante.

Extensive und intensive Grof3en

* Eine extensive GroRe ist eine GroRe, die von der Stoffmenge der Probe abhéngt.

Beispiele: Masse, Volumen...

Eine intensive GroRe ist eine GrofRe, die von der Stoffmenge der Probe unabhangig ist.

Beispiele: Temperatur, Druck, Massendichte...

Eine molare Grofe X, ist der Wert einer extensiven Grof3e X dividiert durch die Stoffmenge n: X ,=X/n.
Molare GroRen sind intensiv. Sie werden fiir gewdhnlich durch den Index m oder durch die Verwendung
von Kleinbuchstaben gekennzeichnet. Eine Ausnahme von dieser Schreibweise bildet z.B. die molare
Masse, fur die einfach M geschrieben wird.

Eine spezifische GroRe X, ist der Wert einer extensiven GroRe X dividiert durch die Masse m der
Substanz: X;=X/m. Spezifische GréRen sind intensiv und werden fiir gewohnlich durch den Index s
gekennzeichnet.

MaRe fur die Konzentration: Molaritat, Molalitat und Molenbruch

* Die molare Konzentration (‘Molaritat’) eines geldsten Stoffes in einer Losung ist die Stoffmenge des
geldsten Stoffes dividiert durch das Volumen der Losung. Die molare Konzentration wird Ublicherweise
in mol pro liter (mol L-' or mol dm-3) angegeben. Eine molare Konzentration von x mol L-' wird haufig ‘x
molar’ genannt und ‘x M’ geschrieben.

o Der Begriff Molalitat bezieht sich auf die Stoffmenge des geldsten Stoffes dividiert durch die Masse des
Lésungsmittels, die zur Herstellung der Lésung eingesetzt wurde. lhre Einheit ist “Mol des geldsten
Stoffes pro Kilogramm des Losungsmittels” (mol kg '). Die Molaliltat wird insbesondere bei
temperaturabhéngigen Prozessen verwendet.

e Der Molenbruch, x,, ist der Bruchteil von J an der Gesamtstoffmenge: x; = nj/n = n /(ny+ng+...)

Einige grundlegende Begriffe

System und Umgebung:

Die Thermodynamik unterteilt das Universum in zwei Bereiche: das System
und seine Umgebung.

e Das System ist der Teil der Welt, fir den wir uns interessieren. ' = N
e Inder Umgebung fiihren wir unsere Messungen durch l

Nach den Eigenschaften der Wande des Systems, die es gegen die Umgebung e }
abgrenzen, werden folgende Systemtypen unterschieden: | gy

(a) Ein offenes System kann Materie und Energie mit seiner Umgebung
austauschen. | |

(b) Ein geschlossenes System kann Energie, aber keine Materie mit seiner |
Umgebung austauschen. nang /
(c) Einisoliertes oder abgeschlossenes System kann weder Energie noch e
Materie mit seiner Umgebung austauschen. (c) Isolated
Abgesehen vom offenen System, das (iber keinerlei Wande verfligt, haben die Diathermic|
Wande der anderen beiden Typen spezielle Namen erhalten: ke

e In einem diathermischen (geschlossenen) System kann Energie in Form 1 |
von Warme die Systemgrenze passieren, wenn eine Temperaturdifferenz

zwischen System und Umgebung vorliegt. Es besitzt diathermische Wande. ) . N
In einem adiabatischen (isolierten) System ist ein Adabate ""»Enm
wall

Energiefluss in Form von W&rme durch seine T @ as heat
Grenzen nicht méglich, auch wenn eine }
Temperaturdifferenz zwischen System und |

Umgebung besteht. Es besitzt adiabatische
Waénde.




Homogenes System:
Die makroskopischen Grofien sind in allen
Teilen des Systems identisch.

Heterogenes System:
Die makroskopischen Gréf3en springen an =
den Phasengrenzen.

Phase:

Homogener Teil eines (mdglicherweise)

heterogenen Systems.

Gleichgewichtsbedingung:

» Die makroskopischen Grof3en dndern sich nicht ohne duReren Einfluss.
e Das System kehrt nach einer voriibergehenden Stérung in den

Gleichgewichtszustand zurtick.

* Im Allgemeinen existiert nur ein einziger echter Gleichgewichtszustand.

Gleichgewichte in der Mechanik:

Gleichgewichte in der Thermo-

dynamik:
H
\
< ~ <
2 2 2 H,O (Wasser) H, +% 0,
N - - 25°C 25°C
1 bar 1 bar
Ortskoordinate x —= Ortskoordinate x —=— Ortskoordinate x ——=—
stabil instabil (labil) metastabil
stabil metastabil

Das Konzept der “Temperatur”:

o Die Temperatur ist eine thermodynamische Gréfe und in der Mechanik unbekannt.

« Das Konzept der Temperatur griindet sich auf die Beobachtung, dass eine Anderung des physikalischen
Zustandes (z.B. eine Volumenanderung) auftreten kann, wenn zwei Objekte miteinander in Kontakt
kommen (wenn z.B. ein rotglihendes Metall in Wasser geworfen wird):

+=

Wenn nach dem Kontakt von A und B eine Anderung irgendeiner physikalischen GroRe dieser Systeme
festgestellt wird, dann wissen wir, dass sie sich nicht.im thermischen Gleichgewicht befunden haben.

Der Nullte Hauptsatz der Thermodynamik: *

Wenn A sich im thermischen Gleichgewicht mit B befindet, und B im thermischen Gleichgewicht mit
C, so ist C auch im thermischen Gleichgewicht mit A. Alle diese Systeme haben eine gemeinsame
Eigenschaft: die gleiche Temperatur.

| e Energie fliet in Form von Warme von einem
Bereich hoherer Temperatur zu einem Bereich
T‘ niedrigerer Temperatur, wenn beide durch

diathermische Wande verbunden sind wie in (a)
und (c). Haben die beiden Bereiche jedoch die
. A i gleiche Temperatur, SO findet kein
e Energieaustausch in Form von Warme statt,
auch dann nicht, wenn beide Bereiche durch
: 7 ... eine diathermische Wand (b) getrennt sind. Der
y IS [ letztere Fall entspricht dem thermischen Gleich-
] gewicht der beiden Bereiche.




Die thermodynamische Temperaturskala:

In den Anfangstagen der Thermometrie (und in der Laborpraxis auch heute noch tblich) waren die
Temperaturen an die Langen von Flissigkeitssaulen gekoppelt (z.B. Quecksilber, Hg). Die Differenz der
Langen bei Kontakt des Thermometers mit schmelzendem Eis und siedendem Wasser wurde in 100 gleiche
Teile geteilt, die ‘Grad’ genannt wurden (Anders Celsius, 1742). Dieses Vorgehen fiihrte zur heute vielfach
verwendeten Celsius-Skala der Temperatur mit den beiden Referenzpunkten bei 0 °C und 100 °C.

Annahme: _
Linearer Zusammenhang zwischen der Celsius-Temperatur 6 und G(X) =a-x+b

einer messbaren Grofle x, wie der Ldnge einer Hg-Saule, dem o X—Xgoo
Druck p eines Gases bei konstantem Volumen V oder dem = 6(X) =100°C.——¢—
Volumen V eines Gases bei konstantem Druck p: X100°c ~Xooc

Links: Anderung des

Fir das Volumen V (links) geht diese [/ Volumens einer konstanten
Gleichung Uber in: . / / a /' / / Gasmenge mit der
1 Temperatur. Man beachte,
17 100- \ _ Vocc £ . dass die Geraden in allen
°C - V. _V V. —V Féllen bei -273.15 °C zu 0
100°c - Toc 100°c - Toc extrapolieren.
Beobachtung: Rechts: Auch der Druck

dndert sich (bei V=const.)

Fir alle (idealen) Gase gilt : linear mit der Temperatur
A o - - ol = und extrapoliert bei T= 0 K
100.—%C __ —273.15+0.01 Gicinc ol I 273,15 °C) zu Null .

100°c ~ Yo°C
Einfuhrung der thermodynamischen Temperaturskala (in ‘Kelvin®):

— T _ i v T _ 0
K - 1m V-'m-vG-c und K7 %+27315

Arbeit, Warme und Energie:

Eine fundamentale physikalische GroRe in der Thermodynamik ist die Arbeit: Arbeit wird verrichtet, wenn
ein Objekt entgegen einer Kraft bewegt wird.

(Beispiele: Anderung der Héhe eines Massestiicks; Expansion eines Gases, das auf einen Kolben driickt
und eine Masse hebt; eine chemische Reaktion, die z.B. einen elektrischen Strom treibt)

Die Energie eines Systems ist seine Fahigkeit, Arbeit zu verrichten. Wird Arbeit an einem sonst isolierten
System verrichtet (z.B. durch Komprimierung eines Gases oder Aufwickeln einer Feder), erhdht sich seine
Energie. Verrichtet ein System Arbeit (z.B. durch Bewegung eines Kolben oder Abwickeln einer Feder), so
verringert sich seine Energie.

Andert sich die Energie eines Systems als Folge einer Temperaturdifferenz zwischen dem System selbst
und seiner Umgebung, so wurde die Energie in Form von Warme ausgetauscht. Wenn z.B. eine
Heizwendel in ein Becherglas mit Wasser getaucht wird (das System), so steigt die Fahigkeit des
Wassers, Arbeit zu verrichten, weil heiles Wasser mehr Arbeit verrichten kann als kaltes Wasser.
Warmeaustausch erfordert diathermische Wande.

Ein Prozess, der Energie in Form von Warme freisetzt, wird als exotherm bezeichnet, ein Prozess, der
Energie aufnimmt, als endotherm.

(a) Bei einem endothermen Prozess in einem
Isothenmal (| adiabatischen System sinkt die Temperatur; (b) ist der
Prozess exotherm, so steigt sie. (c) Tritt ein endothermer
Prozess in einem diathermischen Behélter auf, so fliel3t
Energie als Warme aus der Umgebung in das System und
Hon S R Hoat es verbleibt bei derselben Temperatur; (d) ist der Prozess
T | exotherm, so entweicht Energie als Wérme und der

Prozess ist insgesamt wiederum isotherm.
(a) L= el (-]




Arbeit, Warme und Energie (Fortsetzung):

Interpretation auf Teilchenebene
o Warme ist der Transfer von Energie, der auf chaotischer molekularer Bewegung (thermische

Bewegung) beruht.

o Im Gegensatz dazu ist Arbeit der Transfer von Energie, der geordnete Bewegung nutzt.

* Die Unterscheidung zwischen Arbeit und Warme wird in der Umgebung gemacht.

Surroundings

Wenn Energie mit der
Umgebung als Wérme
ausgetauscht wird, so
bewirkt der Austausch
ungeordnete Be-
wegung von Atomen in
der Umgebung.
Energietransfer aus
der Umgebung in das
System nutzt die un-
gordnete Bewegung
(thermische Be-
wegung) in der
Umgebung.

Surroundings

Verrichtet ein System
Arbeit, so bewirkt es
geordnete Bewegung
in der Umgebung.
Zum Beispiel seien die
hier gezeigten Atome
Teil eines Gewichtes,
das gehoben wird. Die
geordnete Bewegung
der Atome in einem
fallendem Gewicht
verrichtet Arbeit am
System.

ZustandsqgroRen und Zustandsfunktionen

STATEMENT

e Wenn nur zwei intensive Gré3en einer Phase einer reinen Substanz bekannt
sind, so sind alle intensiven Grof3en dieser Phase der Substanz bekannt, oder

e wenn drei GroRen einer Phase einer reinen Substanz bekannt sind, so sind alle
GroRRen dieser Phase der Substanz bekannt.

Beispiel: - p und T als unabhéngige Gréf3en bedeutet: V,, (=v) = f(p,T),
d.h. das resultierende molare Volumen ist festgelegt, oder
- p, T, n als unabhéngige Gréf3en bedeutet: V = f(p, T,n)

¢ Die Variablen, die einen Systemzustand beschreiben, werden
- Zustandsgrof3en genannt und sind miteinander Uber die sog.
- Zustandsfunktion verknipft.




Die thermische Zustandsgleichung und die ideale Gasgleichung

Thermische Zustandsgleichung:

e Die thermische Zustandsgleichung kombiniert
Volumen V, Temperatur T, Druck p und die

Stoffmenge n:

V =f(p,T,n) oder V,=v="F(p,T)

Das “perfekte Gas” (oder “ideale Gas”):

e Massenpunkte ohne Ausdehnung

* keine Wechselwirkung zwischen den Teilchen

e einreales Gas verhalt sich um so mehr wie ein
ideales Gas, je niedriger der Druck und je
héher die Temperatur ist

Einige empirische Gasgesetze:

V = f(T) fiir p=const.:
“isobar”

Wolume, ¥

Temperature, 4°C
V = const. - (8+ 273.15°C)
=const. - T

p = f(T) fiir V=const.:

“isochor” “isotherm”
| @
E:
|
Decreasing
volume, ¥
Eftrapolation

p =const. - (8+ 273.15°C)
=const. - T
(Charles, 1798; Gay-Lussac, 1802) (Amontons, lebte 1663 - 1705)

p = f(V) fiir T=const.:

o 0000
o Tamperature, T/

(Boyle, 1664; Mariotte, 1672)

Kombination von 1 und 3 fiir:

* 1 mol Gas bei
e p, =1.013 bar

e T,=273.15K
o v,=22421
Schritt 1: Isobare Zustands-
anderung
\"
TOspmVo - V’:?O'T

0
Schritt 2: Isotherme Zustands-
anderung

T,pgV = p-V =py-V'

<

0.p,-T

= p-v==-2L
p T,

Surface p, Visotherm
of possible |
states |

-

1 —~=—V/« T isobar

Pressure,p ——»

Pressure, p ————»

~ %
%‘ A§£

Die Schnitte durch die
Oberfldche bei konstanter
Temperatur reprdsentieren die
Isothermen (Gesetz von Boyle),
bei konstantem Druck die
Isobaren (Gesetz von Gay-
Lussac)

Vo =

f(p, V, T)-Oberflache eines
idealen Gases. Nur Punkte
auf dieser Flache k6nnen
vom (idealen) Gas
eingenommen werden.

‘ideales Gasgesetz’

p.v:R.T
p.V:n.R.T

R : ‘universelle Gaskonstante’
(=8.31434 J K1 mol?)




Vertauschung der Anderungen:

eine Kombination von 3 und 1 fir Die Anderung einer Zustands-
« 1 mol Gas bei grofRe ist nicht abhangig vom
e po=1.013 bar =— |9ewahlten Weg, sondern hangt
*» T,=273.15K nur vom Anfangs- und vom
o vy=22.421

Endzustand des Systems ab.

Schritt 1: Isotherme

Zustandsanderung Einige mathematische Konsequenzen:
" (i) Die Anderung kann als ‘totales Differenzial’ geschrieben
Tg:poxvg —> PV =P,V werden, d.h. die Variablen kénnen unabhangig
voneinander variiert werden; z.B. fiir z = f(x,y):
Schritt 2: Isobare dz:(%] dx+[a£) dy [%] (g] partielle
Zustandsanderung OX , oy ; ox Y oy ) Differentialquotienten
T,.p,v" — v—V—"-T
0P - T (i) Die gemischten Ableitungen sind identisch (Satz von
v 0 Schwarz):
= p~V:T—°vp0~T %z (%2
0 oxoy Oyox
=const. ! R
(iii) Bei Anderungen von x, y fiir z=const. (Satz von Euler) gilt:
i is I 0;
= gleiches Ergebnis ! o o & (%X)y
dz=0= x d & d x).= ;
X x X )z Z
’ (Ay)x

Mathematische Konsequenzen: das totale Differenzial

Annahme: V =x,T=y,U =z
(U: innere Energie, eingefiihrt
durch 1. Hauptsatz)

dU:(@j dV+(@j dT
vV )y aT )y

Hinweis: Stellen Sie sich
infinitesimal kleine Anderungen
vor!

Internal

ol au
nergy, | U '—]dv' [— dT
Pyl +[av bl 7 2

u

Volume, V \




Beispiel einer Anwendung: Ein allgemeinerer Zugang zu thermischer
Ausdehnung und Kompression

o V =f(T) fiir p=const.: V=V, (1+a6)
(Charles)
o= i(ﬂ} = i(ﬂ] a: (thermischer) Ausdehnungs-
Vo L0 ), V, \aT ), koeffizient
e p = f(T) fiir V=const.: p=p,-(1+pB6)
(Amontons)
b= i,[@] _ i_[ipj B Spannungskoeffizient
pO ae A% pO aT Vv
o p = f(V) fiir T=const.: p-V=const. und d(p-V)=p-dV+V-dp=0
(Boyle)
1 (oV ) T
K=——:|— k: (isotherme) Kompressibilitat
v (6p )T

) ) dV = ﬂ dT + ﬂ dp .
Totales Differenzial von V=f(p,T): oT o op )y allgemein gultig!
=a-V-dT —x-V-dp

oV oV Gl
e Wegen || — | = —|—=| | — (Euler) = «x=
op ); aT ), \Lop )y

allgemein gultig!

T | =
=R

Gemische von Gasen: Partialdruck und Molenbruch

. Der Molenbruch x,, ist die Menge von J
Daltonsches Gesetz: ausgedriickt als Anteil an der Gesamtstoff-

Der von einem Gemisch idealer Gase menge ”niJ” der Probe:
ausgelibte Druck ist gleich der Summe Xp =7, N=Mathg+...

der Partialdriicke der einzelnen Gase. Sind keine Molekille von J vorhanden, so ist
x,=0; sind nur Molekiile von J vorhanden, ist
x,=1. Somit kann der Partialdruck definiert
werden als:

Der Partialdruck eines Gases ist der Druck, Py = X;-P
den es auslben wirde, wenn es das |
Behéltnis allein ausfillen wiirde. Ist p, der > und
N . [otal pressure, p=p, + Py
Partialdruck eines perfekten Gases A, pgder | _
h ; | Pa +Pg + .-
eines perfekten Gases B usw., so ist der Partial ——
Partialdruck (wenn sich alle Gase im selben ¢ pressure =(Xp+Xg+..)-p=p
Behalter bei gleicher Temperatur befinden) g Pe = XaP
a

Die Partialdriicke p, und pg einer
P=pPatPs+.. bingren Mischung von (realen oder
idealen) Gasen mit dem
Gesamtdruck p &ndern sich mit der
Zusammensetzung von reinem A
zu reinem B. Die Summe der

wobei firr jede Substanz J gilt

p, = & Partialdriicke ist gleich dem
\% Partial Gesamtdruck. Handelt es sich um
pressure ideale Gase, dann hdngen
;f A:K o | Partialdruck und Gesamtdruck

linear vom Molenbruch ab (links).

Maole fraction of B, x,




Reale Gase: Eine Einfihrung

Molekulare Wechselwirkungen

Reale Gase zeigen abweichendes Verhalten vom
idealen Gasgesetz, weil Molekile (und Atome)
miteinander wechselwirken: Repulsive Krafte
(kurzreichweitige Wechselwirkungen) fordern die
Expansion, attraktive Krafte (wirksam bei mittleren
Abstanden) fordern die Kompression.

Anderung der potentiellen
Energie zweier (neutraler)
Teilchen (Atome oder
Molekiile) mit ihrem
Abstand. Eine hohe
positive potentielle
Energie (bei sehr kleinen
Absténden) zeigt, dass
die Wechselwirkungen
zwischen ihnen bei
solchen Absténden stark
repulsiv sind. Bei
mittleren Absténden, bei
denen die potentielle
Energie negativ ist,
dominieren die attraktiven
Wechselwirkungen. Bei
groRRen Absténden geht
die potentielle Energie
gegen null und es gibt
keine Wechselwirkung
zwischen den Teilchen.

Contact

Potential energy

Separation

Attractions
dominant

Kompressionsfaktor

z-PV
R-T
Fir ein perfektes Gas giltimmer Z=1. Die

Abweichung von Z = 1 ist ein Maf fir die
Abweichung vom perfekten Verhalten.

Bei sehr geringen Driicken gilt fiir alle Gase Z~1
und sie verhalten sich nahezu ideal. Bei hohem
Druck gilt fur alle Gase Z>1, d.h. sie lassen sich
schlechter komprimieren als ideale Gase, die
Abstoung dominiert. Bei mittleren Driicken gilt fir
die meisten Gase Z<1, d.h. die attraktiven Krafte
sind dominant und Kompression wird beglinstigt.

Anderung des Kompressions-
faktors Z = pv/RT mit dem Druck
fiir verschiedene reale Gase bei
0°C. Fir ein ideales (perfektes)
Gas gilt Z = 1 bei allen Driicken.
| Man beachte, dass, obwohl alle
Kurven fir p — 0 gegen Z=1
gehen, die Anstiege verschieden
sind.

Reale Gase: Die Virialgleichung

Die Abbildung unten zeigt einige experimentelle
Isothermen von Kohlendioxid. Bei groRem molaren
Volumen v und hohen Temperaturen unterscheiden
sich die realen nicht wesentlich von den idealen
Isothermen. Die kleinen Abweichungen legen eine
Entwicklung in eine Potenzreihe entweder fiir p oder v
nahe, die so genannten Virialgleichungen:

140 -
120
100
F
E 80 Experimentelle
% Isothermen von
80 Kohlendioxid bei
mehreren Tempe-
raturen. Die
40 “kritische Iso-
therme', die

Isotherme bei der
kritischen Tempe-
ratur, liegt bei
31.04 <C. Der
kritische Punkt ist
0.6 P
mit einem Stern
gekennzeichnet.

20

1
0.4

V. /AL mal™)

|
0 0.2

p-v=R-T-(1+Bp+Cp?+...)

p-v =R‘T~(1+E+%+...]
vV Vv

Der zweite Virialkoeffizient B ist fir gewdhnlich
wichtiger als der dritte, C, in dem Sinn, dass bei
typischem molaren Volumen C/v2<<B/v gilt. In
einfachen Modellen und fiir p — 0 werden héhere
Terme als B daher oft vernachlassigt.

Die Virialgleichung kann benutzt werden, um zu
zeigen, dass, obwohl die Zustandsgleichung eines
realen Gases mit der des idealen Gases bei p — 0
Ubereinstimmt, nicht notwendigerweise auch alle
GroRen Ubereinstimmen missen. Zum Beispiel gilt
fir ein ideales Gas dZ/dp = 0 (da Z=1 fir alle
Driicke), aber flr ein reales Gas

dz _
dp
firp — 0, und
dz
N
d(1/v)

firv— o (entspricht p — 0).

B'+2pC'+... > B’




Reale Gase: Die Boyle-Temperatur

Table 1.4 Second virial coefficients, B/(cm’ mol~') Htgher
temperature

100 K 213K 3K 600 K
Air —167.3 —13.5 34 19.0 4
Ar ~1870 —217 42 119 Boyle
CH, -536 -212 8.1 temperature
Co, =142 =722 —12.4
Hy -20 137 15.6
He 114 120 113 104 Perfect
Kr -62.9 =287 L7
N ~160.0 ~105 62 2.7 gas
Ne -6.0 104 123 138
0, —197.5 =220 =37 129
Xe -153.7 -81.7 -19.6

1
Data: AIP, JL The l late to the ion in egn 36 of Section 1.4b; convert >
o 36 g B BIRT. e Pressure
For Ar at 273K, € = 1200em®* mol ™'
Lower
Weil die Virialkoeffizienten temperaturabhanig sind temperature
(siehe obige Tabelle), gibt es eine Temperatur mit Z—1

und Steigung 0 bei vergleichsweise niedrigem Druck p

bzw. groRem molaren Volumen. Bei dieser Temperatur,
der Boyle-Temperatur Tg, stimmen die Eigenschaften
eines realen Gases mit denen eines perfekten Gases
fir p — 0 Uberein, es wird B=0. Es folgt dann die
Giltigkeit von pvaRTg Uber einen weiteren
Druckbereich als bei anderen Temperaturen.

Abweichungen bei héheren Driicken sind durch (nicht
mehr zu vernachlassigende) héhere Virialkoeffizienten

erklarbar.

Der Kompressionsfaktor néhert sich 1 bei
niedrigen Driicken, die jeweiligen Anstiege
sind jedoch verschieden. Fiir ein ideales
Gas ist der Anstieg null, aber reale Gase
haben entweder einen positiven oder
negativen Anstieg und der Anstieg kann
mit der Temperatur variieren. Bei der
Boyle-Temperatur ist der Anstieg null und
das Gas verhélt sich iiber einen weiteren
Bereich als bei anderern Bedingungen
perfekt.

20

Reale Gase: Kondensation und kritischer Punkt

Betrachten wir noch einmal die
experimentellen Isothermen
von Kohlendioxid. Was
passiert, wenn ein Gas, das
sich anfangs im Zustand A
befindet, bei konstanter
Temperatur komprimiert wird
(durch Kolbendruck)?

140

120 -

100 -

80

pfatm

Bei A steigt der Druck in ungefahrer Ubereinstimmung mit dem
Gesetz von Boyle.

Merkliche Abweichungen von diesem Gesetz treten auf, wenn das
Volumen bis Punkt B komprimiert wurde.

Bei C (etwa 60 bar fiir CO,) schiebt sich der Kolben hinein, ohne
dass eine weitere Drucksteigerung beobachtet wird. Links von C tritt
eine Flussigkeit auf und es liegen zwei Phasen vor, die durch eine
deutlich sichtbare Oberflache voneinander getrennt sind.

Wenn das Volumen von C Uber D zu E verringert wird, nimmt die
Flussigkeitsmenge zu. Es gibt keinen zusatzlichen Widerstand fiir
den Kolben, denn das Gas kann durch Kondensation ausweichen.
Der zugehdrige Druck ist der Dampfdruck der Flissigkeit bei
dieser Temperatur.

Bei E ist der Stoff komplett flissig und der Kolben liegt auf der
Flussigkeitsoberflache auf. Eine weitere Volumenverringerung
erfordert sehr hohe Driicke, was am stark steigenden Kurvenzug
von E zu F gesehen werden kann. Ursachlich dafiir ist die geringe
Kompressibilitdt kondensierter Phasen.

60

40

20+

0 0.2 04 0.6
V_ /(L mol™)

Die Isotherme bei der Temperatur T, spielt eine besondere Rolle:
« Isothermen unterhalb von T, verhalten sich wie oben beschrieben.

» Wenn die Kompression bei T, selbst stattfindet, tritt keine zwei
Phasen separierende Oberflache auf; die Volumina an beiden
Enden der Horizontalen sind zu einem einzelnen Punkt, dem
kritischen Punkt des Gases, verschmolzen. Die zugehdrigen
Parameter sind die kritische Temperatur T, der kritische Druck p,
und das kritische molare Volumen v, des Stoffs.

« Die flissige Phase einer Substanz bildet sich nicht oberhalb von T..

10



Reale Gase: Kritische Konstanten, Kompressionsfaktoren,

Boyle-Temperaturen

und die Uberkritische Phase

Table 1.5 Critical constants

pfom  Viemmolt) TJ/K  Z T/ pfatm  Viewmoll) T/K z, Ty/K
Ar 48.00 75.25 150.72 0.292 411.5 HCI 815 810 3247 0.248
Bry 102 135 584 0.287 He 2.26 57.76 521 0.305 22.64
CaHy 50.50 124 283.1 0.270 HI 0.8 4232
CiHg 48.20 148 3054 0.285 Kr 54.27 9224 20939 0291 5750
CeHg 486 260 562.7 0.274 Ny 33.54 90.10 1263 0292 3272
CH, 45.6 98.7 180.6 0.288 510.0 Ne 26.86 41.74 44.44 0.307 122.1
Cly 76.1 124 417.2 0.276 NHy 1113 725 405.5 0.242
€0, 7285 94.0 4.2 0.274 7148 0, 50.14 780 1548 0308 4059
Fy 55 144 Xe 58.0 1188 28975 0290 768.0
Hz 128 64.99 3323 0.305 110.0
H,0 2183 553 6474 0227
HBr B4O 363.0
Data: AIP, KL

Ein Gas kann oberhalb seiner kritischen
Temperatur nicht verflissigt werden. Um es zu
verflissigen - um eine fluide Phase zu
erhalten, die nicht das gesamte Volumen
einnimmt - muss die Temperatur erst unter T,
erniedrigt und das Gas dann isotherm
komprimiert werden.

Die einzelne Phase, die bei T> T_ das gesamte
Volumen ausfiillt, muss viel dichter sein, als es
fir die normalerweise betrachteten Gase
typisch ist. Sie wird oft als Gberkritische
Phase oder tiberkritisches Fluid bezeichnet.

21

Die Gasqgleichung nach van der Waals: Ein Modell

Startpunkt: Das ideale Gasgesetz pv =RT

Korrektur 1: Attraktive Krafte senken den Druck

= man ersetzt p durch (p+II), wobei

der ‘innere Druck’ ist. Eine genauere

Analyse zeigt, dass IT=a/v2.

Korrektur 2: Repulsive Krafte werden
berlicksichtigt, indem angenommen
wird, dass die Molekiile (Atome) sich
wie kleine aber nicht-komprimierbare
(harte) Kugeln verhalten

= man ersetzt v durch (v-b), wobei
b das ‘AusschlieBungsvolumen’
ist.

Eine genauere Analyse zeigt, dass b
ungefahr das Volumen eines Mols
der Teilchen ist.

a, b: van der Waals — Parameter

Vergleich mit der Virialgleichung:

a
B=b- ﬁ Gleic

Systemzusténde, die nach
der van der Waals —

(p+5)(v-b) =R-T
\'

I oder

2
(p+—avr2] )-(V=n-b)=n-R-T

van der Waals — Gleichung

hung erlaubt sind. s &

lume

22
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Analyse der van der Waals — Gleichung

1.5/

(3) Die kritischen Konstanten sind mit den van
der Waals—Konstanten verbunden.

Pl

Beim kritischen Punkt hat die Isotherme einen
Sattelpunkt. Ein Wendepunkt dieser Art tritt auf,
wenn die erste und die zweite Ableitung null sind:

d RT 2a

7p = -2 + 3 = 0

dv (v—b) v

dp 2RT 6a _ 0

dv? (v-b)’ Vv’

o

=]

5|

ol

Van der Waals-Isothermen bei verschiedenen
Werten von T/T,. Die ‘van der Waals —Schleifen’

werden normalerweise durch horizontale Geraden Die Loésung ist
ersetzt. Die kritische Isotherme ist die fiir T/T, = 1. 3b a 8a
V. = = =
(1) Isothermen des idealen (perfekten) Gases ¢ Pe 27b? ¢ 27Rb
werden bei hinreichend hohen Temperaturen und
groBen Molvolumina erhalten. und der kritische Kompressionsfaktor Z wird fiir
(2) Flussigkeiten und Gase koexistieren, wenn alle Gase vorhergesagt zu
kohasive und dispersive Effekte im Gleichge- v 3
wicht sind. Die ‘van der Waals Schleifen’ sind ZC = PeVe ==
unrealistisch; VolumenvergréRerung bei Druck- RT, 8
erhoéhung ist nicht méglich. Daher werden sie so
durch Horizontalen ersetzt, dass die |
Schleifen gleiche Flachen ober-und |
unterhalb der Geraden einschlieBen
(‘Maxwell-Konstruktion’)
24
Das Prinzip der korrespondierenden Zusténde
Idee b) Reduzierte Schmelztemperatur
Wenn die kritischen Konstanten charakteristische m
GroRen der Gase sind, dann sollten charakteristische — = 0.44 bei 1.013 bar

Punkte wie Schmelz- oder Siedepunkt einheitlich Te
definierte Zusténde sein. Wir fihren daher reduzierte c) Reduzierte Siedetemperatur

Variablen ein T,
p v T—T T = 0.64 bei 1.013 bar
pr=— Vv, = 7 rT ? ¢
P c c d) Troutonsche Regel (auch: Pictet-Troutonsche
und erhalten die reduzierte van der Waals — Regel)
) . Viele Flussigkeiten haben ungeféhr dieselbe
Gleichung: — 8T, _ % Standard-Verdampfungsentropie von
3
il v AS ~85 J K1 mol?
Beispiele: Aber:
a) Kompressionsfaktoren
i 4 o Naherung!
N
il *\ Pl e am besten geeignet fir Gase aus sphérischen
L T Teilchen
=L B~
LH J\ \,,ﬁ___ﬂ./f/'ff e versagt (bisweilen total), wenn die Teilchen
-~ nicht-sphérisch oder polar sind

Der Kompressionsfaktor von vier Gasen, aufgetragen fiir drei
reduzierte Temperaturen als Funktion des reduzierten Drucks.
Durch die reduzierten GréBen kénnen alle Punkte auf jeweils einer
v 19 T &0 - 70 Kurve dargestellt werden.

12
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Der erste Hauptsatz der Thermodynamik

In der Thermodynamik wird die absolute Energie eines Systems innere Energie U genannt.

Die innere Energie ist d_i_e absolute kinetische und potentielle Energie der Molekiile (Atome), die das System
bilden. Mit AU wird die Anderung der inneren Energie bezeichnet, wenn ein System von einem
Anfangszustand | mit einer inneren Energie U, in einen Endzustand Il der inneren Energie U, Gbergeht:
AU=U,-U,.

Die innere Energie ist eine Zustandsfunktion in dem Sinn, dass ihr Wert nur vom gegenwartigen Zustand
des Systems abhéngt, nicht aber davon, wie dieser Zustand erreicht wurde. Die innere Energie ist eine
extensive GroRe.

Man beachte: In der Thermodynamik sind im Allgemeinen nur Anderungen von Zustandsfunktionen von
Bedeutung. lhre absoluten Werte sind vielfach unbekannt (dies betrifft insbesondere Absolutenergien).

Der erste Hauptsatz der Thermodynamik:

Die innere Energie eines isolierten Systems ist konstant.

oder:

Es gibt kein perpetuum mobile erster Art, d.h. eine Maschine, die Arbeit verrichtet,
ohne Brennstoff oder eine andere Art von Energie aufzunehmen.

oder:

Die Summe aus Arbeit W und Wéarme Q, die zwischen einem System und seiner Um-
gebung ausgetauscht wird, ist gleich der resultierenden Anderung der inneren Energie:

AU=Q+W

26
Weg-Unabhéangigkeit von 4U und die Weg-Abhangigkeit von Q und W
Man beachte: Obwohl die innere Energie eine Zustandsfunktion ist und nur vom gegenwartigen Zustand,

nicht aber vom Weg, auf dem dieser Zustand erreicht wurde, abhangt, sind ausgetauschte Arbeit W und
ausgetauschte Warme Q wegabhangig!

In infinitesimaler Schreibweise wird dies oft durch dU = 8Q + §W ausgedriickt, wobei dU ein totales, d.h.
wegunabhingiges Differential darstellt, wahrend die Anderungen 8Q und 3W nicht exakte oder wegab-
héngige Differentiale sind.

Internal
energy, U

Path 1,
wz0,q9=0

Temperature, T

In einem adiabatischen System muss die gleiche Menge an
Arbeit verrichtet werden muss, um dieselbe Zustandsénderung
zu erreichen, auch dann wenn verschiedene Wege beschritten
werden. Diese Wegunabhéngigkeit impliziert die Existenz einer
Zustandsfunktion, der inneren Energie. Die Anderung der
inneren Energie verhélt sich wie die Anderung der potentiellen
Energie beim Bergsteigen: ihr Wert ist unabhéngig vom Weg.

Volume, V

Andern sich Volumen und Temperatur eines Systems, so
andert sich die innere Energie. Hier werden ein
adiabatischer und ein nicht-adiabatischer Weg 1 bzw. 2
gezeigt: sie korrespondieren zu verschiedenen Werten
von q und w, aber zum selben Wert von AU.

13
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Isochore versus isobare Zustandsanderungen: ‘Innere Energie’ und ‘Enthalpie’
Da U eine extensive GroRe ist, kann sie durch zwei ZustandsgroRen (Ublicherweise T und V) und die
Stoffmenge beschrieben werden; bei insgesamt k Komponenten ist dann:
U=1(T,V,ny, Ny, ... Ny

Diese Gleichung wird oft als ‘kalorische Zustandsgleichung’ bezeichnet. Da U eine Zustandsfunktion ist,
kann ihre Anderung durch ein ‘totales Differential’ beschrieben werden:

dU:(@J dT+[@J av + Y y dn,
aT )yn N )i, ~\ on,

1TV,
Geschlossenes System ohne Reaktion (dn; = 0):
a) isochore Zustandsanderung (dV = 0): du =& u,-u)=Q

= AU: ausgetauschte Warme

b) isobare Zustandsanderung (dp = 0): dU = & - pdV
Ui=U)=Q-p(Vy—V)
Uy +pVy) - (U +pV) =Q

= A(U + pV): ausgetauschte Warme

= Einflhrung der Enthalpie H =U + pV

Wie U so ist auch H eine extensive GroRe, die normalerweise durch die zwei Zustandsgréfien T und p
sowie die Stoffmenge beschrieben wird:

H=1(T,p,ny, Ny ... Ny

und:
dH:[@) ar+[H dp+z@ dn,
aT pn ap Tn i an Tpn;,

28
Temperaturabhéngigkeit der inneren Energie und Enthalpie: Warmekapazitaten

Voraussetzung: 1 Phase, 1 mol, reine Substanz

. _ s _[ou _ _
= V=const. du—SQ—[(ﬂ_]VdT—cvdT U, =u; + vadT

2

N T

= p =const.:. dh=58Q= (O—hj dT = ¢ dT ‘ !
P

oT Ts
¢,: molare Warmekapazitat bei konstantem h = h + .[ C d T
Volumen T Ty p
c,: molare Warmekapazitat bei konstantem T
Druck

experimentell ist c, oft leichter zu bestimmen als ¢, = Berechnung von ¢, aus ¢,

¢ —c =|[Y +p N
P o J; aT ),
2

:T(ip o) _ g Vo

ot ),\aT ), «

Ideales Gas: die innere Energie ist unabhangig vom Volumen !

) (@) NN
(&), -7() 50 => |n-cs(EF) R

14



Reaktionsenthalpie und innere Reaktionsenergie

bisher betrachtet: reines, homogenes System = U=f(V,T,n) und H=f(p,T,n)

jetzt betrachtet:

geschlossenes Anderungen der Stoffmengen n; sind miteinander gekoppelt !
System: z.B. flir eine Reaktion: v,A + vgB — vcC + vpD gilt
dn, vy dne _ve o dn, _dny_dng _dn, fdn _
dng vy dny, vy Va Vg Vo Vp .
& : ‘Reaktionslaufzahl’
(bitte beachten Sie: stéchiometrische Koeffizienten der Edukte (Reaktanden) tragen
ein negatives, die der Produkte ein positives Vorzeichen)
dabei ist: dn;=n,—nsat=vdé und v,= const.
:,>U:f(V,T,nls'a",nzs‘a”, nks'a”,f) und H:f(p,T,nf'a”,nzs'a”, nks'a”,f)
du= [@) T+ [BU) av + [@] d
0T )y oV )re 08 )1y
da alle nst = const.: »
dH = (@) dT + (aHj dp + (@] dg
T Joe P Jr, 08 )z,

- geschlossenes System, reine Substanz, zwei (oder mehr) Phasen =

physikalische Anderung oder

- geschlossenes System, eine Phase, mehrere Komponenten = chemische

Anderung = U=f(V,T,n;,n,, ... n,) und H=f(p,T,n,n,, ... Ny)

29

30
Reaktionsenthalpie und innere Reaktionsenergie (Fortsetzung)

wes sessuen (22 s (&)
as beadeuten [ —/— [ un P
% )y

a) isotherme und isochore Prozesse

Tp ou
du=8Q,, = | = | dt
™ ( 8& JT,V

b) isotherme und isobare Prozesse

dH =5Q,, = [%J dg
Tp

i dé bzw. i) d¢ entspricht der bei einer chemischen Reaktion oder
aé TV aé Tp

» einem Phasenulbergang pro Formelumsatz abgegeben oder aufgenommenen

Warme q. Der Ausdruck 6/0¢ wird abgekiirzt durch das Griechische A = AU, AH

1) AU und 4H sind Zustandsfunktionen, d.h. wegunabhangig.

2) AU und 4H sind zusammengesetzt aus den inneren Energien und Enthalpien der Edukte und
Produkte:

AU = Zvy, AH =Zvh;

fiir z.B. die Ammoniaksynthese: 1/2N; +3/2H, - NH,

AH = h(NHj) — 1/2 h(N,) - 3/2 h(H,)

15



Standard- und Umwandlungsenthalpien

Enthalpiednderungen fiir Prozesse werden Ublicherweise fiir Standardbedingungen angegeben:

Der Standardzustand einer Substanz bei einer vorgegebenen Temperatur ist ihre reine

Form bei 1 bar.

Fir die Anderung der Standardenthalpie wird das Symbol AH® verwendet.

Die verschiedenen Enthalpietypen in der ‘Thermochemie’, d.h. der bei
physikalischen Prozessen oder chemischen Reaktionen freigesetzten oder
benétigten Warme, sind in der Tabelle zusammengestellt (Empfehlungen der IUPAC).

31

Transition Process Symbol*
Transition Phase = — phase fi A H
Fusion s— | A H
Vaporization 1—g AugH Da AH eine Zustandsfunktion
Sublimation 5—Q Ayt ist, gilt z.B.
Mixing of fluids Pure — mixture A H
Solution Solute — solution A H A H=A. H+A _H
b fi
Hydration X= (g) — X+ faq) Bugall su us vap
Atomization Speciesis, |, g} — atomslg) AuH
lonization Xlg) — X*(g) + e (g) .y
Electron gain Xlg) +e (gl —X"lg) At
Reaction Reactants — products AH
Combustion Compound(s, I, gl + Ozlg) — CO;(g), H:0(, g) AH
Formation Elements — compound AH
Activation Reactants — activated complex AH
* IUPAC recommendations. In common usage, the transition subscript is often attached to AHM, as in AH, .
32
Der Zusammenhang zwischen 4H und 4U ;
Resistance
thermometer
fur dT = dp = 0 gilt:
Oxygen
inlet
ou |
AH=AU+||— | +p|AV
N ).
= AU ist nur im Fall von merklichen Anderungen 4V IFmgg
des Volumens merklich von AH verschieden. edds
= fiurdas ideale Gas findet man wegen (0U/0V);=0 : Water
AH =AU + pAV
=AU + pZvy, ﬁample
eater
=AU + ZvRT
z.B. Ammoniaksynthese (1/2 N, + 3/2 H, — NH,):

v=1-1/2-3/2=-1
= AH =AU -RT

Das bekannteste Geréat fiir die Messung von AU ist das
adiabatische Bombenkalorimeter, bei dem die
Temperaturanderung AT des Kalorimeters proportional zu
der Warme ist, die eine Reaktion freisetzt oder aufnimmt.
Der obige Zusammenhang erlaubt dann auch die
Bestimmung von AH.

J

Ein Bombenkalorimeter mit konstantem Volumen. Die
‘Bombe'ist das Gefal3 in der Mitte, das massiv genug
ist, um hohe Driicke auszuhalten. Das Kalorimeter
(dessen Wérmekapazitdt bekannt sein muss) ist die
gesamte hier gezeigte Anordnung. Um adiabatisches
Arbeiten zu gewéhrleisten, befindet sich das
Kalorimeter in einem Wasserbad, dessen Temperatur
kontinuierlich der des Kalorimeters nachgeregelt wird.

\
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Die Temperaturabhéngigkeit der Reaktionsenthalpie 4H:
Das Kirchhoffsche Gesetz
Standardreaktionsenthalpien bei unterschiedlichen
Temperaturen kénnen mit Hilfe von
Warmekapazitaten und Reaktionsenthalpien bei
anderen Temperaturen berechnet werden.

Esist: dAH:[aAH] qT + OAH dp
ar ), op )y

et (2H) -(24) (2] =[] -0, e
ot ), \eeoT) \eTee) Leag ) 77 &

Integration fiihrt auf das Kirchhoffsche Gesetz fiir
die Anderung der Standardreaktionsenthalpie von
AH°(T,) zu

Enthalpy, H

T T,
Temperature, T

T, Veranschaulichung des Kirchhoffschen Gesetzes. Mit
o _ o 0 steigender Temperatur nehmen die Enthalpien der Produkte
AFH (TZ) - AVH (T1) i _[ AfCPdT und auch der Edukte zu, wobei das Ausmal3 der Zunahme
T verschieden sein kann. In jedem Fall hdngt die
Enthalpiednderung von den Wérmekapazitdten der
wobei Arcp° die Differenz der molaren Substanzen ab. Die Anderung der Reaktionsenthalpien
Warmekapazititen der Produkte und Edukte ist spiegelt die Differenz in den Anderungen der Enthalpien wider.
gewichtet mit den stéchiometrischen Koeffizienten,
die in der Reaktionsgleichung auftreten.

Ein entsprechender Ausdruck kann auch fiir 4,U°
angegeben werden:

z.B. Ammoniaksynthese (1/2 N, + 3/2 H, — NH,):

T,
AC,° = Cy(NHy) — 1/2 ¢, (N,) — 3/2 ¢ ,(H,) AU(T,) =AUT,) + J' A,CdT
T1

34
Die Druckabhéangigkeit der Reaktionsenthalpie 4H

o firr (ideale) Gase ist AH unabhangig
vom Druck, da T(6AV/aT), = AV

p.
. o o ¢ O0AV
Es gilt:| A H(p,) = AH(p,) + I[AV - T( oT ] jdp » o fir kondensierte Phasen ist AV sehr
p

Py klein und 4H fast unabhangig vom
Druck

Der Satz von Hess

Standardenthalpien einzelner Reaktionen kdnnen kombiniert werden, um die Enthalpie einer anderen

Reaktion zu erhalten. Diese Anwendung des ersten Hauptsatzes der Thermodynamik wird Satz von Hess
(1840) genannt:

Die Standardenthalpie einer Gesamtreaktion ist die Summe der Standardenthalpien der einzelnen
Teilreaktionen, in die sie (zumindest formal) zerlegt werden kann.

Die thermodynamische Grundlage ist die Weg- Beispiel: Bildung von Kohlenmonoxid
unabhangigkeit von AH. Die einzelnen Schritte 1. C+%0,— CO AH,, nicht messbar
mussen in der Praxis nicht realisierbar sein: es kann 2. CO+% 0, > CO, AH,=-283.1 kJ mol!
sich dabei um hypothetische Reaktionen handeln, 3. C+0,— CO, AH; = -393.7 kJ mol-!

die einzige Bedingung ist, dass die einzelnen

chemischen Gleichungen sich zur Gesamtreaktion 3
zusammensetzen.

Die Bedeutung des Satzes von Hess liegt darin, \ /'
dass Informationen Uber eine interessierende 1? 2
Reaktion, die direkt vielleicht schwer zu erhalten

sind, aus Informationen Uber andere Reaktionen

gewonnen werden kénnen.

= AH, = AH, - AH, = -110.6 kJ mol*

17



Standardbildungsenthalpien

35

Die Standardbildungsenthalie AH° eines Stoffs ist die Standardreaktionsenthalpie fir
die Bildung der Verbindung aus ihren Elementen in deren Standardzustanden.

Der Standardzustand eines Elements ist sein stabilster Zustand bei der

entsprechenden Temperatur und 1 bar.

Beispiele: bei 298 K ist der Standardzustand von
Stickstoff ein Gas von N,-Molekiilen, der von
Quecksilber fliissiges Hg, der von Kohlenstoff ist
Graphit und der von Zinn die weile (metallische)
Form.

Einzige Ausnahme: Der Standardzustand von
Phosphor ist die weife Form, da dieses Allotrop die
am besten reproduzierbare Form dieses Elements
ist.

Die Standardbildungsenthalpien von Elementen
in ihren Standardzustanden sind null bei allen
Temperaturen.

L
x
g
]
2
G| Reactants

AH®

Products.

Die Reaktionsenthalpie, dargestellt Uber
Bildungsenthalpien

Begrifflich kann eine Reaktion als Zerlegung der
Edukte in ihre Elemente und anschlieRende
Bildung der Produkte aus diesen Elementen
angesehen werden. Der Wert fiir AH° ist die
Summe dieser “Zerlegungs-' und ‘Bildungs’-
Enthalpien.

Veranschaulichung: Die Standard-
Reaktionsenthalpie von

2HN;(1) + 2NO(g) — H,0,(1) + 4N,(g)
wird wie folgt berechnet:
AH® = {AH(H,0,]) + 40H(N,.0)}
- {2A{H°(HNg,l) + 2AH°(NO,g)}
={-187.78 + 4(0)} — {2(264.0) + 2(90.25)}
=-892.3 kJ mol*

Umwandlung von Warme und Volumenarbeit

36

Allgemeiner Ausdruck fur die Arbeit:

dw =-F dz

wobei dw die Arbeit ist, die notwendig ist, um ein Objekt einen Weg dz gegen eine Kraft F zu bewegen.

Volumenarbeit (Expansionsarbeit):

Betrachtet wird ein System mit masselosem, reibungsfreiem, starrem,
perfekt sitzendem Kolben der Flache A unter einem &uRReren Druck p,,:

dw = -p, dV

Vi

II: Endzustand

W =— j Pex av I: Anfangszustand
\

External External
Pressure, Do, Pressure, Do,

Area, A

Distance

Alle hier im Folgenden berlicksichtigten Prozesse gehen aus von:

e ideales Gas in einem Zylinder mit perfektem Kolben

« die vom Gas verrichtete Arbeit wird in einem (virtuellen) ‘Arbeits-
speicher’ gespeichert -

e modus operandi ist entweder B
isotherm (in einem Thermostaten;
links) oder adiabatisch (rechts)

l~F'ressure. 2]

Wenn ein Kolben der Flédche A sich um

ou Volumen dV = A dz verdréngt. Der
Ausgangspunkt: | dU = 8Q — pdV =| —| dT &ulBere Druck p,, ist vergleichbar einer
or ), Belastung des Kolbens mit einer
=0 fiir ein

den Weg dz herausbewegt, wird ein

- Masse, die der Ausdehnung entgegen
ideales Gas|  wirkende Kraft ist F = p,y A.

18



37
- Freie Expansion
d.h. Expansion ohne einen Widerstand, oder: p,,=0 = w=20

- Isotherme Expansion gegen konstanten
Druck

Arwd = AV

Der Kolben wird z.B. gegen die Atmosphare vorwarts
gedriickt, die wahrend der gesamten Expansion den

Die von einem Gas
Vimmay Vverrichtete Arbeit, wenn

gleichen Druck ausiibt = konstanter &uf3erer Druck pe,, —n es gegen einen
der aus dem Integral herausgezogen werden kann: A= konstanten &uleren
v _I y Druck p,, expandiert, ist
! gleich dem farbig
W = — Dgy J.dV =Py (Vi = V) unterlegten Bereich in
\ einem Indikator-
I diagramm.
W=- pex AV

Die von einem idealen
Gas verrichtete Arbeit,
o =nRTIV das reversibel und

Diese Art der Expansion ist irreversibel.

- |Isotherme reversible Expansion :é| ritial isotherm expandiert, ist
- % | proscUTe gleich der Fléche unter
Eine reversible Anderung kann durch infinitesimale £| der Isotherme p =
Modifikation einer Variable erreicht werden kann. Das = | e NRT/V.Die wihrend
System ist im Gleichgewicht mit seiner Umgebung und | Z’"e”r’?"ers’b’en
_ i o i e Xpansion gegen
der Druck p=p,, bei jedem Schritt p=nRT/V: [ denselben Enddruck
V; dv vV | verrichtete Arbeit ist
w = - nRT I = — _nRTIn| —+& | e rAM gleich der rechteckigen
V V. | Fléache, die ein wenig
M ! dunkler gezeichnet ist.
Dies ist die maximale Volumenarbeit, die das System L D,’edre"t‘?’s’b{%A’b‘i’t(’ﬁ'
leisten kann, das zwischen diesen Anfangs- und ' ey T Shoeurg groler 85 dle
ume, irreversibel geleistete.

Endzustanden operiert.

38
Adiabatische Anderungen

Wenn ein ideales Gas adiabatisch expandiert, wird eine Temperaturdnderung erwartet:

« Weil Arbeit verrichtet wird, nimmt die innere Energie ab und somit auch die Temperatur des
arbeitenden Gases.

« Auf Teilchenebene: die kinetische Energie der Molekiile nimmt ab, d.h. ihre durchschnittliche
Geschwindigkeit sinkt und die Temperatur fallt.

°

£ _q
Ausgangspunkt: kein Austausch mit der Um- Da R=c. —c.: N v (%
gebung, d.h. 6q =0 P \2 T
_ _ _(eu Mit T = pV/nR und dem Verhaltnis der Warmekapa-
= dU=dw=-pdV = (a‘r )V dar zitaten y= c,/c, (Adiabatenkoeffizient) findet man:
d.h.: e Expansionsarbeit auf Kosten von U T -V =T -V =const.

. Temperaturér!derung desnperfekten Gases p V! =p -V =const|«—Gesetzvon
Kompression —» Erwarmung = M = Poisson’
Expansion  — Abkihlung p;’-T! =p!"-T' =const

es gilt: —pdV = ne,dT I’
RT _ Temperaturénderung bei
—VdV =cdT reversibler adiabatischer

Expansion eines idealen Gases.
Die Kurven gehéren zu ver-
schiedenen Werten fiir ¢ = ¢\/R.
Man beachte, dass die
Temperatur am stérksten fiir

[ Tf j - Gase mit niedriger molarer
= T ol s . Wérmekapazitét féllt.

i 1 5 10

Fiekative volume, 17V,

-RdInV =c¢,dInT

fir eine Zustandsanderung von V;, p;, T, = V;, p;, T¢:

v, T - [v jy

Rolative temperature, 7,/7T,
=

-RIn—ft=c, In-t ‘
V, T

i i v

f
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Arbeit bei (reversiblen) adiabatischen Anderungen

Ausgangspunkt:  3W = —pdV =dU =nc,dT t

Unter der Voraussetzung, dass die Warmekapazitat temperatur-
unabhangig ist, gilt fir die adiabatische Expansionsarbeit

Prassure, o

Vi
Wz—jpdeAU:ncv(Tf—T.) >
Vi

U constant
TV, 1

Ti ¥y
-

Temperature, T

Ty

Vi
' Volume, Vv

Um eine Zustandsénderung von einer
Temperatur und einem Volumen zu
einer anderen Temperatur und
anderem Volumen zu erreichen,
stellen wir uns die Gesamténderung
als aus zwei Schritten bestehend vor.
Im ersten Schritt expandiert das
System bei konstanter Temperatur;
wenn das System ein ideales Gas ist,
&ndert sich die innere Energie dabei
nicht. Im zweiten Schritt wird die
Temperatur des Systems bei
konstantem Volumen erniedrigt. Die
Gesamténderung der inneren Energie
ist die Summe der Anderungen fiir
die beiden Schritte.

{a)

Pressure, p

(b) Volume, V

Eine Adiabate stellt die Anderung des
Druckes mit dem Volumen dar, wenn ein
Gas reversibel und adiabatisch
expandiert. (a) Adiabate und Isotherme
fiir ein ideales Gas. (b) Der Druck fallt
bei einer Adiabate stérker als bei einer
Isotherme ab, weil bei ihr auch die
Temperatur abnimmit.

Der Carnotsche Kreisprozess

Ausgangspunkt: - ideales Gas

40

- abwechselnde isotherme und adiabatische Expansion und Kompression

1) Isotherme Expansion von V, nach V, —

dT=0, du=0

2) Adiabatische Expansion von V, nach V; —

3Q=0

3) Isotherme Kompression von V3 nach V, —

dT=0, du=0

4) Adiabatische Kompression von V, nach V; —

3Q=0

Pressure, p

Bestimmung von T, (=T,):

=1
TZ Tc V1
T

i Ty 2

V.

Vs,

y—1
2

Adiabat
— Isotherm

Volume, V

20
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Der Carnotsche Kreisprozess (Fortsetzung)

Schritt Gas s Cold sink Arbeitsspeicherung
Source
1 Isotherrpe, reversible +Q(Ty) -Q(Ty) : +NRT,In(V,/V,)
Expansion -NRT,In(V,/V;)
Adiabatische, +ncy(T,—T,)
] . -ne (T, - T, - - T2
2 reversible Expansion neTi=T2)
Isotherme, reversible -Q(T,)
" - +Q(T. -nRT,In(V4/V,
8 Kompression +NRT,IN(V4/V,) QaT) MRT2IN(V/Va)
Adiabatische, rever- -ncy(T,—T,)
. . T,-T - - 17 12
4 sible Kompression ne(T: = T2)
z 0 -Q(T,) + Q(T,) +nR(T,-T,)In(V,/V,)
Hot sowrce Ist q, (z.B. 20 kJ) die Energie, die
) T einem Motor zugefiihrt wird und q. der
FAZIT: De_r Cam_m'Prozess . Verlust des Motors (z.B. q, =-15 kJ) in
transportiert Warme vom Reservoir 1 das kéltere Reservoir, so ergibt sich
in das kaltere Reservoir 2 und liefert die vz]m Moztgrk \jerri(c:teltz )Arbei‘i Jz)u an
A . % +q, (hier.: +(-15 =5kJ).
dabei Arbeit 2 Der Wirkungsgrad ist die verrichtete
d“ Arbeit geteilt durch die vom wérmeren
W R T T | V2 X Reservoir zur Verfligung gestellte
=nR(T,-T,)In=* .- Warme (= (g, + 4)/ Gy
V1
T e
Umkehrung: Warmepumpe

Cold sink

42
Der Carnotsche Kreisprozess (Fortsetzunq)

gewonnene Arbeit
aus dem warmeren Reservoir aufgenommene Warme

_T)in2
) |W| _nR(T1 T2)InV1

- |Q(T1)| - nRT”n% T1 T1

1

Wirkungsgrad des Carnot-Prozesses:

n

= n wird groRer mit steigendem T, und fallendem T,

= T,/T, ist der Bruchteil von Q(T;), der als Warme zum kélteren Reservoir transportiert wird

Die Richtung spontaner Anderungen

Erfahrungswert 1 Erfahrungswert 2
Alle spontanen Prozesse in der Natur Alle spontanen Prozesse in der Natur
laufen nur in eine Richtung ab. sind irreversibel. Sie sind durch einen

Verlust an Nutzarbeit und einen

“ + n —_— Zuwachs an Warme gekennzeichnet.
Ta Ts

mit Ty < Tg mitTA<Tc<Ty < nicht gefordert vom 1. Hauptsatz der
Thermodynamik!
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Der zweite Hauptsatz der Thermodynamik

Kelvinsche Formulierung (Zweiter Hauptsatz der Thermodynamik):

Es gibt keinen Prozess, dessen einziges Resultat die Aufnahme von Wéarme aus einem
Reservoir und deren vollstandige Umwandlung in Arbeit ist.

Hot source
Das bedeutet: =
3

= Ein Arbeitsgewinn ist nur mit gleichzeitigem
Warmetransport méglich (Wirkungsgrad n<1)

= Es ist unméglich, eine Maschine mit einem q
héheren Wirkungsgrad als die Carnot-Maschine
zu konstruieren. Das impliziert, dass ein
perpetuum mobile zweiter Art nicht realisierbar
ist.

Hot source

Frage:

Welche Zustandsfunktion (!) i
lasst uns die Richtung @ Cold sink o)

S p ontaner VO rg an g e Die Demonstration der Aquivalenz der Wirkungsgrade aller
vorhers agen ? reversibel arbeitender Maschinen zwischen den gleichen
Waérmereservoirs basiert auf dem in diesem Diagramm
dargestellten Energiefluss (a); der Nettoeffekt der beiden mit
unterschiedlichen Wirkungsgraden gegeneinander laufenden

H H Prozesse wére die vollstdndige Umwandlung von Wérme in
Antwort: DI e E n t ro p e S ' Arbeit ohne die Notwendigkeit eines kalten Reservoirs (b).
Dies steht im Gegensatz zur Kelvinschen Formulierung des
zweiten Hauptsatzes.
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Die Entropie S

V2
ary "1 QT)_QT,) |
Herleitung aus dem Carnot-Prozess:- 5= =———/" =7 = —t= )
Q) nRT,In % T, T A
! “reduzierte Warme”: -
Zustandsfunktion!
L3

3Q = 0 fiir adiabatische Prozesse: QT) Q)
= e

= 0 beireversiblen Anderungen
T T

im Falle irreversibler Anderungen

_oam,am) g
TZ

1

Erweiterung auf beliebige

¢ Cancel Ein allgemeiner Kreisprozess
Kreisprozesse:

kann in kleine Carnot-

Prozesse zerlegt werden. Die
Jeder Kreisprozess kann als Anpassung ist perfekt im

aus zwei aufeinanderfolgenden 1 \\ Survive Falle infinitesimal kleiner
. Teilschritte. Innerhalb des

Linien des Carnot-Prozesses Q ) )
e e o Kre/spro_zesses hepen ._srch
geces 5 deren einzelne Teilschritte
o auf, und nur die auf dem
erEV @ Perimeter tragen letztlich bei.
_— = 0 a Weil die Entropiednderung
T um jeden einzelnen

Kreisprozess null ist, ist auch
das Integral der Entropie um

dQIrrev das Perimeter null (fiir den
< (0 Fall eines vollsténdig
T Volume, V reversiblen Prozesses).

44
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Die Entropie S (Fortsetzunq)

Einfihrung der Entropie S als neue Zustandsfunktion, mit dS = d

Betrachten Sie jetzt einen isothermen Kreisprozess, der irreversibel von 1 nach 2 und reversibel von 2 nach 1

durchgefiihrt wird:

2 1

dQ _ dQ; ey . dQe,

T T T
1 2
2dQ 1

= AIEY + f =

f T ds 0
1 2

Isoliertes System: dQ=0 = S,-S,>0

S,-S,=0

& (Clausius)
T

1

2
= Jinrrev < SZ o S
b

oderall- |[dQ

gemeiner: | T < dS| Clausius-Ungleichung

fur irreversible Prozesse

fUr reversible Prozesse

45

Damit ergibt sich eine andere, quantitative Formulierung des zweiten Hauptsatzes der

Thermodynamik:

A4S

AS

tot, irrev

tot, rev

Die Entropie eines isolierten Systems steigt im Verlauf eines spontanen Prozesses:
>0
Sie bleibt konstant bei Ablauf eines reversiblen Prozesses:

=0

Entropiednderungen bei verschiedenen Prozessen

Allgemeiner Ausdruck:

oS oS dQ dU + pdv c o
dS=| —| dT+| —| dV = — = ———— = =
(GT)V (avjT T T R R
ds = s dT + 2 dp=%=m = dS:&dT7V(xdp
aT ), p ), T T

Ideale Gase: dS=nc,dInT +nRdInV = nc,dInT —nRdInp
82781:ncvlnL+nRIn£ = ncpIanann& fiir ¢, ¢. = const.
T1 1 1 P, o
Reaktionen: dS:(asj dT+(§j dp+[aSJ g = (6Sj ZASZZViSi
ar P& p TE g Tp o5 Tp

Achtung: Chemische Reaktionen sind (i. Allg.) irreversibel und kénnen nicht

durch dS = dQJ
T

Phaseniibergénge: A

trs 7-|-

beschrieben werden.

fur p, T = const.

46
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Die Anderung der Entropie mit der Temperatur: eine allgemeinere Betrachtung

- . tdQ e, dT
normalerweise ist ¢, nicht temperatur-unabhangig — S(T”) = S(T|) + J% = S(T|) + J‘ pT
T T

z
Meit
Boil
w

(b)
>

‘5 \‘GDS . . .
Die Bestimmung der Entropie aus

Wérmekapazitéten. (a) Schematische
Anderung von C,/T mit der
AS Temperatur einer Probe. (b) Verlauf
der Entropie, jeweils integriert iiber
den entsprechenden Bereich, unter
Berticksichtigung der Entropie-
S(0) zunahme bei Phaseniibergéngen.

0 T T, T

Nernstsches Warmetheorem:

Die mit einer physikalischen oder chemischen Umwandlung einhergehende
Entropieanderung geht gegen null, wenn die Temperatur gegen null geht: AS — 0 fir
T — 0, vorausgesetzt, dass alle beteiligten Substanzen perfekt geordnet sind.

Dies fuhrt zum

Dritten Hauptsatz der Thermodynamik:

Die Entropie aller perfekt kristallinen Substanzen ist null bei T =0 K.

48

Entropie: Der statistische Ansatz (oder: Entropie als Maf fir “Unordnung”)

Nehmen Sie N Partikel in k verschiedenen Zustanden an, mit W als Anzahl
der Mikrozustande (“Wahrscheinlichkeit”). Ein Beispiel: N =5, k = 2

no=5m=0: W=1

n=4m=1: W=5

no=3,m=2: W=10

[EENEENNNERE]|
[EEENNNEFEEN)

np=2,m=3: W=10
EEENEREERNEE §| ZEERE 4§| INE % 134 [A2 2 4] [
12 13 1 CERENENERREE 4 2] ERREEER ENE|

n=1m=4 W=5

HPEEE PR FA PP PR HH B HHH HHE
no=0,m=5 W=1 5
s [ 00 A A0 A [0 000 B0 Zentralfriedhof, Wien
EERRH HHH B HHHH B B B B B B
Boltzmann fand den
Allgemeiner Ausdruck: Zusammenhang zwischen
NI 2.B. N = 10 und Gleichverteilung {2,2,2,2,2} Entropie und Zahl der
= | zwischen 5 Zusténden: W = 362.880 verschiedene Mikrozusténde:
No!'nq!ns!... | Konfigurationen! Die fiihrt zu unglaublich groBen
Zahlen fiir makroskopische Systeme! S=k-InW
(Naherung via Stirling Formel:InW =~ N-InN - Z n;In n; mit der Boltzmann-Konstante
fir sehr grof3e N)
k = R/N, = 1.38066-10%3 J K-
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Beschrankung auf das System: Die Gibbs- und die Helmholtz-Energie

Die Entropie ist das Grundkonzept fiir die Richtung spontaner Prozesse, jedoch missen dazu System und

Umgebung gleichzeitig betrachtet werden (AS=0 im abgeschlossenen System!).
« In der Umgebung ist jede Anderung reversibel.

Idee: Konzentration auf das System und Vereinfachung fiir die Bewertung der Spontaneitat.

49

Ansatz: ds = dSSystem+ dSUmgebung
dQUmgebung =- dQSystem +
= dS + dQUmgebung > 0
1. HS der Thermodynamik System T =
2. HS der Thermodynamik
—) ds LQSV“"‘ >0 Clausius — Ungleichun
System T = 9 9
(i) Isothermer und isobarer (ii) Isothermer und isochorer
Warmetransfer

3Qqystem =dH = TdS—-dH> 0
aus G=H-T-S aus
Gibbs-Energie
(oder auch: Freie Enthalpie)

folgt (dG),r < 0 folgt

Warmetransfer
3Qqystem =dU = TdS-dU> 0
A=U-TS

Helmholtz-Energie
(oder auch: Freie Energie)

(dA); < 0

Beschrankung auf das System: Helmholtz- und Gibbs-Energie (Fortsetzung)

begleitet:
AU =0
AS <0
Q»
System
|w] < |aU|
Surroundings AS,, >0
AU <0
AS=0
<«
System *
|w| > |au]
Surroundings: AS,, <0

Die Anderung der Helmholtz-Funktion ist gleich der maximalen Arbeit, die einen Prozess begleitet:

dW, ., = dA

max

Die Anderung der Gibbs-Funktion ist gleich der maximalen Nicht-Expansionsarbeit, die einen Prozess

dw

max, nicht-Volumenarbeit =dG

Oben: In einem nicht-isolierten System kann die verrichtete Arbeit von der Anderung
der inneren Energie verschieden sein. Der Prozess ist spontan, wenn die Entropie des
globalen, isolierten Systems wéchst. In dem hier dargestellten Prozess sinkt die
Entropie des Systems, so dass die Entropie der Umgebung wachsen muss, damit der
Prozess spontan sein kann. Das bedeutet, dass Energie in Form von Wérme vom
System in die Umgebung strémen muss (dies ist z.B. beim spontanen Gefrieren von

Gewdssern im Winter der Fall). Daher kann nur weniger Arbeit als /AU/ erreicht werden.

Unten: Bei diesem Prozess wéchst die Systementropie; d.h. es kann etwas
Umgebungsentropie verloren gehen: ein Teil der Energie der Umgebung geht als
Wérme in das System (iber. Diese Energie kann als Arbeit zuriickgewonnen werden.
Somit kann die verrichtete Arbeit AU (ibersteigen.

Zusammenfassung:

dG, dA < 0: irreversibler, spontaner Prozess

dG, dA =0: reversibler Prozess, Gleichgewicht

dG, dA > 0: thermodynamisch unmdoglicher Prozess

50
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Die “charakteristischen Funktionen” und die “Maxwell-Relation”

« Die ‘charakteristischen Funktionen’ verbinden Energien und Enthalpien mit anderen ZustandsgréRen:
du = 3Q+3W = TdS - pdV
dH = dU+d(p'V) = TdS + Vdp
dA = dU-d(S'T) = -SdT - pdV
dG = dH-d(S'T) -SdT + Vdp

« Die ‘Maxwell-Relationen’ beinhalten zusatzliche Beziehungen zwischen Zustandsfunktionen und
ZustandsgroRen:
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Das ‘chemische Potenzial’ und die ‘Fundamentalgleichungen der
Thermodynamik’: Behandlung einfacher Mischungen

In Mischungen aus k Komponenten in einer Phase, die auch miteinander reagieren kénnen, sowie in
Vielphasensystemen kann die Gibbs- und die Helmholtz-Energie geschrieben werden als

G = G(p,T,ny,Ny,...n)

A=A(V,T,n;,ny,...nY)
Die partielle Ableitung von G bzw. A nach der Stoffmenge n; der Komponente i wird das chemische Potenzial
4 genannt: Das chemische Potenzial ist also der Anstieg z.B. er Gibbs-Energie

oG oA aufgetragen gegen die Stoffmenge der Komponente i bei konstanten

no= _ | 22 Werten fir Druck, Temperatur sowie konstanten Stoffmengen aller

' ani ani Gibrigen Substanzen. Das chemische Potenzial einer Substanz in

P.T i VT einer Mischung ist der Beitrag dieser Substanz zur absoluten Gibbs-
Energie der Mischung und spielt die zentrale Rolle in der
chemischen Thermodynamik.
Das chemische Potenzial
Die Gibbs-Energie hangt von der einer Substanz ist der
Zusammensetzung, dem Druck und der Anstieg der totalen Gibbs- uia) =
Temperatur des Systems ab. G andert sich Energie einer Mischungin e #io)
also, wenn sich diese Parameter andern: Abhéngigkeit von der =
Stoffmenge der =

dG = -SdT + Vdp + pydny + pgdng + ... interessierenden g

. . . Substanz; es &ndert sich  w
Dieser Ausdruck ist die Fundamental- im Aligemeinen mitder 8
gleichung der chemischen Thermodynamik. Zusammensetzung (siehe @
Ein &hnlicher Ausdruck beschreibt die Zfdblsl_d‘ig d,-;’:i:ﬁ;
Anderung der Helmholtz-Energie: sind beide chemischen

= Potenziale positiv. a b

dA = -SdT - pdV + padny + pgdng + ... P At oF P e
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Das ‘chemische Potenzial’ (Fortsetzung)

Anderung von G und A in chemischen Reaktionen:

6& i 68.\ i

Es gilt » Im Gleichgewicht (d.h. dG=0) muss das chemische Potenzial g einer
Substanzi in allen Teilen des betrachteten Systems gleich sein.

+ Im Fall von dG<0 wird ein spontaner Ubergang der Substanz von
Bereichen mit groRerem zu solchen mit niedrigerem chemischen Potential
auftreten.

* Eine chemische Reaktion kann nur stattfinden, wenn

(AG)pr = Zn <0

Die Abhangigkeit des Chemischen Potenzials yvon Temperatur T, Druck p und
Zusammensetzung X

(i) reine Substanzen:

(@j =M = M=g und daher [%) =-s , [6“) =V
on )or aT ), P )y

54

Das ‘chemische Potenzial’ (Fortsetzunqg): Fugazitat und Aktivitat

somit findet man beim Standarddruck p°® = 1 bar fiir ein reines und

H(p) P P
a) perfektes (ideales) j du = J.Vdp = RTJ.dIn(p) = Mg = MO+ RTInP
Gas: 8 p°

u(p°) p°

b) reales Gas: um die obige Gleichung auf diesen Fall anzuwenden, muss der physikalisch messbare
Druck p durch einen effektiven Druck, die sog. Fugazitét f, ersetzt werden. Die Fugazitat
kann als f=¢pp geschrieben werden, wobei ¢ der Fugazitatskoeffizient ist.

= Mea = M+ RTIn%

(ii) einfache Mischungen

Nehmen Sie ein ideales Gas in einer idealen Gasmischung an und vergleichen Sie es mit dem reinen Gas:

A reines Gasi , * B reinesGasi ‘- C Gasmischung
e o T (P, T) [=> o T, Zop 1 (. T, X

*: reine Verbindung Nur fiir Gas i permeable Verbindung,

- N P; und Gleichgewicht zwischen B und C
da  K(P.T)- K (P.T)=RTIn> =RTInx,
p

Im Fall realer Mischungen wird x; durch einen effektiven
Molenbruch ersetzt, die sog. Aktivitat a;:

* | b (®T) =4 ({T)+RTha, |
= | 1, (p,T) =4 (p.T) + RTInx,
‘ a (p’ ) il (p’ ) i nx ‘ x; und a; sind durch den Aktivitatskoeffizienten 4 nach

Gilt auch fuir kondensierte Phasen! | &= miteinander verbunden.

und (P, Tx) - (P T) =0
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Einfache Mischungen: Partiell molare Gro3en

Beispiel: das Volumen einer Mischung
a) perfekte (ideale) Mischungen:

keine Wechselwirkungen

V=V, +V, +.. =0V, +nV, +...= Y ny, ‘ (analog: z.B. U, H, c,, ...)

b) reale Mischungen:  Wechselwirkungen

« Stellen Sie sich einen Ozean voll Wasser vor und
fligen Sie 1 mol H,O hinzu. Das Volumen wird um
18 cm? anwachsen, weil 18 cm3mol-' das molare
Volumen von Wasser ist.

« Jetzt fligen Sie 1 mol H,0O einem Ozean von
reinem Ethanol zu. Das Volumen wird um 14 cm3
mol-' anwachsen, das partiell molare Volumen
von Wasser in reinem Ethanol.

Die Ursache fiir das unterschiedliche Anwachsen
liegt darin, dass das von einer gegebenen Anzahl
von Wassermolekiilen eingenommene Volumen
von den Wechselwirkungen mit den sie
umgebenden Molekiile abhangt.

Allgemein ist das partiell molare Volumen einer Substanz 5
Ain einer Mischung die Volumenanderung pro Mol von A,

wenn A zu einem gro3en Volumen einer (gegebenen)
Mischung hinzugefiigt wird.

Die partiell molaren Volumina der Komponenten der

Mischung andern sich mit der Zusammensetzung, weil

sich die Umgebung jeder Molekiilart &ndert, wenn die

Zusammensetzung von reinem A zu reinem B Ubergeht.

4

&
(10w w2l HOSHEDMA IDUBYIS JO Bwwn|on JRjoW [BrEg

Water

o
b4

i i " L
Q 0.2 0.4 0.6 0.8 1
Mole fraction of ethanal, x(CzHsOH)

Das patrtielle molare Volumen von Wasser und Ethanol
bei 25°C. Man beachte die unterschiedliche Skalierung
(Wasser links, Ethanol rechts).

Einfache Mischungen: Partiell molare GroRen (Forts.)
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formale Definition des partiellen molaren Volumens

einer Substanz i bei allgemeiner Zusammensetzung: v

E

2
on, pTn

z.B. fiir eine bindre Mischung:

ong

Na

dVv = (OV] dn, + [ﬂ] dng = v,dn, + vgdng
p.Tng p.Tna

und nach Integration bei gegebener Zusammensetzung:

V =NV, + ngvg = Dny,

Volume, V

a____ b
o Amount of A, n,

Das partiell molare Volumen einer

9P
allgemeine Betrachtung: |® = Zniqli: Zni (ﬁ)
1

Ny
O: extensive GroRe der Mischung
¢;: partiell molare GroRe, z.B.v;, uj, hj, cp...

Substanz ist der Anstieg des Verlaufs
des absoluten Volumens aufgetragen
gegen die Zusammensetzung. I.Allg.
&ndern es sich mit der Zusammen-
setzung, wie die unterschiedlichen
Anstiege bei a und bei b zeigen. In

diesem Fall wére es bei b sogar negativ:
das Gesamtvolumen der Probe nimmt
ab, wenn A hinzugegeben wird.

experimentelle Bestimmung: z.B. iiber mittlere molare GréRRen

= in @, = X19,+ X2, flr eine bindre Mischung

— @,

=9

- Xp—
2dX2

e - e
¢ =@+ (1'><2)d—x2
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Thermodynamik des Mischens

a) Die Gibbs-Energie einer Mischung

» Gegeben seien die Stoffmengen n, und ng zweier
idealer Gase in zwei Behaltern; beide haben

dieselbe Temperatur T und denselben Druck p. Die

Gibbs-Energie G, dieses Anfangssystems ist dann

G, = nuHa + NGl

n, [pA" + RTIn p] + ng (pB" +RTIn>

o o

pa und pg, mit p=p,+pg. Die absolute Gibbs-
Energie berechnet sich dann zu

» nach dem Mischen sind die Partialdriicke der Gase

(3

G, =n, [pA" +RTIn pA] + Ng (uB" +RTInPe

o

« die Differenz G, — G|, d.h. die Gibbs-Energie der
Mischung A, G, ist somit

A, G =n,RTInPA 4 nRTINPe
p P

= nRT(x,Inx, + XgInxg)

= | A, G =nRTY xInx

Ao GINRT
<]
o
T

1
0.5 1
Mole fraction of A, x,

Die Gibbs-Energie der Mischung zweier idealer
Gase und auch zweier Fliissigkeiten, die eine
ideale Lésung bilden. Die Mischungs-Gibbs-
Energie ist negativ fir alle
Zusammensetzungen und Temperaturen.

D.h. ideale (und aufgrund der
schwachen Wechselwirkungen auch
reale) Gase mischen sich bei jedweder
Zusammensetzung spontan.
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Thermodynamik des Mischens (Forts.)

b) Die Mischungsentropie
* wegen (0G/dT), , = -S folgt fur eine Mischung
ideale Gase unmittelbar — und ebenso fir eine
ideale Losung — die Mischungsentropie A;,S
Amix S = _[aAmix GJ
T Joneme

-nR(x,Inx, + XgInxg)

= | A, S =-nRY xInx, >0

« flrideale Mischungen folgt aus AG = AH - TAS,
dass A,,;yH=0 ist. Dies wird fiir ein System ohne
Wechselwirkungen auch erwartet.

¢) Zusatzfunktionen (Exzess-Funktionen)
« die thermodynamischen Eigenschaften von realen
Mischungen werden Uber Zusatz- oder Exzess-

funktionen XE ausgedriickt, die der Differenz zwischen

dem beobachteten Wert einer realen und dem einer

idealen Mischung entsprechen. Die Zusatzentropie, SE,

ist z.B. definiert als SE = A;, S - A S92

ideal verhalt.

Abweichungen der Exzessfunktionen von Null sind ein
Indikator, in welchem Ausmal sich das System nicht-

06

A SinR
o
e
T

0.2

1
0 0.5 1
Mole fraction of A, x,

Die Mischungsentropie zweier idealer Gase (sowie
auch idealer, bindrer L6sungen). Die Entropie steigt
fiir alle Zusammensetzungen und Temperaturen, so
dass sich ideale Gase in allen Verhéltnissen
spontan mischen. Weil es dabei keinen
Wérmeaustausch mit der Umgebung gibt, bleibt
deren Entropie unverdndert. Daher zeigt der Graph
auch die totale Entropieédnderung von System und
Umgebung bei der Mischung idealer Gase.
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Reale Gase: Der Joule-Thomson-Effekt

« Von zentraler Bedeutung fiir die Gasverflissigung

« Experiment durch James Prescott Joule und William Thomson (spater Lord Kelvin), 1852:

Gas at . ) p 5 q
Thermocouples o, heassure - Expansion eines Gases durch eine Barriere von einem
| konstanten héheren zu einem konstanten niedrigeren Druck in
einer isolierten Apparatur, d.h. adiabatischer Prozess

- Beobachtung einer i.allg. geringeren Temperatur auf der
Niederdruck-Seite; die Temperaturdifferenz ist proportional zur
Druckdifferenz

- die Expansion erfolgt ohne Enthalpiednderung:

H=U + pV = const.

Der Prozess:
Upstream Downstream
pressure | _ Thratile prasslure
£ I: ) b ol ) e e il
T o Vi Ty
Porous Gas at v 1] || i
barrier high pressure
Schema einer Apparatur zur Messung des Joule- Veranschaulichung der thermodynamischen Grundlage

Thomson-Effekts. Das Gas expandiert durch die
porése Membran, die als Drossel fungiert; die
gesamte Apparatur ist thermisch isoliert. Diese
Anordnung entspricht einer isenthalpen Expansion
(Expansion bei konstanter Enthalpie). Ob sie eine
Erwdrmung oder Abkiihlung des Gases bewirkt, hdngt
von den Ausgangsbedingungen ab.

der Joule-Thomson-Expansion. Der Ubergang vom
linken zum rechten Diagramm, der den Durchgang
einer bestimmten Gasmenge durch die Drossel
darstellt, geht ohne eine Enthalpiednderung vor sich.

59

Reale Gase: Der Joule-Thomson-Effekt (Forts.)

Thermodynamische Behandlung:
adiabatische Anderung (q=0) : AU = U;- U, =w = pV; - pV;

Isenthaips

=> U+pV =UppV, = H =H

-
mit oH H) g
dH:( de+( jdp:O g
aT ), op ); g
K
Der isenthalpe Joule-Thomson-Koeffizient p ist dann definiert
als: H
— ()
= fr———
o) [(H )
oT o Pressure, p
Das Vorzeichen des Joule-Thomson-Koeffizienten
In Abhangigkeit von der Art des Gases, dem Druck und der 4 héngt von den Bedingungen ab. Innerhalb des
Temperatur kann das Vorzeichen des Koeffizienten positiv oder  schattierten Gebiets ist er positiv, auRerhalb
negativ sein. Bei der Inversionstemperatur T; wird u null negativ. Die zu einem bestimmten Druck gehorige

Temperatur, bei der sich das Vorzeichen &ndert,
ist die ‘Inversionstemperatur‘ des Gases bei
diesem Druck. Fiir einen gegebenen Druck muss

(siehe schematische Abbildung rechts).

Einfachste Naherung (Kombination von Virial- und van der die Temperatur unterhalb df’:eses Wertes sein,
Waals-Gleichung, tiber pyv=RT+Bp und B=b-a/RT): wenn eine Abkiihiling stattfinden soll. Wenn die
Temperatur zu niedrig wird, wird die Grenze
2a erneut passiert und es tritt Erwdrmung auf.
——b 2a Druckreduzierung unter adiabatischen
= RT > T= Rb Bedingungen schiebt das System entlang einer
c, der Isenthalpen (Kurven konstanter Enthalpie).

Die Kurve der Inversionstemperatur I&uft durch die
Punkte der Isenthalpen, bei denen diese die

Fir ein ideales Gas ist y = 0. Steigung 0 haben.
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Reale Gase: Anwendung des Joule-Thomson-Effekts

Die ‘Linde-Kaltemaschine’ nutzt die Joule-Thomson-
Expansion zur Gasverflissigung. Das Gas bei hohem
Druck, das eine Temperatur unterhalb der oberen
Inversionstemperatur besitzen muss, kann durch eine
Drossel expandieren; es kihlt sich ab und zirkuliert
entgegen dem einstromenden Gas. Dieses Gas wird
dadurch vorgekiihlt, seine Expansion kihlt es noch weiter
ab. Ab einem bestimmten Punkt wird das umlaufende Gas
so kalt, dass es zu einer Flissigkeit kondensiert.

Ein Gas besitz typischerweise zwei Inversionstempe-
raturen, eine bei hoher und eine bei niedriger Temperatur.

600 |

pe0

(reating)
Upper
Inversion

lemperature

400
T
200
Die Inversionstemperaturen
F fiir die drei realen Gase
% 200 400 Stickstoff, Wasserstoff und

platm Helium.

Liquid

Das Prinzip der Linde-Kéltemaschine wird in der Ab-
bildung gezeigt. Das Gas l&uft um und solange es
unterhalb seiner Inversionstemperatur ist, kiihlt es sich
auf Grund der Expansion durch die Drossel ab. Das
gekihlte Gas kiihlt das Gas unter hohem Druck, das
sich noch weiter abkiihlt, wenn es expandiert. Letztlich
tropft verfliissigtes Gas aus der Drossel.
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Physikalische Umwandlungen reiner Substanzen: Phasendiagramme

stabil sind.

« Eine Phase einer Substanz ist eine in ihrer chemischen Zusammen-
setzung und ihrem physikalischen Zustand einheitliche Form der Materie.

« Das Phasendiagramm einer Substanz stellt die Druck- und
Temperaturbereiche dar, in denen einzelne Phasen thermodynamisch

« Die die Bereiche trennenden Linien werden Phasengrenzlinien genannt.
Bei diesen Werten von p und T existieren zwei Phasen im Gleichgewicht.

Critical
paint

Liquid

Triple
paoint

Pressure, p

Vapour

Kritischer Punkt und Siedepunkt: T T
« Temperatur, bei der der Dampfdruck der Flussigkeit gleich dem &uReren Tamporsiure, T
Druck ist: Siedetemperatur; es kommt zur freien Verdampfung. Fiir den Die Bereiche von Druck und

speziellen Fall eines duferen Drucks von 1 bar, wird die Siedetemperatur Temperatur, in denen

Festkorper, Fliissigkeit oder Gas

Standardsiedepunkt genannt (fur 1 atm: Normalsiedepunkt). stabil sind (d.h. das jeweils

« Sieden tritt nicht auf, wenn eine Flissigkeit in einem geschlossenen Gefal

niedrigste chemische Potenzial
haben), sind in diesem Phasen-

er_r_litzF wir_d. Bei der krit!schen Tgm perat_L_Jr T, we_rden die Dichtlen von diagramm dargestellt. Der
Flissigkeit und Gas gleich und die Oberflache zwischen den beiden Festkérper ist z.B. die stabilste
Phasen verschwindet. Bei und oberhalb von T ist der Behélter von nur ?hase beti "fedﬂ'gsf; chend)

. R L e X e . emperaturen und (ausreichen
einer einheitlichen Phase angefiillt; sie wird superkritisches Fluid hohen Driicken. Basierend auf
genannt. thermodynamischen

(a) Eine Fliissigkeit A im Gleichgewicht mit inrem Dampf. (b) Wird

eine Fliissigkeit in einem verschlossenen Behélter erhitzt, steigt die
Dichte der Gasphase und die der Fliissigkeit nimmt leicht ab. Es
kommt ein Punkt (c), bei dem die beiden Dichten gleich sind und

die Grenzflache zwischen den Fluiden verschwindet. Dies

geschieht bei der kritischen Temperatur. Der Behélter muss sehr
stabil sein: z.B. die kritische Temperatur von Wasser ist 374 °C und

der Dampfdruck betrégt dann 218 atm. o

Betrachtungen kénnen die
genauen Grenzen zwischen den
Bereichen lokalisiert werden.
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Physikalische Umwandlungen reiner Substanzen: Phasendiagramme (Forts.)

Schmelzpunkt und Tripelpunkt:

« Temperatur, bei der bei einem bestimmten Druck Flissigkeit und Festkdrper einer Substanz im Gleich-
gewicht koexistieren: Schmelztemperatur (oder: Gefriertemperatur). Fir den Spezialfall eines dulleren
Drucks von 1 bar wird die Gefriertemperatur Standardgefrierpunkt genannt (fur 1 atm:
Normalgefrierpunkt).

« Unter bestimmten Bedingungen existieren drei verschiedene Phasen einer Substanz (typischerweise
Festkorper, Flissigkeit und Gas) gleichzeitig im Gleichgewicht. Diese Bedingungen werden durch den
Tripelpunkt reprasentiert. Die zugehdrige Temperatur wird hier mit T, bezeichnet.

Typische Phasendiagramme:

Solid Critical
point
729
Ligquid

E
]
S e

511

Tripha
1.0 point Gas

194,
(T

7 2166 29815  304.2
1) 1A}
Temperature, T/K

Links: Phasendiagramm fiir
Kohlendioxid. Man beachte dass
flissiges Kohlendioxid unter
Standardbedingungen nicht existiert -
der Tripelpunkt liegt deutlich (iber
dem Atmosphérendruck (ein Druck
von mindestens 5.11 atm muss
ausgelibt werden, um CO, zu
verfliissigen).

Video zum kritischen Punkt von CO,:

s. z.B.
(https://www.youtube.com/watch?v=

GEr3NxsPTOA)

Rechts: Phasendiagramm fiir
Wasser mit den verschiedenen
festen Phasen. Man beachte die
Anderung der vertikalen Achse
bei 2 atm.

8000
e W1
sooo
|oc.-\-'||'|
4000 |
"\ | {water)
ilc{.‘lll
e +Ficell
lee I Critical
21&3\ peoint =1
1
oot | poe”
Vapour
. —Normal  (steam)
Triphe bailing
pant point
ooos| L .
200 300 00 500 600 700
27315 27316 37315 847.30
ik T3 T Temperature, T (T,

Phasendiagramme: Die Gibbssche Phasenregel
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Rechtfertigung:

Allgemeine Beziehung zwischen den Freiheitsgraden F, der Anzahl der Komponenten K und der
Anzahl der Phasen P im Gleichgewicht fir ein System beliebiger Zusammensetzung:

F=K-P+2 (Gibbssche Phasenregel)

absolute Anzahl P-(K+1) der Variablen (p, T, Zusammensetzung X, X, ... Xx.4) in
allen P Phasen minus (P-1)-(K+2) Gleichgewichtsbedingungen fiir p, T, und die

chemischen Potentiale 14, U, ... Uk

z.B. Einkomponentensystem

« P=1
e P=2
« P=

= F=2
= F=1
= F=0

= p, T unabhangig variierbar

= p oder T variabel, die
anderen automatisch fest

= pundT fest

= unmdglich

Schematische Darstellung der Bereiche des
Phasendiagramms eines Systems mit nur einer
Komponente. Die Linien stellen Bedingungen dar,
unter denen die zwei angrenzenden Phasen im
Gleichgewicht sind. Ein Punkt steht fiir den
einzigen Satz von Bedingungen, unter denen drei
Phasen im Gleichgewicht koexistieren. Vier

Pressure, p

Phase a

Phasen kénnen nicht gemeinsam im
Gleichgewicht koexistieren.

Phase ¢
Four phases
in equilibrium
(forbidden)

J

F =2, one Phase &
phase —— F =0, three
phases in
bt equilibrium
phases in
equilibrium

Temperature, T
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Phasenstabilitat und Phaseniibergang:

Das thermodynamische Kriterium des Gleichgewichts

65

Im Gleichgewicht ist das chemische Potenzial der jeweils betrachteten Substanz in der
gesamten Probe gleich, unabhangig davon wie viele Phasen vorliegen.

Same
chemical
potential

Chemical potential, u

Wenn zwei oder mehr Phasen
im Gleichgewicht sind, ist das
chemische Potenzial der
Substanz (und in einer
Mischung das einer
Komponente) in jeder Phase
und in allen Punkten einer
Jjeden Phase gleich.

Ty
Temperature, T

Schematische Darstellung
der Temperaturabhéngigkeit
des chemischen Potenzials
des Festkérpers, der
Flissigkeit und der
Gasphase einer Substanz
(in der Praxis sind die
Kurven gekriimmt). Die
Phase mit der niedrigsten
molaren Gibbs-Energie bei
einer bestimmten
Temperatur ist die bei dieser
Temperatur stabilste Phase.
Die Ubergangs-
temperaturen (Schmelz- und
Siedetemperaturen) sind die
Temperaturen, bei denen die
chemischen Potenziale der
beiden jeweils relevanten
Phasen gleich sind.

Das chemische Potenzial ist
druckabhéngig (dritte
Dimension, hier nicht
gezeigt); am Tripelpunkt sind
dann alle drei chemischen
Potenziale gleich.

Phasenstabilitdt und Phaseniibergange: Die Phasengrenze

Phase a

Pressure, p

Temperature, T

Wird Druck auf ein System ausgedibt, in
dem sich zwei Phasen im Gleichgewicht
befinden (bei a), so wird das
Gleichgewicht gestort. Es kann durch
Temperaturdnderung wieder eingestellt
werden, wobei sich der Zustand des
Systems nach b verschiebt. Daraus folgt,
dass ziwschen dp und dT eine
Beziehung vorliegt, die sicherstellt, dass
das System im Gleichgewicht bleibt,
wenn eine Variable gedndert wird.
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Negativer Anstieg der fest-
fliissig-Phasengrenzlinie des
Wassers, da A,sv < 0

Wenn zwei Phasen o und S im Gleichgewicht sind, miissen

ihre chemischen Potenziale gleich sein:
Ha(P.T) = Hg(p.T)

Wenn entweder p oder T infinitesimal gedndert wird und
das Gleichgewicht erhalten bleiben sollPotenziale gleich
sein (‘Bedingung des wéhrenden Gleichgewichts’):

, miissen auch die Anderungen der chemischen

Mit

folgt

und

—

dpg(p.T) =dugp,T)

dp =-sdT + vdp

S AT +v,dp =-sdT +vdp

(v‘,-va)dp = (sﬂ- sdT

ap
aT

coex

A

_ s
A,V

trs

S A, h
TA, v

trs

Clapeyron-Gleichung

“I"| Die Clapeyron-Gleichung ist ein exakter Ausdruck und
kann auf alle Phasengleichgewichte jeder reinen

Substanz angewendet werden!
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Phasenlbergange: Die Flissigkeit-Gas- und Festkorper-Gas-Phasengrenzlinie

(Dampfdruck- und Sublimationskurve)

Weil das Molvolumen eines Gases viel groer als das einer Flissigkeit oder eines Festkorpers ist
(z.B. H,O bei 298 K und 1 bar: Vgu/Vegssigkeir > 1000), wird das Volumen der kondensierten Phase oft
vernachléssigt und das Gas als ideal angenommen (v = RT/p):

ap __Agh
0T Jeoex  T(RT/p)
Dies fiihrt zur Clausius-Clapeyron-Gleichung fiir die Anderung des Dampfdrucks mit der

Temperatur:
[alnp Ayh dlnp Ayh
= . > | [
oT Jow RT o(Ty) R

Wird Temperaturunabhangigkeit der Verdampfungs- bzw. Sublimationsenthalpie vorausgesetzt , so

ergibt Integrieren o " (17 L)
TETROT T

linearer Zusammenhang

= | infp) » 1T

. Links: Eine typische Fliissig-Gas-Phasengrenze. Die Phasengrenzlinie entspricht
iy i der Auftragung des Dampfdrucks gegen die Temperatur (in Darstellungen von
Phasendiagrammen, die eine logarithmische Druckskala verwenden, weist sie
i eine entgegengesetzte Kriimmung auf). Diese Phasengrenzlinie endet im
= o kritischen Punkt (hier nicht gezeigt).

- Rechts: Nahe des Punkts, an dem sie zusammentreffen (Tripelpunkt), hat die
Festkérper-Gas-Grenze einen steileren Anstieg als die Fliissigkeit-Gas-Grenze,
weil die Sublimationsenthalpie groer als die Verdampfungsenthalpie ist.

Termgserrn,
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Zweikomponentensysteme: Ideale Lésungen und Raoultsches Gesetz

' Es wurde bereits gezeigt, dass das chemische Potenzial einer idealen Mischung

durch

Alg) + Bla) M (P, T) =y (p,T) + RTInx,
——i@p)

Equal at gegeben ist. Aus den Gleichgewichtsbedingungen kann eine Absenkung des
squilibdum Dampfdrucks der Komponenten abgeleitet werden, die linear von ihren
Molenbriichen im flissigen Zustand abhé&ngt:

Pa = XAp;’ Pg = XBp*B

Im Gleichgewicht ist das Diese Beziehung ist als Raoultsches Gesetz bekannt.

chemische Potenzial der

Gasphase einer Substanz A o . Bildliche Darstellung der
gleich dem chemischen i ot prsaire J molekularen Grundlage des
Potenzial seiner \ L) Raoultschen Gesetzes. Die
kondensierten Phase. Die o3 f \ k: groBBen Kugeln représen-
Gleichheit bleibt auch bei | I.' \'-. 5 tieren Molekiile des

Anwesenheit eines geldsten ¥ Al Lésungsmittels an der

Stoffes erhalten. Weil das 9 9 J Oberfléche einer Lésung

chemische Potenzial von A & . ’ (oberste Kugellage) und die
kleinen Kugeln Molekdile

in der Gasphase von

Partial
pressure

Prassure

seinem Partialdruck pressure ) Ev des geldsten Stof(gs. Sie
abhéngt, kann das . E ,verhindern“den Ubergang
chemische Potenzial der O Moletractionof A, x, | g ) J von Lésungsmittel-
Fliissigkeit A mit diesem in  Der absolute Dampfdruck und die molekiilen in den Dampf,
Beziehung gesetzt werden.  Partialdriicke in einer idealen binéren Jjedoch nicht deren
Mischung sind proportional zu den Molen- Riickkehr (Kondensation);
briichen der Komponenten in der fltissigen netto kommt es zu einer
Phase. Dampfdruckerniedrigung

(2 kolligative Eigenschaft).
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Zweikomponentensysteme: Ideale Lésungen und Raoultsches Gesetz (Forts.)

» Das Raoultsche Gesetz wird (iber den gesamten Mischungsbereich sehr gut von chemisch &hnlichen
Komponenten befolgt, d.h. sowohl fiir den gelésten Stoff als auch fiir das Lésungsmittel (ideale
Lésungen).

¢ Im Fall ,unahnlicher* Flussigkeiten werden Abweichungen vom Raoultschen Gesetz beobachtet.
Das Gesetz wird jedoch zunehmend streng fiir die Komponente im Uberschuss (das Lésungsmittel)
befolgt, wenn sie der Reinheit nahe kommt. Das Gesetz ist daher eine gute Naherung fiir die
Eigenschaften des Lésungsmittels, wenn die Lésung verdiinnt ist.

500
60 - 400
E
=] Total Carbon
Ly E disulfide
= S 300f 2
g 40 Benzene a |
®
g | g |
« £ 200}
o
20 Methylbenzene Acetone
B 100+
o |
0 ; 1
Mole fraction of ol ]
methylbenzene, x(C;H,CH,) 1] Sl fstias G 1
Zwei ahnliche Fliissigkeiten, hier Benzol und Caibon desiificle, £I0%))
Methylbenzol (Toluol), verhalten sich nahezu ideal und Unahnliche Flussigkeiten weisen starke Abweichungen
die Anderungen ihrer Dampfdriicke mit der Zusammen- vom idealen Verhalten auf (z.B. Schwefelkohlenstoff und
setzung gleichen denen einer idealen Lésung. Aceton (Propanon)). Ursache der hier beobachteten

Dampfdruckerhéhung sind repulsive Wechselwirkungen.
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Zweikomponentensysteme: Ideal-verdiinnte Losungen und Henrysches Gesetz

70

Fir reale Losungen bei niedrigen Konzentrationen ist die Proportionalitdtskonstante nicht der
Dampfdruck der reinen Substanz, obwohl der Dampfdruck des geldsten Stoffes proportional zu seinem
Molenbruch in der fliissigen Phase ist; er folgt:

Pa = XAKA » Pg = XBKB

Diese Beziehung ist als Henrysches Gesetz bekannt. Die Henry-Konstante K, (Kg) ist eine
empirische Konstante, die so gewahlt wird, so dass sie bei der Auftragung des Dampfdrucks von A (B)
gegen den jeweiligen Molenbruch die Tangente an die experimentelle Kurve bei x,=0 (xg=0) ist.
Mischungen, in denen der geldste Stoff das Henrysche Gesetz und das Lésungsmittel das Raoultsche
Gesetz befolgt, werden ideal-verdunnte Losungen genannt.

Die experimentellen partiellen Dampf-
driicke einer Mischung aus

eichioratorm] 4 Chloroform (Trichlormethan) und
Aceton (Propanon). Die Werte fiir K

Wenn die Komponente o'(acetons)
B (das Lésungsmittel) 300
annéahernd rein ist, hat

L
x
@

sie einen Dampfdruck, E
der proportional zum 5 200 werden — wie oben beschrieben —
o Molenbruch mit dem - S durch Extrapolation der Dampfdriicke
3 Anstieg pg’ ist E der verdiinnten Lésung erhalten.
g (Raoultsches Gesetz). 100 Ursache der hier beobachteten
. Wenn es die Neben- Dampfdruckerniedrigung sind
komponente (geléster : attraktive Wechselwirkungen.
Stoff) ist, ist deren % 52 04 08 0 1
Dampfdruck auch Mgla fraction of
proportional zum chioralarm, fCHCL)
Molenbruch, aber die 3 ,J In einer verdiinnten Lésung sind die Lésungs-
Mole fraction of B, x, 1 Proportionalitdtskon- mittelmolekiile (die blauen Kugeln) in einer
18 stante ist jetzt Kg - Umgebung, die nur wenig von der des reinen
e Lésungsmittels abweicht. Die gel6sten Teilchen

(Henrysches Gesetz)
ﬁ‘ z sind jedoch in einer Umgebung, die total vom
A reinen gel6sten Stoff verschieden ist.
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Zweikomponentensysteme: Kolligative Eigenschaften

7

- Dampfdruckerniedrigung

- Siedepunktserhéhung

- Gefrierpunktserniedrigung
- osmotischer Druck

Annahmen: der geldste Stoff ist nicht fliichtig, tragt

In verdiinnten Losungen hangen diese
Eigenschaften nur von der Anzahl der
gelésten Teilchen ab, nicht aber von ihrer
chemischer Identitat. Aus diesem Grund
nennt man sie

kolligative Eigenschaften

also nicht zum Dampf bei

der geléste Stoff ist unléslich im festen
Lésungsmittel; d.h., das reine Lésungs-
mittel wird abgetrennt, wenn die Ldsung
gefriert (ziemlich drastische Annahme,
hilft einfache Beziehungen abzuleiten)

Alle kolligativen Eigenschaften beruhen auf der Reduzierung
des chemischen Potenzials des fliissigen L6sungsmittels als
Resultat der Anwesenheit des gelésten Stoffes:

b (T =gET)+RTx < kET)
Aus dieser Reduzierung des chemischen Potenzials des
Ldsungsmittels folgt, dass sein Dampfdruck sinkt, das Gleich-
gewicht Fliissigkeit-Gas bei hbherer Temperatur auftritt
(Siedepunktserhdhung) und das Gleichgewicht Festkérper-
Flissigkeit bei tieferer Temperatur (Gefrierpunktserniedrigung).

Man beachte: Wenn geléste Stoffe im Lésungsmittel
dissoziieren, so muss das im Molenbruch des Lésungsmittels

Pure liquid

Solution

Chemical potential, u

-— =

T T T T
Freezing point Bailing point
depression elevation

Chemisches Potenzial eines Lésungsmittels bei An-
wesenheit eines gelésten Stoffes. Die Absenkung des
chemischen Potenzials der Fliissigkeit hat wegen der

Winkel, unter denen sich die Geraden schneiden,
gréBere Auswirkung auf den Gefrierpunkt als auf den

M - Siedepunkt.
berticksichtigt werden!
72
Zweikomponentensysteme: kolligative Eigenschaften (Forts.)
a) Siedepunktserhéhung
(z.B. durch Zucker in Wasser) B
Gleichgewicht eingestellt fir eine Temperatur; es gilt o
Ha*(9) = Ma*(1) + RTInx, e
= Erh6hung des normalen Siedepunkts von T* zu T*+AT, i
wobei R(T *)2 am — T
AT=—21 .x. =K, -b
A,.H

K., ist die ebullioskopische Konstante des gelésten
Stoffes, b seine Molalitat (mol gelster Stoff / kg
Lésungsmittel).

b) Gefrierpunktserniedrigung

Gleichgewicht eingestellt fiir eine Temperatur, fir die gilt
HA*(S) = Ma*(l) +RT Inx,

= Absenkung des Gefrierpunkts um AT’=T*-T, wobei

ﬁ.xs = Kkr -b

fus

K, ist die kryoskopische Konstante des geldsten
Stoffes, b seine Molalitat (mol geldster Stoff / kg
Losungsmittel).

Links: Bei der Siedepunktserh6hung liegt das
heterogene Gleichgewicht zwischen A im
reinen Dampf sowie in der (fllissigen)
Mischung, wobei A das Lésungsmittel und B
ein nicht fliichtiger geloster Stoff ist.

Rechts: Das in der Berechnung der Gefrier-
punktserniedrigung vorkommende heterogene
Gleichgewicht liegt zwischen A im reinen
Festkérper und in der (fliissigen) Mischung; A
ist das Lésungsmittel, B ein geléster Stoff, der
im Festkérper von A.unléslich ist.

Siedepunktserhéhung und Gefrier-
punktserniedrigung kénnen genutzt
werden, um die molare Masse eines
gelosten Stoffes zu messen. Diese
Methode ist heutzutage jedoch von
eher historischer Bedeutung.

36



Zweikomponentensysteme: kolligative Eigenschaften (Forts.)

c) Osmotischer Druck und die van’t Hoff -Gleichung

- Das Phanomen der Osmose ist der spontane Durchgang von reinem
Lésungsmittel in eine Losung, die beide durch eine semipermeable
Membran getrennt sind. Dies ist eine Membran, die durchlassig flr
das Losungsmittel (A), aber nicht fur den geldsten Stoff (B) ist.

- Der osmotische Druck IT ist derjenige Druck, der auf die Lésung
ausgeulbt werden muss, um das weitere Einstrdomen des
Lésungsmittels zu stoppen. Im Gleichgewicht gilt:

)

HA*(P) = Ha(Xa,p+IT)

Das in der Berechnung des osmotischen
Drucks [ vorkommende Gleichgewicht liegt
zwischen dem reinen Lésungsmittel A bei
einem Druck p auf einer Seite der

wile)
| semipermeablen Membran und A als Bestand-
| E— teil der Mischung auf der anderen Membran-
oquiibrium seite, wobei der Druck hier p + [ ist.

- Thermodynamische Behandlung:
| IV=ngRT oder TI=[BIRT

Dieses Gesetz ist als van't Hoff-Gleichung bekannt. ng ist die
Stoffmenge des geldsten Stoffes, [B] seine molare Konzentration.

- Bedeutung der Osmose: Osmometrie, Bestimmung der molaren
Massen von z.B. Makromolekiilen durch den osmotischen Druck
(zum Beispiel, [B] = 1 mol/dm? = I1=25 bar!)

Height
proportional t
osmotic pressur

Solvent

Semipermeable
membrane

In einer einfachen Version des
Experiments zum osmotischen
Druck ist A auf beiden Seiten

wenn ausreichend viel in die
Lésung gestrémt ist, um eine
hydrostatischen Druckdifferenz
vom Betrag [] hervorzurufen.
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=t Solution

der Membran im Gleichgewicht,

Zweikomponentensysteme: Dampfdruckdiagramme

Die Zusammensetzung des Dampfes

- Partielle Dampfdrucke der Komponenten einer idealen Losung
zweier flichtiger Flussigkeiten

ES Raoultsches Gesetz Pa = XaPA*  Pg = XgPg*
- Absoluter Dampfdruck der Mischung:
= P=PatPp=XaPa" +XgPs" = Ps” + (PA" - Ps")Xa

- Molenbruchy im Gas:

= Gesetzvon Dalton Y, = %A y, =P
XaPa "
Ya = e Yo = 1=V
= A e+ (P Pe)Xa ’ :

= Die leichter fliichtige Komponente ist im Dampf angereichert!

Interpretation eines Druck-Zusammensetzungs-Diagramms
(Dampfdruckdiagramm,).

Abhéngigkeit des absoluten Dampfdrucks einer
idealen Lésung vom Molenbruch von A fiir Fliissigkeit
und Dampf. Im Bereich zwischen den zwei Linien
koexistieren Fliissigkeit und Gas; auB3erhalb dieses
Bereichs liegt nur jeweils eine Phase vor. Der
Molenbruch von A ist mit z, bezeichnet.

Composition

Pressure

Liquid

Vapour

Pi

9 Mole fraction of A, x,
Anderung des absoluten Dampf-
drucks einer bindren Mischung mit
dem Molenbruch von A in der
Fliissigkeit, wenn das Raoultsche

Gesetz befolgt wird.
a
g
=2 PV
§ Liquid
a

Vapour

74

1] X, ¥a 1
Mole fraction of A, z,,
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Zweikomponentensysteme: Dampfdruckdiagramme (Forts.)

P

Liquid
p‘
25
Py

Pressure

Vapour

Mole fraction of A, z,

Die Punkte des Druck-Zusammensetzungs-
Diagramms, die im Text diskutiert werden.
Die vertikale Linie durch a ist eine Isoplethe,
eine Linie konstanter Gesamt-
Zusammensetzung, horizontale
Verbindungslinien bei Phasen-Koexistenz
sind Konoden.

Pressure

Betrachten Sie den Effekt einer Absenkung des Drucks, der auf eine
flussige Mischung der Gesamtzusammensetzung a ausgelbt wird:
®  Beip=p, kann die Fliissigkeit mit irrem Dampf im Gleichgewicht

existieren. Die Zusammensetzung der Dampfphase ist durch a,’
gegeben. Die Linie, die zwei Punkte mit Phasen im Gleichgewicht
verbindet, heit Konode. Bei diesem Druck ist nahezu kein Dampf
vorhanden (siehe Hebelgesetz unten).

e  Absenken des Druckes zu p, fithrt das System entlang der

Isoplethe zu einer Gesamtzusammensetzung a,”. Dieser neue
Druck liegt unter dem Dampfdruck der anféanglichen Fliissigkeit, so
dass sie verdampft bis der Druck der verbleibenden Fliissigkeit p,
erreicht. Die Zusammensetzung einer solchen Fliissigkeit muss a,
sein. Die Gleichgewichtszusammensetzung des zugehdrigen
Dampfes ist ay’

Zwischen den Linien befinden sich zwei Phasen im Gleichgewicht.
Es gilt F=1, d.h. fiir einen gegebenen Druck p haben die Dampf-
und fliissige Phase feste Zusammensetzungen.

®  FEine weitere Druckreduzierung zu pj fiihrt zu den Zusammen-

setzungen az und aj’ fiir die Fliissigkeit bzw. den Dampf. Die
Menge der vorhandenen Fliissigkeit ist jetzt praktisch null.

e  Weitere Drucksenkung fiihrt das System zu a,. Es ist nur Dampf

vorhanden und seine Zusammensetzung ist gleich der
anfénglichen Zusammensetzung.
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Composition

Das Hebelgesetz: Die Absténde I, und |, werden genutzt, um das Mengenverhéltnis der
Phasen « (hier der Dampf) und S (hier die Fliissigkeit) im Gleichgewicht zu finden. Dieses
Hebelgesetz ist &hnlich dem Gesetz, das die Massen an beiden Enden eines Hebels zu ihren
Absténden vom Lager in Beziehung setzt (m ], = ml, in Balance).

Zweikomponentensysteme: Siedediagramme und Destillation

Vapour
composition

Temperature, T

Ta £l
ay temperature

of liguid 4

9 Mole fraction of A, z,

Das Temperatur-Zusammensetzungs-
Diagramm einer idealen Mischung mit der im
Vergleich zu B fliichtigeren Komponente A.
Sukzessives Sieden und Kondensieren einer
Fliissigkeit der urspriinglichen
Zusammensetzung a, fiihrt zu einem reinen

Kondensat A. Diese Trennungsmethode wird

fraktionierte Destillation genannt.

Die Anzahl der theoretischen Boden ist die Anzahl der benétigten
Schritte, um einen bestimmten Trennungsgrad der zwei
Komponenten einer Mischung zu erreichen. Die beiden gezeigten
Systeme entsprechen (a) 3 und (b) 5 theoretischen Béden. o
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Ein Siedediagramm zeigt die Zusammensetzung der im Gleichgewicht
befindlichen Phasen bei verschiedenen Temperaturen und gegebenem
Druck, typischerweise 1 atm. Die fliissige Phase liegt jetzt im unteren
Teil des Diagramms.

Diese Temperatur-Zusammensetzungs-Diagramme sind besonders
wichtig fiir die Destillation von Mischungen. Man betrachte das Heizen
einer Flussigkeit der Zusammensetzung a;:

e Beider Temperatur T, beginnt die Fliissigkeit zu sieden. Sie hat
die Zusammensetzung a, (=a,), der Dampf (der nur in Spuren
vorhanden ist) hat die Zusammensetzung a,’. Im Dampf ist die
flichtigere Komponente A angereichert.

e Ineiner einfachen Destillation wird der Dampf abgezogen und
kondensiert. Diese Methode wird angewendet, um eine fliichtige
Fliissigkeit von einer nicht-fliichtigen Fliissigkeit oder einem
Festkorper zu trennen. In der fraktionierten Destillation wird der
Siede- und Kondensationsvorgang sukzessive wiederholt. Im
Beispiel siedet das erste Kondensat bei T,. Es hat die Zusam-
mensetzung a; (=a,), der Dampf a3’ Sein erster Tropfen
kondensiert zu einer Flissigkeit der Zusammensetzung a,.

Temperiues. T
Temperatues, T
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Zweikomponentensysteme: Siedediagramme und Azeotrope

7

e Viele Temperatur-Zusammensetzungs-Diagramme &hneln der idealen Version.
e Im Falle starker Wechselwirkungen zwischen Molekiilen von A und B kdnnen Maxima oder
Minima auftreten:
Attraktive WW: Die A-B-Wechselwirkungen stabilisieren die Flissigkeit und senken
den Dampfdruck der Mischung unter den idealen Wert, was einer
Erhohung der Siedetemperatur entspricht. Beispiele fiir dieses
Verhalten sind Trichlormethan/Propanon (Chloroform/Aceton) und
Salpeterséure/Wasser-Mischungen.
Repulsive WW: Die A-B-Wechselwirkungen destabilisieren die Flussigkeit im
Vergleich zur idealen Lésung. Sie erhtéhen den Dampfdruck der
Mischung (iber den idealen Wert, was einer Absenkung der
Siedetemperatur entspricht. Beispiele fiir dieses Verhalten sind
Dioxan/Wasser- und Ethanol/Wasser-Mischungen.
e Bei einem Maximum oder Minimum ist die Zusammensetzung von Fliissigkeit und Dampf gleich. Die

Mischung bildet ein Azeotrop. Eine Mischung azeotroper Zusammensetzung kann nicht durch
Destillation getrennt werden.

Links: Ein hochsiedendes Azeotrop. Wenn die
/ Fliissigkeit der Zusammensetzung a destilliert

e i wird, &ndert sich die Zusammensetzung der
- L .-"f verbleibenden Fliissigkeit in Richtung b, aber
£ £| Bowng [ nicht weiter.
] §| temperature ;f s
? E of hapasd / Rechts: Ein niedrigsiedendes Azeotrop. Wenn

die Mischung bei a fraktioniert destilliert wird,
bewegt sich der im Gleichgewicht befindliche
Dampf in der Destillationskolonne bis hin zum

] o 1+ Punkt b, kann aber so nicht weiter aufgespalten
Mole fraction of A, 2, Mole fraction of A, z, werden..

Zweikomponentensysteme: Schmelzdiagramme

A B Wir betrachten Systeme, in denen feste und fliissige Phasen bei
Temperaturen unterhalb des Siedepunktes (und i.Allg. p=const.)
o vorliegen. Im Beispiel links treten die folgenden Schritte bei Kiihlung
der Zweikomponenten-Fliissigkeit bei Zusammensetzung a, auf:

e a, —» a, Das System kommt in die mit ‘Liquid + B’ bezeichnete

und die verbleibende Fliissigkeit wird reicher an A.

e a, —» as Es bildet sich mehr Festkérper und die relativen Menge
an Fliissigkeit und Festkérper (die im Gleichgewicht befindlich
Liquid + B sind) werden durch das Hebelgesetz gegeben. Hier gibt es von
i beiden ungeféhr die gleiche Menge. Die fliissige Phase
B a*: (Zusammensetzung b,) ist reicher an A als vorher, weil einiges B
: ausgefallen ist.
al Solid, P=2 a, a”

Liquid
+A

Temperature, T

e a; —»a, Am Ende dieses Schrittes ist weniger Fliissigkeit als bei
a; vorhanden und ihre Zusammensetzung ist durch e gegeben.
Diese Fliissigkeit, die die eutektische Zusammensetzung

0 Mole fraction of B, x5 1 aufweist, erstarrt jetzt und liefert ein Zweiphasensystem von
Temperatur-Zusammensetzungs-Phasendiagramm reinem B und reinem A.
fiir zwei unmischbare Festkérper und ihrer komplett| Die Kenntnis solcher Temperatur-Zusammensetzungs-Diagramme fiir
mischbaren Flissigkeiten. Die Isoplethe durch e Mischungen in Festkdrpern ist von groRer Bedeutung fiir z.B. die
entspricht der eutektischen Zusammensetzung, | \Werkstofftechnik und bedeutende industrielle Prozesse, wie die
der Mischung mit dem niedrigsten Schmelzpunkt. | arstellung von Halbleitern und Flissigkristallbildschirmen.

Zweiphasenregion. Reiner Festkérper B féllt aus der Lésung aus,

Eutektika

Ein Festkdrper mit eutektischer Zusammensetzung schmilzt ohne Anderung der Zusammensetzung bei einer
einzigen Temperatur, der niedrigsten Temperatur aller Mischungen. Die zugehérige Flissigkeit erstarrt bei
derselben Temperatur, ohne vorher Festkdrper A oder B abzuscheiden. Eutektika sind oft von technologischer
Bedeutung (67% Zinn, 33% Blei (L6tzinn) = T,,=183°C; 23% Kochsalz, 77% Wasser = T,,=-21.1°C)
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Schmelzdiagramme (Forts.)

e Annahme auf vorheriger Folie: komplette Mischbarkeit der Komponenten in der fliissigen Phase,

(anndhernde) Unmischbarkeit im festen Zustand.

e In der Realitét ist aber auch oft komplette oder teilweise Mischbarkeit im festen Zustand gegeben.

Ausgewdhlte Beispiele werden unten gegeben.
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oo

) 00t Schmedze

p.

i — s 1 =3 ) =

o
o r?“ — - e -

Temperatur-Zusammensetzungs-

Die Komponenten sind im fliissigen Komponenten sind im fliissigen
wie auch im festen Zustand komplett Zustand komplett und im festen
mischbar, es wird kein eutektisches
Verhalten beobachtet. Beachten Sie
die Nomenklatur: Liquidus- und
Solidus-Kurve.

Temperatur-Zusammensetzungs-
Diagramm von Germanium — Silizium. Diagramm von Silber — Kupfer. Die

Zustand teilweise mischbar. Eutek-
tisches Verhalten wird beobachtet.

0 ] 05 10

L e

Temperatur-Zusammensetzungs-
Diagramm von Kaliumchlorid —
Lithiumchlorid. Die Komponenten sind
komplett mischbar im fliissigen
Zustand, aber nicht mischbar im
festen Zustand. Eutektisches
Verhalten wird beobachtet.

e Zusétzliche Szenarien mit z.B. reagierenden Systemen oder inkongruentem Schmelzen, bei dem eine

Verbindung als Fliissigkeit nicht stabil ist, sind mdéglich.

Chemisches Gleichgewicht: Minimum der Gibbs-Energie

Die Gibbs-Reaktionsenergie A,G ist definiert als der Anstieg
des Verlaufs der Gibbs-Energie aufgetragen gegen die
Reaktionslaufzahl &:

oG

AG=|Z2
o€ ) .

Obwohl A normalerweise eine Differenz von Werten
bezeichnet, steht A, hier flir eine Ableitung, den Anstieg von G
mit &. Es existiert trotzdem eine enge Verbindung mit der
normalen Verwendung. Man betrachte z.B. die Gleichgewichts-
reaktion

A+B< C+D
Die zugehérige Anderung der Gibbs-Energie ist
dG = padn, + Hgdng + pcdng + ppdng
= (vaka * vaHg *+ Vel + vphp)dg

A,G kann interpretiert werden als die Differenz zwischen
den chemischen Potenzialen der Edukte und der Produkte
fur die gegebene Reaktionsmischung.

Spontaneitét einer Reaktion bei konstanter Temperatur und
konstantem Druck:

A,G<0: die Hinreaktion ist spontan (exergonische Reaktion)

A,G>0: die Riickreaktion ist spontan (endergonische
Reaktion)

A,G=0: die Reaktion ist im Gleichgewicht

AG<0

Gibbs energy, G

o

Extent of reaction, &

Wenn die Reaktion voranschreitet (dargestellt
durch eine Bewegung von links nach rechts
entlang der horizontalen Achse) éndert sich der
Anstieg der Gibbs-Energie. Das Gleichgewicht
entspricht der horizontalen Tangente im
Kurvenminimum. Bei positivem Anstieg wird die
Riickreaktion eintreten.
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81
Das chemische Gleichgewicht und seine thermodynamische Beschreibung

Chemische Reaktionen finden in realen Mischungen statt; daher gilt:

w(p.T) = p(P,T) + RTIna,
~=| AG=) vy} +RTY vina =AG’ +RT) Ina’

und

oG >

AG= [ %J =D Vi =AG’ +RTIn[Ja" =AG° +RT InQ
pT i i

Aktivitat der Produkte

Aktivitat der Edukte
Potenz ihres stdchiometrischen Koeffizienten erhoben wird.

Der sogenannte Reaktionsquotient Q hat die Form Q = , wobei jede Spezies in die

Im Gleichgewicht (GGW) ist der Anstieg von G null: A,G = 0. Die Aktivitaten haben dann ihre
Gleichgewichtswerte; es gilt:

A,G°

= (Haﬁ} =e R (= const. fiir gegebenes p,T!)
i GGW

Eine Gleichgewichtskonstante, die mit Aktivitaten (oder Fugazitaten) formuliert wird, heil3t thermo-
dynamische Gleichgewichtskonstante. Sie ist dimensionslos, weil die Aktivititen dimensionslose Zahlen
sind. Die Konstante gibt die Lage des Gleichgewichts an.

In einfachen Anwendungen werden die Aktivitaten in diesem so genannten Massenwirkungsgesetz oft
durch numerische Werte von Molalitdten oder molaren Konzentrationen und Fugazitaten durch Driicke
ersetzt. In allen diesen Fallen sind die resultierenden Ausdriicke nur Naherungen.

82
Chemisches Gleichgewicht: Beziehung zwischen Gleichgewichtskonstanten

Wird das Gleichgewicht tiber Molenbriiche x;, Partialdriicke p;,, Konzentrationen c; oder Molalitaten m;
formuliert, so ist der Zusammenhang zur thermodynamischen Gleichgewichtskonstante:

<= ().,
T
o [HC' ] K=Kc'(Hyi"‘]GGW ()
A (Hm JGGW K= Km'[Hyf“‘ ]GGW L(m?)

Alle c® werden in 1 mol dm und alle m? in 1 mol gel6ster Stoff (kg Losungsmittel)! angegeben. Die
Aktivitatskoeffizienten v,, y; und y;” gehen in verdiinnten Lésungen gegen 1.

Nehmen reine feste oder flissige Substanzen an einer Gleichgewichtsreaktion teil, ist inre Aktivitat 1
und sie erscheinen nicht im Massenwirkungsgesetz:

B, Boudouard-Reaktion C(graphite) + CO, = 2C0: K=[—2C%" _ (a(coy?
z.B. Boudouard-Reaktion C(graphite) , 2 . - 2(0)a(c0}) - o0
GGW GGW
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Ansprechen des Gleichgewichts auf Anderung

en von Temperatur und Druck

83

Prinzip von Le Chatelier:

Wird ein im Gleichgewicht befindliches System einer Stdrung ausgesetzt, antwortet es

darauf derart, dass die Auswirkung der Stérung min
dem Zwang’).

imiert wird (Prinzip der ‘Flucht vor

Einfluss der Temperatur Einfluss

des Drucks

Exotherme Reaktion:  Temperaturerhdhung be-  Reaktionen mit A V>0:  Druckerhdhung be-

gunstigt die Edukte

gulnstigt die Edukte

Endotherme Reaktion: Temperaturerhéhung be-  Reaktionen mit AV<0: Druckerhdhung be-

gunstigt die Produkte

gunstigt die Produkte

z.B. Ammoniaksynthese |
1 3
~Ng+ oHp = NH, B
2 2 2
2 9
AHZ = 45,94 kJ-mol, AV <0 » 5|1
= aus thermodynamischen Griinden sollte die 9 an|l@ ad Wenn ein im Gleichgewicht
: PR . befindliches Reaktions-
Reaktion bei niedrigen Temperaturen und hohen ) 9| | P ) o :
- " ? gemisch komprimiert wird
Driicken durchgefiihrt werden e ¢ 5| (vonazub), antwortet die
J i ' i
Moderne Ammoniakanlagen: Umsetzung von J j ® . » defX:;‘;Z h‘;’ggf I\,;slg%’hi%ng
Synthesegas (hier N,, H,) bei ~250 atm und 450°C ° ?i 5/|eP 3 | der Gasphase (in diesem
mit einem Katalysator u.a. aus Eisen-, Kalium- und 2 Fall durch Produktion des
Aluminiumoxidpromotoren (Haber-Bosch- ? Do & durch die Ellipsen
Prozess). (a) b) dargestellten Dimers).

Ansprechen des Gleichgewichts auf Temperatur und Druck: Exakte Behandlung

(i) Temperaturabhangigkeit

Aus . 5 ArGo
InK:—ArG and ginkKY __1 T
RT oT R| oT
18Rt sich ableiten
0 0
@) olnK _ A,H2 and (b) olnK _ AH
or ), RT oT), R

(van't Hoff — Isobare)

Integration Uber kleine Temperaturbereiche, d.h. mit A, H°
annahernd temperaturunabhangig, fihrt zu:

1T,
INK(T,) - InK(T,) = -% [ AR d1T) /
1T,

= InK(T,) - InK(T,) = ——— (7 - 7}

8

20 22 2.4 26 28 29
(10° K)/T
Wenn In K gegen 1/T aufgetragen wird, resultiert

eine Gerade mit dem Anstieg -A,H%R. Dies ist
eine nicht-kalorimetrische Methode fiir die

Messung von Reaktionsenthalpien.

(ii) Druckabhangigkeit

* “Flucht vor dem Zwang”

alnK 1 (oAG°
S

alnK) _ AV°
op J; RT

— | Kist in kondensierten
Phasen fast unabhangig

vom Druck
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Die Grenzflache Flissigkeit - Dampf: Oberflachenspannung
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Molekdile an einer Flissigkeit-Gas-Grenzflache haben weniger Nachbarmolekiile als solche, die sich im
Volumen der Flissigkeit befinden, und daher abweichende thermodynamische Eigenschaften. Diese
Oberflacheneffekte kdnnen mit Hilfe von Helmholtz- und Gibbs-Energien ausgedriickt werden:

aT ap oA

aG G G
dG= (—| dT+(—| dp+ (=) dA=-SdT+ Vdp+ ydA
pA TA p,T

vdA ist die notwendige Arbeit, um die Grof3e der Oberflache infinitesimal um den Betrag dA zu
andern. Die Proportionalitatskonstante y heilt Oberflachenspannung. Ihre Dimension ist Energie/Flache
und ihre Einheit typischerweise J-m2 oder N-m-'. Die Oberflachenspannung bewirkt die Kugelform von

Tropfen, die das kleinste Oberflachen/Volumen-Verhaltnis haben.

(Achtung: Manchmal wird noch das Symbol o fiir sie verwendet!)

Der Vergleich verschiedener Flussigkeiten wird vereinfacht
durch Normalisierung auf die Teilchendichte in der Grenzflache:

Table 6.1 Surface tensions of liquids at 293K

Vmol = Y'VQ/S Tf(mNm_l}
wobei v, die molare Oberflachenspannung und v das molare Benzene 28.88
Volumen der Flissigkeit ist. v, wie auch y hangen von der Carbon tetrachloride 7.0
Temperatur ab und missen bei der kritischen Temperatur T, null Ethanol 238
werden: Ymot = @((T, =6 K)=T) Hexane 134
| | Mercury 41
Diese empirische Regel wurde von dem \| x:?:"“l :;‘:5
ungarischen Physiker E6tvds entdeckt. Die 72.0 at 25°C
Konstante a betragt etwa 2.1-10 mJ-K--mol2 58.0 at 100°C
fir nicht-assoziierte Fllssigkeiten wie C5H,, |
CgH1,, CgHg 0oder O, ( — Prinzip der T Data: KL
korrespondierenden Zusténde). =
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Dampfdruck tber gekrimmten Oberfldchen
Der Dampfdruck einer Flussigkeit hangt von der Krimmung
ihrer Oberflache ab. Der Druck auf der konkaven Seite einer
Grenzflache, p;, istimmer gréB8er als der Druck auf der
konvexen Seite, p,,.. Der Zusammenhang wird durch die
Laplace-Gleichung ausgedrickt:
2y
Pin = Pout T &
@
o
w
Dadurch ist der Dampfdruck einer Flissigkeit, die in Tropfen =
(kleines Flussigkeitsvolumen, im Gleichgewicht umgeben von g
seinem Dampf) vom Radius r zerstaubt ist, gegeben durch §
2w @ Incr;easing
_ o RT surface
p=p - er tension, y
wobei p* der Dampfdruck lber einer flachen Oberflache ist. Eine
Folgerung aus dieser Kelvin-Gleichung ist das Wachstum
groéBerer Tropfen auf Kosten von kleineren. Ein dhnliches o
out

Ph&nomen ist beim Kristallwachstum bekannt und wird dort als
‘Ostwaldreifung’ bezeichnet. Diese Effekte sind z.B. in der
Meteorologie (Wolkenbildung) und technischen Anwendungen
(ubersattigte Dampfphase, Uberhitzte und unterkihlte Fllssig-
keiten) bedeutend.

Radius, r

Abhéngigkeit des Drucks innerhalb einer
gekriimmten Oberfldche vom Radius der
Oberfldche bei zwei verschiedenen Werten der
Oberflachenspannung.
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makroskopische
Ph&nomene

mikroskopische
Phanomene

PHYSIKALISCHE CHEMIE:

Eine EinfUhrung

statische Phanomene

dynamische Phanomene

Gleichgewicht in
makroskopischen Systemen

THERMODYNAMIK
ELEKTROCHEMIE

Anderung der Konzentration

als Funktion der Zeit

(makroskopische) KINETIK
(ELEKTROCHEMIE)

stationare Zustande von
Teilchen (Atome, Molekiile,
Elektronen, Kerne) z.B.
wahrend Translation,
Rotation, Schwingung

STRUKTUR DER MATERIE

STATISTISCHE THEORIE
DER MATERIE

CHEMISCHE BINDUNG

*Bindungsbruch und -bildung

»Ubergénge zwischen
Quantenzustanden
STRUKTUR DER MATERIE

(mikroskopische) KINETIK
CHEMISCHE BINDUNG
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Die Geschwindigkeit chemischer Reaktionen

Definition der Reaktionsgeschwindigkeit

Fir eine Reaktion der Form v,A + vgB — v:C + vpD

kann eine eindeutige Reaktionsgeschwindigkeit v definiert
werden Uiber die Anderungsrate der Reaktionslaufzahl &:

S, dt v

_ da, ddn,

dt

_ldng _ 1dny, _dg [mj}
ve dt vy dt dt s

(Man beachte, dass v; fiir die Edukte (Reaktanten) negativ und
fur die Produkte positiv ist).

Fiir Reaktionen in Lésungen wird dieser Ausdruck oft durch das

(konstante) Volumen des Systems dividiert und die Reaktions-
geschwindigkeit mit Hilfe von Konzentrationen ausgedriickt:

yo1dil_1dE
S v dt Vot

mol
dm?®-s

Fir heterogene Reaktionen fiihrt Division durch die Oberflache

des Stoffes i zu

\

_1dg
v, dt

Ex

wobei o; die Oberflachendichte von i ist.

=

=

2

B

k=

©

o

| =4

8

5 Tangent,

= s

2| rate = -slope Reactant
(a) Time, ¢
3, Tangent,

§| rate =slope Product
g

[ =

@

Q

[ =4

5]

o

B

[=]

=

(b) Time, t

Definition der Reaktionsgeschwindigkeit
als Steigung der Tangente an die Kurve
Konzentration vs. Zeit. Bei negativen
Steigungen (d.h. Edukten) wird das
Vorzeichen entsprechend geéndert, so

dass alle Reaktionsgeschwindigkeiten

positiv sind.
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Die Geschwindigkeit chemischer Reaktionen

Geschwindigkeitsgesetze, Geschwindigkeitskonstanten und Reaktionsordnungen

» Bei praktisch allen chemischen Reaktionen, die experimentell untersucht worden sind, hangt die
Reaktionsgeschwindigkeit von der Konzentration eines oder mehrerer Edukte ab. Im Allgemeinen kann
die Geschwindigkeit als Funktion dieser Konzentrationen ausgedrickt werden: v = f ([A], [B], ... ).

Die am haufigsten auftretende funktionale Abhangigkeit ist die Proportionalitat der Geschwindigkeit zu
einem Produkt von Potenzen der jeweiligen Konzentrationen, z.B.

v o [AFF[B]P
Die Exponenten a und b kdnnen ganzzahlig, Briiche oder negativ sein. Diese Proportionalitat kann durch
Einflhrung einer Proportionalitatskonstanten k in eine Gleichung Uberfiihrt werden:

v = k [A][B]°

In diesem Geschwindigkeitsgesetz ist der Exponent a die Ordnung der Reaktion bezliglich des
Eduktes A and b ist die Ordnung bezlglich B. Die Proportionalitatskonstante k heifdt
Geschwindigkeitskonstante. Die Gesamtordnung der Reaktion ist einfach p = a + b.

Das Geschwindigkeitsgesetz einer Reaktion wird experimentell bestimmt und kann i.A. nicht
aus der chemischen Reaktionsgleichung abgeleitet werden. So hat z.B. die Reaktion von Wasserstoff mit
Brom eine sehr einfache Stéchiometrie, H,(g) + Br,(g) — 2 HBr(g), aber ihr Gesetz ist kompliziert:

V= k- [H2]~[BI’2]1/2
L
[Br,]

In einigen Fallen spiegelt das Geschwindigkeitsgesetz die Stochiometrie der Reaktion wider; aber das
ist entweder Zufall oder bezieht sich auf ein Charakteristikum des zu Grunde liegenden
Reaktionsmechanismus.
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Die Geschwindigkeit chemischer Reaktionen

90

Elementarreaktionen und Molekularitat

+ Die meisten Reaktionen laufen in einer Folge von Schritten ab, die Elementarreaktionen genannt
werden. An jeder von ihnen ist nur eine kleine Zahl an Atomen, Molekilen oder lonen beteiligt. Eine
Elementarreaktion lauft in nur einem, nicht weiter unterteilbaren Schritt ab.

Die Molekularitat einer Elementarreaktion ist die Anzahl von Teilchen, die bei dieser Reaktion
zusammen treffen. Es treten unimolekulare Reaktionen auf, in denen ein Molekiil zerfallt oder seine
Atome neu angeordnet werden, wie z.B. in der Isomerisation von Cyclopropan zu Propen.

X ) )
) P - Isomerisation als eine
i : — \ g typische unimolekulare
f ¢ . Elementarreaktion.
= J = 2 Propene

1 Cyclopropane

In einer bimolekularen Reaktion st6Rt ein Paar von Molekilen zusammen und tauscht Energie, Atome
oder Atomgruppen aus bzw. durchlauft eine andere Art der Anderung (z.B. F + H, — HF + H). Drei
Edukte, die zusammen treffen und Produkte bilden, stellen eine trimolekulare Reaktion dar. Reaktionen
mit vier, finf usw. Reaktanden innerhalb einer Elementarreaktion sind in der Natur bisher nicht
beobachtet worden.

Es ist wichtig, die Molekularitét von der Reaktionsordnung zu unterscheiden: die Reaktionsordnung ist
eine empirische GroRe und wird aus dem experimentellen Geschwindigkeitsgesetz erhalten; die
Molekularitat verweist auf eine Elementarreaktion als Einzelschritt in einem Mechanismus.
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Die Geschwindigkeit chemischer Reaktionen

* Molekularitat und Gesamtordnung einer Elementarreaktion sind
gleich, damit auch immer ganzzahlig, und liegen zwischen 1 und 3!

» Alle anderen Reaktionsordnungen sind ein eindeutiger Hinweis auf
komplexere Reaktionsfolgen.

* Wenn die elementaren Schritte eines komplexen Mechanismus
bekannt sind, kann haufig auch das Gesamtgeschwindigkeitsgesetz
abgeleitet bzw. berechnet werden!
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Einfache integrierte Geschwindigkeitsgesetze

Reaktionen erster Ordnung, Halbwertzeiten und 1

n Exponentieller Abfall der
Zeitkonstanten ‘l‘\ Eduktkonzentration in einer
. . sl Reaktion erster Ordnung.
» z.B. Zerfallsreaktionen, Isomerisierungen, ’ \\ Je groBer die
radioaktiver Zerfall || Geschwindigkeitskonstante,
desto schneller der Zerfall:
A 9 dA ¢ ¥
VR o T | dAL_ . [dt hier Ko = Shigein
dt 1AL [A] °
A E
In[[ 1) — [A] = [Al,e™
[Al

exponentieller Abfall

Die Halbwertzeit t,,, einer Substanz ist die Zeit, die
vergeht, bis die Eduktkonzentration auf die
Halfte ihres Anfangswerts abgefallen ist:

In2
t, = —
1/2 k
(Nur) firr eine Reaktion erster Ordnung ist die Halb- e \
wertszeit unabhéngig von der Anfangskonzen- 2
tration. 4 Bestimmung der
, Geschwindigkeitskonstanten
- Die Zeitkonstante zeiner Reaktion erster Ordnung 4 g:’;:ﬁ;aﬁ;’: :ﬁzgeine
ist die Zeit, bis die Konzentration des Eduktes auf Gerade ;”e,m In [A] (oder
den Bruchteil 1/e ihres Anfangswerts 1 . wie hier In p) gegen die Zeit t
abgefallen ist: T=— 'S0 om0 zom 0w s aufgetragen wird; der Anstieg
k v liefert k.
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Einfache integrierte Geschwindigkeitsgesetze (Forts.)

Reaktionen zweiter Ordnung

(i) A + A > Produkte

__dAl_ | ap TAAL_
Ve TR = JE ke

11 kt [A] = (AL
[Al  [AL 1+kt[A],

0.8

Die Anderung der
Eduktkonzentration
mit der Zeit in einer
Reaktion zweiter
Ordnung. Die graue
Linie korrespondiert
zu einer Reaktion
erster Ordnung
gleicher Anfangsrate.
Fiir diese Darstellung
0 1 73 9t Kiarge = SKsmay-

[AVIAl,
&

2
=

0.2

A + B - Produkte

__dA A
v=-"i =K AL B

Aus der Reaktionsstdchiometrie folgt, dass bei
Abfall der Konzentration von A auf [A]-x die
Konzentration von B auf [B]y-x gefallen sein
wird:

t

dx
— = k- |dt
([Al,~x)([Bl,—x) 1[

=

o t—x

Das Integral auf der linken Seite ergibt mit
Hilfe einer Partialbruchzerlegung fiir [A]=[A],
und [B]=[B], bei t=0:

1 ‘ln[[B]/[B]onkt
B, -[Al, " \[AI/[A],

Daher ist die Auftragung des Ausdrucks auf
der linken Seiten gegen t eine Gerade, aus
der k bestimmt werden kann.

Fir [A]o=[B], sind die Lésungen identisch zu
denen auf der linken Seite (A+A - Produkte).
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Einfache integrierte Geschwindigkeitsgesetze (Forts.)

Reversible Reaktionen erster Ordnung

A B

=~ 1 =

Netto-Geschwindigkeitsgesetz:

dAl

p —k-[A] +k"[B]

Wenn die Anfangskonzentration von A gleich [A], und anfangs

kein B vorhanden ist, dann gilt immer: [A] + [B] = [A],

% = —k-[A] + k" ([Al,~[A]) = - (k + K')[A]+K[A],
Ldsung: (A] = k[,i]li' .(k,+k.ef(k+k')t)
[B] = kk.J[rAk]? .(1_e,(k+k')t)

Gleichgewichtskonzentrationen:

_Kk“[AL

k'[A]o
(Al =7 k+k'

k+k'

Bl =[AL - [Al=

0.8
[AV[A],

WV
e
[=]

o
FS

0.2

0 1 1 1 L 1

(k + k)t

Annéherung der Konzentrationen an ihre
Gleichgewichtswerte fiir eine Reaktion A «» B
mit erster Ordnung in beide Richtungen und k =
2K’
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Beschleunigung von Reaktionsraten: Temperatur

Faustregel

Die Geschwindigkeitskonstante der meisten Reaktionen steigt, wenn die Temperatur erhéht wird.
Fir viele Reaktionen in LOsung ergibt eine Temperaturerhohung von 10°C ein Anwachsen der
Reaktionsgeschwindigkeit um einen Faktor von 2 bis 4.

Die Arrhenius-Gleichung

Im Jahr 1889 fand Svante Arrhenius
experimentell einen quantitativen Zusammenhang
zwischen Temperatur und Reaktionsgeschwindig-
keit; heute driicken wir das wie folgt aus:

~ Auftragung der Geschwin-
digkeitskonstante k gegen
die Temperatur.
Beginnend bei k=0 fiir

k — A'e_Ea/RT
Ink =InA - E,
RT

T=0 néhert sie sich A fiir

Temperature T
P T —> o

InA

Der Parameter A, der dem Achsenabschnitt der
Geraden in dem Graph In(k)=f(1/T) bei 1/T=0
(d.h. bei unendlicher Temperatur) entspricht, wird
praexponentieller Faktor oder Frequenzfaktor
genannt. Der Parameter E,, den man aus dem
Anstieg der Geraden (= -E,/R) erhalt, ist die
Aktivierungsenergie. Zusammen werden die
beiden GréRen als Arrhenius-Parameter

bezeichnet.

In &

Die Arrhenius-Auftragung von
In k gegen 1/Tergibt eine
Gerade, wenn die Reaktion
sich entsprechend der
Arrhenius-Gleichung verhélt.
Der Anstieg liefert -E /R und
aus dem Achsenabschnitt bei
T 1/T = 0 erhélt man In A.
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Beschleunigung von Reaktionsraten: Interpretation der Arrhenius-Parameter

Transition
state

Reactants

Potential energy

Products

Reaction coordinate

Verlauf der potentiellen Energie fiir
eine insgesamt exergonische
Reaktion. Die Abszisse ist die sog.
Reaktionskoordinate und die
Ordinate die potentielle Energie. Der
aktivierte Komplex ist der Bereich
nahe dem Potentialmaximum, der
Ubergangszustand das Maximum
selbst. Die Hohe der Barriere
zwischen den Edukten und den
Produkten ist die
Aktivierungsbarriere bzw.

Aktivierungsenergie der Reaktion.

Annahme: Kollision zwischen Molekiilen von A und B. Wenn die Reaktion
fortschreitet, kommen A und B in Kontakt, verformen sich und beginnen, Atome
auszutauschen oder abzuspalten. Die Reaktionskoordinate ist die Gesamtheit der
Bewegungen, wie Anderungen in interatomaren Abstanden und Bindungswinkeln,
die direkt in die Bildung der Produkte aus den Edukten einbezogen sind.

Die potentielle Energie steigt auf ein Maximum an; der ,Atomcluster®, der dem
Bereich nahe des Maximums entspricht, heil’t aktivierter Komplex. Nach dem
Maximum fallt die potentielle Energie, wenn sich die Atome im Cluster umordnen
und sie erreicht einen fiir die Produkte charakteristischen Wert.

Der Hohepunkt der Reaktion ist auf dem Peak der potentiellen Energie, der der
Aktivierungsenergie E, entspricht. Hier sind sich die Reaktanden so nahe und
raumlich arrangiert, dass eine nur wenig groRere Verformung sie in Richtung der
Produkte schickt. Diese kritische Konfiguration wird Ubergangszustand (transition
state) der Reaktion genannt.

Die Aktivierungsenergie ist die minimale kinetische Energie, die die Reaktanden
besitzen miissen, um Produkte bilden zu kénnen. In einer Gasphasenreaktion gibt
es z.B. in jeder Sekunde sehr viele ZusammenstoRe der Teilchen, aber nur bei
einem sehr kleinen Teil der StoRe reicht die Energie aus, um eine Reaktion zu
bewirken. Der Bruchteil der Kollisionen mit einer kinetischen Energie gréRer E, wird
durch die Boltzmann-Verteilung als exp(-E,/RT) gegeben. Der Exponentialfaktor in
der Arrhenius-Gleichung ist daher der Bruchteil der Kollisionen, die
ausreichend Energie haben, damit eine Reaktion stattfinden kann.

Der praexponentielle Faktor ist ein MaR fur die Anzahl der insgesamt
vorkommenden Kollisionen, unabhangig von ihrer Energie.

Damit gibt das Produkt aus A und dem exponentiellen Faktor exp(-E,/RT) die
Rate der erfolgreichen Kollisionen an.
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Beschleunigung von Reaktionsraten: Katalyse
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Definition

Ein Katalysator ist eine Substanz, die eine Reaktion beschleunigt, aber selbst keine chemische
Anderung erféahrt (Ostwald, 1907). Normalerweise werden nur kleine Mengen des Katalysators

bendtigt, um signifikante Effekte zu erzielen.

« Ein Katalysator senkt die Aktivierungsenergie der

Reaktion durch Bereitstellen eines alternativen Weges fir den

langsamsten, geschwindigkeitsbestimmenden Schritt der
unkatalysierten Reaktion.

- Die Beschleunigung erfolgt ohne Anderung der allgemeinen
Energiebeziehungen. Eine Reaktion, die ohne einen

Katalysator aus thermodynamischen Griinden unméglich

ist, ist auch bei Anwesenheit des Katalysators
unmaéglich.

Ein Katalysator verandert daher auch nicht die

Gleichgewichtszusammensetzung des Systems, sondern nur
die Geschwindigkeit, mit der das Gleichgewicht erreicht wird..

Homogene Katalyse: Katalysator und Reaktanden liegen in
derselben Phase vor (z.B. Zersetzung von H,0, in wéassriger
Lésung, katalysiert durch Bromidionen oder das Enzym
Katalase, d.h. eines biologischen Katalysators)

verschiedenen Phasen vor (z.B. Hydrierung von Ethen zu
Ethan durch einen Festkdrperkatalysator wie Pd, Pt oder Ni)

Autokatalyse: Katalyse einer Reaktion durch die Produkte.

Heterogene Katalyse: Katalysator und Reaktanden liegen in

E.(uncatalysed)
7l

> E,(catalysed)

= —

@

c

e}

8

‘g Reactants

°

a AE
Products

Reaction coordinate

Ein Katalysator stellt einen anderen Weg mit
einer niedrigeren Aktivierungsenergie bereit.
Das Ergebnis ist eine VergroRerung der
Geschwindigkeit der Produktbildung.

Heterogene Katalyse

+ Etwa 20 % aller in den USA kommerziell herge- Elementarschritte der heterogenen Katalyse:
stellten Produkte wurden aus Prozessen - (dissoziative) Adsorption
erhalten, in denen Katalyse vorkommt. In der « Reaktion
groBen Mehrzahl ist es heterogene Katalyse. +  Desorption

Geschatzter Markt flr heterogene Katalysatoren:

6,5 Milliarden $ im Jahr 2000.

« Geschatzte Kosten von Katalysatoren: etwa
0,1% des Wertes von produzierten Brennstoffen,
etwa 0,22% von Chemikalien.

Der Drei-Wege-Katalysator

Umwandlung der
Hauptschadstoffe
CO, NO, und der
Kohlenwasserstoffe

ssoziation|

in einem relativ engen
Fenster des Luft- CO-
Brennstoff-

Verhaltnisses:

CO + %0, —» CO,
NO + CO
— 2N, + CO,
CH, + (m+n/4)0,
— m CO,; + n/2 H,0

=283kJ /mol
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Adsorptionsisothermen

Das Langmuir-Modell

Die einfachste, physikalisch plausible Isotherme. Sie
basiert auf drei Annahmen:

Die Adsorption kann nicht tiber eine Monolagen-
bedeckung hinausgehen.

Alle Oberflachenplatze sind gleichwertig.

Die Méglichkeit eines Molekiils, an einem
bestimmten Platz zu adsorbieren, ist unabhangig
von der Belegung der Nachbarplatzen (d.h. keine
WeWi zwischen adsorbierten Molekdilen).

Dynamisches Gleichgewicht:

A(9) + M(surface) == AM(surface)

Anderung der Oberflachenbedeckung 6 aufgrund
von Adsorption (p: Partialdruck von A, N: absolute
Anzahl an Oberflachenplatzen, N-(1-6): Anzahl an
freien Platzen):

do

— =k, pN(1-6

P (1-9)
Anderung aufgrund von Desorption:

@ = -k, N6

dt
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T /- e

0.8} / = 55 ||’
f
/

=

@
2
o

Fractional coverage, &
o
a

\
Fractional coverage, §

o
a

o

)

ok

o 2 4 & & 10 0 2 4 6 8 10
platm piatm
Die Langmuir-Isotherme fiir Die Langmuir-Isotherme fiir
Adsorption ohne Dissoziation Adsorption mit Dissoziation
bei verschiedenen K-Werten. (X,—>2X) bei verschiedenen
K-Werten.
—_ Kp _Ky

0= K
1+ Kp K,

Langmuir-Isotherme
fiir Adsorption ohne Dissoziation

fur Adsorption mit Dissoziation:

Adsorption und Katalyse
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Der Langmuir-Hinshelwood-Mechanismus

Im Langmuir-Hinshelwood-Mechanismus (LH) ober-
flachenkatalysierter Reaktionen findet die Reaktion
zwischen auf der Oberflache adsorbierten
Teilchen statt. Erwartet wird ein Gesetz zweiter
Ordnung:

A+B—fasPr  v=k, 0,0, |

Wenn A und B Langmuir-Isothermen folgen:

.= KaPa o, = KsPg
1+ Kypa+KgPg 1+ K, pa+KgPg
ergibt sich:
= kuKaPaKePs
2
(1+ K, ps+Ksp:)

Anderung der
Produktbildungsrate
d[Pr]/dt in einem LH-
Mechanismus fiir
feste Partialdriicke
von B (nach
Christmann).

B (with B held constant)

Der Eley-Rideal-Mechanismus

Im Eley-Rideal-Mechanismus (ER)
oberflachenkatalysierter Reaktionen kollidiert ein
Teilchen B aus der Gasphase mit einem bereits auf
der Oberflache adsorbierten Teilchen A; das
Geschwindigkeitsgesetz ist:

| A+B—t=Pr  v=kgp,-6,

Wenn A einer Langmuir-Isotherme folgt, ist damit::

1+ K,pa

””” T oo se============| /Anderung der
Produktbildungsrate
d[Prj/dt in einem ER-
Mechanismus fiir

feste Partialdriicke
P (with B held constont) von B.

+ Fast alle thermischen oberflachenkatalysierten
Rkt. finden nach dem LH-Mechanismus statt.

+ Unterscheidung zwischen LH- und ER- Mecha-
nismen z.B. durch Molekularstrahlstudien oder
durch Abhangigkeit der Rate von den
Partialdriicken (siehe Abbildungen).
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Komplexere Reaktionsmechanismen: Folgereaktionen 1. Ordnung

Reaktion eines Edukts A Uber ein Zwischenprodukt | zum Produkt P
(z.B. Zerfall einer ,radioaktiven Familie*; die Zeitangaben sind Halbwertzeiten):

238 2.35 min 239Np 2.35d 29p ‘ A Ky | Ky P ‘
Herangehens- M =— ka[A] Lésung: Anfangs ist nur Avorhanden, die Konzentration
weise: dt [Aly:
? =k, [A] - k1 [A]=[A],-e™'
t
@ =k.[N Setze diese Gleichung ein, und I6se die
dt e folgende Differentialgleichung:
[, % + K, 1] = k, [Al,e ™"
ka —k,t —kpt
—> | 1= (e = ™)AL
b a

ket — ket
=—p | [P]= {1 + K _kb }[A]o
b a

Die Konzentrationen von A, | und P im Folge-Reaktionsschema A — | — P, fiir k,
= 10k,. Wenn das Zwischenprodukt | das gewtinschte Produkt ist, ist es wichtig
vorhersagen zu kénnen, wann seine Konzentration am gréf3ten ist.
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Die Rolle des geschwindigkeitsbestimmenden Schrittes

Eines ist offensichtlich: es gibt einen betréchtlichen Zuwachs an mathematischer Komplexitét, sobald der
Reaktionsmechanismus mehr als nur einen Schritt aufweist. Ein Reaktionsschema, das viele Schritte
enthalt, ist fast immer nicht analytisch l6sbar.
Zwei Zugange sind moglich:

- numerische Integration der Geschwin- O-

In diesen Reaktionsschemata
stehen dicke Pfeile fiir

Fast
( >_’ O schnelle, diinne Pfeile fiir

Reactants Products

digkeitsgesetze oder (a) langsame Schritte.
- Anwendung von Naherungen. e N (a) Der erste Schritt ist '
Vom letzteren wird oft Gebrauch gemacht, weil O——0O—-+0 geschwindigkeitsbestimmend;

(b) der zweite Schritt ist
geschwindigkeitsbestimmend.;
(c) obwohl ein Schritt langsam

Nehmen wir an kl?>>ka, so dass immer, wenn Fast O Slow Q) ist, ist er nicht geschwin-
ein |-Molekl gebildet wird, es schnell zu P zer- digkeitsbestimmend, weil es

Naherungen zu bequemen Ausdricken fihren.

fallt. Da einen schnellen Weg gibt, der
ot et (c) Fet ihn umgeht.
e K efa kb-kazkb
Vergleich der

vereinfacht sich die obige Gleichung zu
| P1=(1- ™) (Al

Hier hangt die Bildungsrate des Endproduktes
nur von der kleineren der beiden Geschwindig-
keitskonstanten ab. D.h., die Bildung von P
hangt also von der Rate ab, mit der | gebildet
wird, nicht von der, mit der | in P umgewan-
delt wird. Aus diesem Grund wird der Schritt

A — | der geschwindigkeitshestimmende
Schritt der Reaktion genannt.

Konzentrations-
verléufe fiir den
ersten (links) und
den zweiten (rechts)
Schritt als dem Ge-
schwindigkeits-
bestimmenden.
Vergleichen Sie die
Quasistationaritéts-
néherung (steady-
state approximation)
auf der ndchsten
Seite.
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Die Quasistationaritéats-Naherungq (fiir reaktive Intermediate)

In komplizierten Reaktionsmechanismen ist i.allg. der geschwindigkeitsbestimmende Schritt der
langsamste Schritt einer Reaktion, und bestimmt seine Gesamtgeschwindigkeit. Er muss dabei aber
nicht nur langsam, sondern auch kritisch fiir die Produktbildung sein. Wenn eine schnellere Reaktion auch
zu den Produkten fUhren kann, so ist der langsamste Schritt irrelevant, weil dann diese Reaktion umgangen
werden kann.

Reactants Products
oy Sow o~ Fast
Die Quasistationaritats-Naherung (Bodenstein, 1871-1942) nimmt an, o bpd A

dass nach einer anfanglichen Induktionsperiode, in der die Konzentrationen @
der Zwischenprodukte | von null ansteigen, die weiteren Anderungen der
Zwischenproduktkonzentrationen vernachlassigbar klein sind:

a_
dt

Products

Wenn diese Naherung z.B. auf den Mechanismus aufeinander folgender
Reaktionen erster Ordnung angewendet wird, so erhalt man

0 ~ k,[A] — k,[I

= [~ (k,/k,)[A] "
d P Tima, ¢

= Q = kb['] ~ ka[A] Grundlage der Naherung des

dt stationaren Zustandes. Es
wird angenommen, dass die

Concantration, [J]

Reactants

und schlieBlich:

t Konzentrationen der Zwischen-

- i Lo produkte klein bleiben und sich

[P] = ka[A]o f eteldt = (1 -ers )[A]O wéhrend des Reaktionsablaufs
0 fast nicht &ndern.

Dies ist (Uber die Naherung) dasselbe Ergebnis wie vorher, aber wesentlich schneller erhalten.
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Vorgelagerte Gleichgewichte

Es gibt auch Reaktionen, in denen ein Zwischenprodukt | ein so genanntes vorgelagertes Gleichgewicht
mit den Edukten A und B erreicht:

ka kb
A+B =1 P
Ka

Ein vorgelagertes Gleichgewicht entsteht, wenn die Bildungsraten des Zwischenprodukts und sein Zerfall
zuriick in die Edukte viel schneller sind, als die Rate der Produktbildung; dies ist moglich, wenn k' >> k,,,
aber nicht, wenn k, >> k" ist. Weil A, B and | als im Gleichgewicht befindlich angenommen werden, kann
man schreiben

Es kann leicht gezeigt werden, dass ein

_ [n K- K, Mechanismus des Typs
[Al[B] k' Ka
A+B = |
Unter der Annahme, dass die Reaktionsrate von | zur Bildung k'a

von P zu klein ist, um die Erhaltung des vorgelagerten

dGaIerzTi](i:tr:gewichts zu beeinflussen, ist die Bildungsrate von P 1+B E} p
Pl zu einer Reaktion dritter Ordnung flhrt:
" = ol = K KIATB] e .
AP K K el k,K[AI"[B]
= ot =k[A]IB] k=kK= kaa'b

Er wird z.B. gefunden fir

Dieses Geschwindigkeitsgesetz hat die Form eines 2NO + 0, > 2NO,
Gesetzes zweiter Ordnung.
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Kettenreaktionen: Die Wasserstoff-Brom-Reaktion

Bei einer Kettenreaktion erzeugt ein Zwischenprodukt ein weiteres Zwischenprodukt in einem nachsten
Schritt, das wiederum ein neues Zwischenprodukt erzeugt usw.. Die Zwischenprodukte einer Kettenreaktion
werden Kettentrager genannt.

In vielen Fallen fihrte eine Kettenreaktion zu komplizierten Geschwindigkeitsgesetzen.

Ein Beispiel ist die Wasserstoff-Brom-Reaktion, die experimentell

erstmalig von Bodenstein und Lind 1906 untersucht wurde:

k-[H,]-[Br,]"*

H,(g) + Br,(g) —— 2HBr(g) v=-—+21:"20 /

HBr
1+k" [[Brz]] @ Propaga:non P
Der Mechanismus dieser Reaktion ist durch die folgenden W \ /
Schritte gepragt (Christiansen, Herzberg und Initiation

M. Polanyi, 1919/1920):

Kettenstart: Br,+M —— 2Br"+M Termination

Kettenwachstum: Br'+H, —— HBr+H' @
H"+Br, —%— HBr +Br’
Inhibierung: H* +HBr —k H, +Br*

Kettenabbruch:

Br'+Br'+M —*— Br,+M*

Schematische Darstellung des Mechanismus*

Der Kettenstart ist ein Beispiel fir eine Thermolyse, die durch
Warme und heftige intermolekulare StoRe ausgeldst

wird. Im Abbruchschritt ibernimmt der dritte Kérper die Rekom-
binationsenergie. Fir den Mechanismus ist nur die

der Reaktion zwischen Wasserstoff und Brom.
Man beachte, dass die Edukte und Produkte
als ,Arme“ des Kreises gezeigt werden,
wéhrend die Zwischenprodukte (H und Br) nur
innerhalb des Kreises vorkommen.

Rekombination der Brom-Atome von Bedeutung.
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Kettenreaktionen: die Wasserstoff-Brom-Reaktion (Forts.)

In der Wasserstoff-Brom-Reaktion ist die Netto-Bildungsgeschwindigkeit des Produkts HBr:

d[HBr]
dt

=Ky [BrilH,] + ks [H][Br,] - k,[H][HBr]

Diese Geschwindigkeitsgleichung kann analytisch gelost werden, wenn Naherungen genutzt werden. Hier
wird die Néherung des stationaren Zustands auf die Intermediate H* und Br®angewendet, ihre
Konzentrationsédnderungen werden gleich null gesetzt:

% - ka[BrilH,] - ky[HIBr,] - k,[H'IHB] 0
d[itr 2 2 [BIIM K, B, ] + K [HTBr ] + K, HTIHB] — 2K,Br FM] ~

Beachten Sie die in den beiden Gleichungen genau entgegengesetzten Vorzeichen! Die Konzentrationen
der Zwischenprodukte im stationdren Zustand erhalt man dann sehr schnell zu:

k "2 k, (K, /k, )2 [H,][Br,]"2
[Br']—[wsrz]j GYERCLIAC R L
K, k,[Br,] + k,[HBr]

Darin kommt [M] nicht mehr vor. Wenn diese Konzentrationen in den Ausdruck fiir d[HBr]/dt eingesetzt
werden, ergibt sich

2k2(k1/k5)1/2 ~[H2]~[BI'2]1/2 Koz o Kk

V= = k= 2K,z k=t

K, [HBr] )
k, [Br,]

Diese Gleichung hat dieselbe Form wie das empirische Gesetz, und die beiden empirischen
Konstanten kdnnen in Beitrage der einzelnen Teilschritte zerlegt werden.
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Explosionen

- Thermische Explosionen: Eine thermische Explosion ist mdglich, wenn die bei einer exothermen
Reaktion freiwerdende Energie nicht abgegeben werden kann. Die Reaktion wird schneller, die
Beschleunigung hat einen noch schnelleren Temperaturanstieg zur Folge, und die Reaktion wird
schlieBlich katastrophal schnell.

- Kettenverzweigungsexplosionen: Eine Kettenverzweigungsexplosion tritt auf, wenn die Anzahl an
Kettenzentren exponentiell ansteigt und die Reaktion dadurch wird schlieBlich katastrophal schnell wird.
Ein Beispiel fiir beide Explosionstypen ist die Reaktion zwischen Wasserstoff und Sauerstoff:
2Hy(g) + 0,(9) = 2H,O(9)

Obwohl die Gesamtreaktion sehr einfach erscheint, ist der Mechanismus sehr komplex und noch nicht
vollstéandig aufgeklart (mindestens 8 Hauptspezies, 16 Reaktionen). Einige der Hauptschritte sind:

Start: H, — 2H°
H+0, —— °O" +°OH
‘0" +H, —— "OH+H’
Wachstum: ‘OH+H, —— H +H,0

Verzweigung:

Abbruch: H* +wall —— %H2+M*

H* + 02 +M— HOZ' +M* (HO,*: ,Janglebiges®, weniger reaktives Radikal)

Ein Verzweigungsschritt ist eine Elementarreaktion, die mehr als einen Kettentrager erzeugt, z.B.
zuriickzufiihren auf die O-Atome , die in ihrer Grundzustandskonfiguration [He]2s22p* zwei ungepaarte
Elektronen haben.
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Explosionen (Forts.)
Das Auftreten von Explosionen héngt von Temperatur und Druck des Systems ab. Die Explosionsbereiche

fur die Wasserstoff-Sauerstoff-Reaktion, die Bedingungen, unter denen also eine Explosion auftritt, werden
in der Abbildung gezeigt.

- Bei sehr geringen Driicken ist das System auRerhalb des
explosiven Bereiches und die Mischung reagiert ,sanft”. Bei diesen 6
Driicken konnen die Kettentrager, die im Verzweigungsschritt Third
produziert worden sind, die Wande des Behélters erreichen, an explosion
denen sie sich verbinden. limit

Thermal
explosion

- VergroRert man den Druck entlang der vertikalen Linie in der
Darstellung, so tritt das System durch die erste Explosionsgrenze
(vorausgesetzt die Temperatur ist grofer als etwa 730K). Die
Kettentréger reagieren, bevor sie die Wande erreichen, und die
Verzweigungsreaktionen sind explosiv.

Steady
reaction

log(p/Pa)
F =
T

Second
- Die Reaktion ist ,sanft‘, wenn der Druck oberhalb der zweiten explosion —

Explosionsgrenze liegt. Die Molekiilkonzentration im Gas ist dann limit
so grof3, dass die im Verzweigungsschritt produzierten Radikale
Uber Abbruchschritte rekombinieren. 3
(Im letzten Elementarschritt des Reaktionsmechanismus kann der ;
dritte Kérper (M) Energie abfiihren. Bei geringem Druck sind StéRe First

von drei Teilchen unbedeutend und die Rekombination ist viel explosion

langsamer. Bei héheren Driicken, wenn StdR3e dreier Teilchen y__limit, L . !
relevant sind, verlangsamt sich das explosive Kettenwachstum, weil 600 700 800 900 1000

L Chain-branching
explosion

L

die Verzweigungsschritte in einfache Wachstumsschritte geéndert T/K
werden.) Die Explosionsgrenzen fiir die Reaktion
H, + O, . Das Schema ist fiir isotherme
- Wenn der Drick Uber die dritte Explosionsgrenze erhoht wird, Bedingungen zu verstehen. In den
wachst die Reaktionsgeschwindigkeit so sehr, dass eine thermische | explosiven Bereichen beschleunigt sich
Explosion auftritt. die Reaktion unkontrollierbar.
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PHYSIKALISCHE CHEMIE:

Eine EinfUhrung

statische Phanomene

dynamische Phanomene

Gleichgewicht in

makroskopischen Systemen
THERMODYNAMIK
ELEKTROCHEMIE

makroskopische
Ph&nomene

Anderung der Konzentration

als Funktion der Zeit

(makroskopische) KINETIK
(ELEKTROCHEMIE)

STATISTISCHE THEORIE
DER MATERIE

stationare Zustande von
Teilchen (Atome, Molekiile,
Elektronen, Kerne) z.B.
wahrend Translation,
Rotation, Schwingung

mikroskopische
Phanomene

CHEMISCHE BINDUNG

STRUKTUR DER MATERIE

*Bindungsbruch und -bildung

»Ubergénge zwischen
Quantenzustanden
STRUKTUR DER MATERIE

(mikroskopische) KINETIK
CHEMISCHE BINDUNG
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Thermodynamik mit lonen: Gleichgewichts-Elektrochemie

z.B. Metallstab aus Zn, eingetaucht in Wasser:
Zn(Metall) = Zn*'(aq.) + 2e"(Metall)
- Reaktion (Auflésung) erzeugt negatives

Potential ¢ der Zn-Elektrode relativ zur Lésung

- Potentialdifferenz Ap=dy, - ¢s (@bhangig von
a(Zn?*,aq.)): sog. “Galvanipotentialdifferenz®
oder “Galvanispannung”

Messung von A¢?

Agist nicht meBbar, da dazu eine weitere
Elektrode in die Lésung gebracht werden muss, an
der ebenfalls eine Galvanispannung auftritt!

- Messung nur mit 2 Elektroden in einer
“elektrochemischen Zelle” aus zwei sog.
“Halbzellen”

MeRgroRe ist dann eine Spannung, die sog.

“reversible Zellspannung” E (friher:

“elektromotorische Kraft”, EMK)
E=Egr—E ~Adg - A,

Eg, E,: sog. “Halbzellenpotentiale”

Messung von E: stromlos (1—0), z.B. mit

hochohmigem Voltmeter (R—) oder
Kompensationsschaltung

Electrodes

23
& ‘:g Electrolyte
i b 3 Elektrochemische Zelle mit

' 4 einem gemeinsamen
Elektrolyten (Verbindung, die
im festen, fllissigen oder

gelésten Zustand in lonen
dissoziiert ist).

Einfachstes Modell der Salt bridge

Grenzflache Elektrode —

Lésung. An der sog.

“duBeren Helmholtz-

Fldche” sammeln sich die 1 |
in Lésung gegangenen k \
lonen.Das Potential féllt in

diesem Modell linear ab.

Electrode compartments

Falls die Elektrolyten in den beiden Halbzellen
unterschiedlich sind, miissen sie durch z.B. eine
pordse Wand oder — wie hier — eine “Salzbriicke” an
der Durchmischung gehindert werden.
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Daniell-Element und Spannungsreihe

11

Schreibweise elektrochemischer Zellen, z.B. aus
Zn-Stab in ZnSO,- und Cu-Stab in CuSO,-Lésung
(sog. Daniell-Element):

Zn | ZnSO4(aq.) | CuSO4(aq.) | Cu

Im stromlosen Fall 1auft keine Reaktion ab. Ist der
Widerstand zwischen den Elektroden aber nicht
R—o0:

+Elektronen flieBen von der negativeren
Elektrode (Zn) zur positiveren (Cu)

+eine Reaktion lauft ab:

links:  Zn — Zn?% + 2e
rechts: Cu?* +2e- — Cu
netto: Zn + Cu?* — Zn?*+Cu

= die elektrochemische Zelle liefert Strom, d.h.
arbeitet als Batterie oder sog. “galvanische Zelle”

o
[ E

Tire:
zre Eine Form des Daniell-
ohuton Elements. Die Kupfer-Elektrode

Porous ist die Kathode, die Zink-
Elektrode die Anode. Elektronen
| verlassen die Zelle vom Zink
~ 1 Sapeel und kommen durch die Kupfer-

| ==t Flektrode zuriick.

allgemeine (phanomenologische)Betrachtung:

,LOsungsdruck” + _
2 MZT + ze
+Abscheidungsdruck”
= Elektronen wandern vom Metall mit dem
groBeren relativen “Lésungsdruck” zu dem mit

dem gréReren “Abscheidungsdruck”

quantitative Erfassung: die Spannungsreihe

- Galvanispannung bzw. Halbzellenpotential einer
Referenzelektrode willkirlich =0 V gesetzt

- Zellspannung anderer Halbzellen gegen diese
Referenz: sog. “Halbzellenpotential”

- Spannungsreihe: Tabellierte Aufstellung der
Standard-Elektrodenpotentiale (SEP) der
Halbzellen

- SEP einer Elektrode bzw. Halbzelle: Elektro-
motorische Kraft EMK (stromlos gemessene
Zellspannung) dieser Elektrode gegen die
Normal-Wasserstoff-Elektrode (NWE); dabei
sind alle Aktivitaten =1 bzw. Fugazitaten =p°.

- Elektronen flieRen von negativerer zu positiverer
Halbzelle; z.B.

Zn* +2e < Zn SEP =-0.763 V

Cu**+2e < Cu SEP = +0.340 V
= Zn wird oxidiert und geht in L6sung, Cu wird
reduziert und abgeschieden: E = 1.103 V

Die Normal-Wasserstoffelektrode (NWE)
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Zellreaktion: H* + e & %2H,
:1)

Schreibweise der Halbzelle:

= sog. “unedle Metalle”

= sog. “Edelmetalle”

Die NWE (auch: Standard-Wasserstoffelektrode, SWE)ist die fiir die Spannungsreihe gewahlte
Referenzelektrode, deren Halbzellenpotential willkirrlich auf 0 V gesetzt wird, da fir alle praktische
Belange nur Differenzen zwischen Halbzellenpotentialen von Bedeutung sind.

Prinzip: Pt-Blech mit Pt-Mohr, umsplilt beim Standarddruck p(H,) = p°® = 1,013 bar, das in Salzséure
(HCI) der H*-Aktivitat 1 eintaucht (1.19 mol HCI auf 1 kg Wasser; pH=0)

Prinzipieller Aufbau der Standard-
Wasserstoffelektrode:

1 — Platinelektrode H
2 - Wasserstoffeinstrom
3 - Lésung mit Salzséure (H*-Aktivitat

4 - Abschluf3 zur Vermeidung von
Stérungen durch Sauerstoff
5 - Reservoir

H*(aq., a(H*)=1) | H, (g, p = 1.013 bar), Pt

* Metalle mit E < 0 V reduzieren H* und I6sen sich damit bei pH = 0 in Saure

* Metalle mit E > 0 V I&sen sich auch bei pH = 0 nicht in Sauren

WR =
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Die Spannungsreihe

Einige ausgewahlte Werte der
Spannungsreihe (aus: G. Wedler,
“Lehrbuch der Physikalischen Chemie”,
4. Auflage, Wiley-VCH, 1997)

Tub. 2.8-2. Standard-Elekirodenpotentiale nach R. C. Weast (Hrsg.) Handbook of Chemistry and Physics.
60th Ed., 3. Nachdruck 1981, The Chemical Rubber Co, Boca Raton, Florida.

E
Halbzelle Elcktrodenreaktion V[
Metallionenelektroden
Li'|Li Lit t e < Li —3.045
Rb*|Rb Rb' +e” — Rb ~-2.925
KK K*—e” s K 2.924
Cs*|Cs Cs* +e = Cs —2.923
Ca’f|Ca Ca®* 42" < Ca —276
Na'|Na Na*+e —Na -2.7109
M%L\Mg Mg™ + 2e” = Mg — 2375
Al*]Al APF 4 3¢7 < Al — 1.66
Zu**|7n 7o’ | 2¢” < Zn 0.7628
Fe’*|Fe Tt +2e — Fe —0.409
cd*icd Cd** 4 2e™ > Cd — 0.4026
Ni**|Ni NiZt +2¢= & Ni -023
Pb**|Pb Pb** +2¢ < Pb —0.1263
Cu?*|Cu Ccu®' 42"« Cu +0.3402
AgT|Ag Agt+e o Ag +0.7996
Aut|Au Au' +o e Au +1.68
Gaselektroden
H'|Ha, Pt 2H* 4 2¢” — H; 0.00
OH™ |02, Pt 0p + 2H,0 +4e < 4OH + 0401
T|L, Pt I 4+2c =217 +0.535
CI[Cly, PL Cly +2e” = 2C1° 113583
F |F. Pt Fy~2¢ o 2F +287
Elektroden 2. Art
S03~[PbSO;[Pb PbSO4 +2¢™ — Pb+ SO}~ - 0356
I|Agl|Ag Apl4e o Ag—T" — 01519
Cl |AgCljAg AgCl +¢ = Ag+Cl™ +0.2223
CI™[Hg,ClyiHg Hg,Cly +2¢~ — 2Hg +2C1 +0.2682
Redoxelektroden
crt etip Crt e o Cr —041
Fe™t pet Pt Fe't e o Fe?! +0.770
Chinhydron|Pt o(Tro s 2ut v 2o w= mo-{ Yoou +0.6992
Ce*t, CettiPL Ce* e« Ce + 1.4430
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Chemisches und Elektrochemisches Potential, Gibbs-Energie und EMK

oG
Das chemische Potential fir elektrisch neutrale Stoffe ist definiert als: 1; = [ ]
p.T

on,

Bei elektrisch geladenen Stoffen = ersetzt durch elektrochemisches Potential ﬂ‘

= Zusammenhang W o ?

c W o= reversible Arbeit, die aufgebracht werden muss, um 1 mol der Substanz i in die
betrachtete Phase zu bringen

+ z:F-¢ = reversible elektrische Arbeit, um z; Mol Ladungen (aus dem Vakuum heraus)
in die Phase mit dem Galvani-Potential ¢ zu bringen

= |w=w+z-F¢

Arbeit.

= AG= -z-F.E

* AG ist die bei einer Reaktion maximal mégliche Nicht-Volumen-Arbeit w, also z.B. die elektrische

+ Gleichzeitig ist diese elektrische Arbeit aber auch die Ladung -z-F, multipliziert mit der Potential-
differenz E, liber die diese Ladung transportiert wird: w,, = -z-F-E

bzw. AG’=-z.F.E°

Damit ergibt sich - analog zum Massenwirkungsgesetz - die sog. ,Nernst‘sche Gleichung* fiir die
Konzentrationsabhangigkeit der Zellspannung:

E=E°-""In
zF

D—[aivi] _E0 _ RT N Aktivitaten der Produkte

zF Aktivitaten der Edukte
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Nernst’'sche Gleichung und Anwendung von Messungen der Zellspannung

KonventionsgemaR steht links in einer elektrochemischen Zelle die Spezies, Electrons,
die oxidiert, rechts die, die reduziert wird; dann lasst sich allgemein fir die
Reaktion schreiben:

VoxROXR + Vieq REAL & VioqrREMR + v, | OX

Damit lautet die Nernst'sche Gleichung dann fir insgesamt z in der
Reaktion Ubertragene Elektronen:

VRedR , VoxL
_ RTIn ARedR Aok

RT ,
E=E°-—_In|]]a" [=E° - —
zF [H [ } zF aOXYR\'OX‘R 'aRed,LVRed‘L

Oxidation Reduction

Einige Anwendungen von Messungen der reversiblen Zellspannung: In einer elektrochemischen
Zelle wollen Elektronen von

1) Bestimmung von Gleichgewichts-Konstanten der Halbzelle mit niedrigerem
Daim G_Ieichgewicht wegen A,G auch die Zellspannung E gleich 0 sein ('Z’(f,i),j,f;,d(f;g,'fsﬁ"f’,legf
muss, gilt: Ohne Stromfluss kann die
RT wahre Zellspannung (EMK)

EO — |n K gemessen werden. Bei
Stromfluss arbeitet die Zelle
Z als Batterie oder
,galvanische Zelle*. Bei
Einschalten einer

2) Bestimmung von 4G entgegengesetzt gerichteten,
réBeren Spannung wird die

= AG=-z-F-E bzw. AG'=-z-F-E° (s.0.) S Roaklion uma ek, o0

kommt zur Elektrolyse.
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Nernst’'sche Gleichung und Anwendung von Messungen der Zellspannung (2)
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3) Bestimmung von 4,S und 4 H

Es gilt [OAij -AS o [‘3Ej L
aT ), aT), "z F

A
Da AH=AG+T-AS - ArH:*Z'F":E+T'[§J:|
at ),

4) Bestimmung von Konzentrationen (Konzentrationszellen)

Da die Zellspannung entsprechend der Nernst‘'schen Gleichung von der Aktivitat (und damit Konzen-
tration) der zu oxidierenden bzw. reduzierenden Spezies abhangig ist, kann sie zur Konzentrations-
bestimmung genutzt werden, wenn gegen ein Standardpotential gemessen wird. Bei Raumtemperatur
betrégt der Faktor RT/F ca. 25.7 mV; fiir z=1 veréndert sich daher E pro Anderung der Konzentrationen
um eine GroRenordnung gerade um diesen Wert. Damit ist die Zellspannung ausgezeichnet geeignet, um
z.B. auch kleinste Konzentrationen zu bestimmen (logarithmischer Zusammenhang!). Umgekehrt kénnen
kleine Konzentrationsunterschiede betréchtliche Spannungen aufbauen.

Beispiele:

- Membranpotentiale in biologischen Systemen. Zellmembranen sind mehr permeabel fir K* als fur Na*
oder CI. Dadurch baut sich ein Potential auf, das im Falle der Reizleitung in Nervenzellen verandert wird,
weil die Membran voriibergehend fiir Na* durchlassig wird.

- Messung von pH- und pK_-Werten. pH-Werte kdnnen theoretisch einfach gemessen werden, wenn
die Zellspannung zwischen einer Wasserstoff-Elektrode in der betreffenden Losung und einer NWE
gemessen wird (E(H*/H,) = -59.16 mV - pH, bezogen auf pH=0). Real wird mittlerweile i.allg. die
Glaselektrode verwendet, die ein dem pH-Wert proportionales Potential hat.

- lonenselektive Elektroden. Diese sind fiir verschiedene lonensorten verfiigbar.
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Typen von Elektroden

17

Allgemein gilt fiir die Halbzellenpotentiale E, bei o RT aRedVRed
einer Reaktion vo, OX + ze" <> vgey'Red: E,=Ey ——-In|——

Verschiedene Elektrodentypen sind méglich:
1) Metallelektroden (z.B. die Cu|Cu?*- oder Zn|Zn?*-Elektroden des Daniell-Elements; ayqz=1)
2) Gaselektroden aus Gas und Inertmetall

a)%2G,+e < G ; z.B.%Cl, + e < CI (Halbzelle: Cl(Lsg.)|Cl,,Pt)

= = E,lé

RT, | yfc, /P’ 4 ‘1

E,=E. + —I 2 s i il
H=FEqy + F n o A, =13 0ar |

b)G' +e < %G, ; zB. H'+e o %H, (Halbzelle: H*(Lsg.)Hy,Pt)
_go RT I4fG/P
By =E, — - in| >

0

G

3) Redoxelektroden

Sox t z& & Sgy ; zB. Fe¥ + e o Fe?*

o  RT, | as, Beispiel einer Gaselektrode
Ew=Ey +_=In a (hier: Normal-Wasserstoff-
Sred Elektrode)

Typen von Elektroden (2)

118

4) Elektroden 2. Art
Gleichgewicht zwischen 1) Elektrode < Metallkation D M+ zee & M

2) Metallkation < schwerlésliches Salz o M#* o+ XE o MX
(L&slichkeitsprodukt: K. = a(M#*) - a(X*))

= zweite feste Phase neben Elektrode
= Aktivitdt der Metallkationen tber Aktivitat der Anionen X# festgelegt:

E,=EL - gln[axz ]

Beispiele: Silber-Silberchlorid-Elektrode (CI-/AgCI|Ag)

Agt + e o Ag
Ag* + CIF < AgCl

Kalomelelektrode (CIJHg,Cl,|Hg)

Hg,?* + 260 & 2Hg
Hg,%* + 2CIF < Hg,Cl,

Besondere Bedeutung der Elektroden 2. Art:

gute Bezugselektroden, da bei groRem Anioneniberschuf®
die Kationenaktivitat aufgrund des Loslichkeitsproduktes sehr
konstant gehalten wird und die Elektrode daher ihr Potential
praktisch nicht verandern kann

Kalomel-Elektrode
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Galvanische Zelle, Brennstoffzelle und Korrosion

119

Fir den Fall, dass der Widerstand zwischen den Elektroden einer elektrochemischen Zelle mit einer
Zellspannung E#0 nicht gegen unendlich geht, kommt es zum Stromfluss, und eine Reaktion lauft ab:

«  Elektronen flieRen von der negativeren Elektrode (der sog. Anode) zur positiveren (der sog.
Kathode); z.B. im Daniell-Element:

1
links:  Zn — Zn2* + 2e e
rechts: Cu?* + 2e- — Cu - s
netto:  Zn + Cu®* — Zn%* + Cu zoc
sultaze
= die elektrochemische Zelle liefert Strom und arbeitet ;::
als ,galvanische Zelle" (bzw. Batterie) pot
|1 Copper
Eine Brennstoffzelle ist eine galvanische Zelle, der die v : — - Capper)
Reaktionspartner kontinuierlich zugefiihrt werden; ein Beispiel slatenteldimannt) I soluton

ist die Wassersoff-Sauerstoff-Zelle:

links: H, > 2H* + 2e E° =0V
rechts: %0, + 2H* + 2e0 > H,0 ER’ = 1229V

o,
netto: H, + %0, — H,0 E0 = 1229V X 4

Galvanische Zelle allgemein (links) und
speziell: das Daniell-Element (rechts)

Unter Korrosion versteht man das gleichzeitige Ablaufen anodischer
und kathodischer Prozesse an einer Elektrode. Sie wird haufig bei
Metallen beobachtet, bei der der anodische Prozess die Metallauflésung ist: ,.f—“ Y=l

M e M ze g —

Der kathodische Prozess ist die Abscheidung von Protonen (,Saurekorrosion®): Bei der Korrosion (hier-

. 2, H* +2e — HZ(gaS) X Rostbildung) verhélt sich das System
oder die Reduktion von Luftsauerstoff (z.B. Rostbildung): wie eine kurzgeschlossene

%0, + HO + 2e0 —» 20H elektrochemische (bzw. galvanische) Zelle

Elektrolyse und Zersetzungsspannung

120

Sobald an eine elektrochemische Zelle mit einer reversiblen Zellspannung E#0 eine entgegengesetzt
gerichtete, externe (Klemmen-)Spannung Uy, angeschlossen wird, wird der Stromfluss beeinflusst:
Solange Uy, kleiner ist als E, flie3t ein galvanischer Strom, sobald sie gréRer wird, kommt es zur
Reaktionsumkehr, d.h. einer durch Stromerzeugung erzwungenen chemischen Reaktion, der sog.
JElektrolyse”

Links: Elektrochemische Zelle zur Messung
des Elektrolysestroms und des galvanischen
Stroms. Rechts: Klemmenspannung Uy, als
Funktion der Strombelastung | einer
elektrochemischen Zelle als galvanisches
Element und als Elektrolysezelle-

i
i

|

|
Die Zersetzungsspannung E; z.B. bei der Wasser- oder HCI-Elektrolyse |
H,0 —> H, + %40, '

HCl - %H, + %Cl, £ lg—

entspricht i.allg. der Zellspannung der vergleichbaren elektro-
chemischen Zelle (Ausnahme: s. Uberspannung); bei Anlegen
einer externen Spannung Uy, > E kommt es entsprechend zur
Zersetzung, und in diesem Falle Bildung von H, + %2 O, aus

Wasser bzw. 2 H, + V2 Cl, aus wassriger Salzsaure.

Stromfluss als Funktion der externen
Spannung bei der Elektrolyse einer
Lésung. Oberhalb der Zersetzungs-
spannung beginnt die Abscheidung bzw.
Zersetzung. Der geringe Stromfluss
unterhalb ist auf Aufbau einer Gegen-EMK
und Abdiffusion zurtickzufiihren.
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Elektrolyse und die Faraday’'schen Gesetze

121

Von historisch besonderer Bedeutung fiir die Entwicklung der Elektrochemie sind die von Faraday
empirisch gefundenen Gesetze, die den chemischen Umsatz mit der durch den Elektrolyten transportierten
Ladungsmenge verbinden.

1. Faraday‘sches Gesetz: Die Menge (bzw. Masse m) elektrolytischer Zersetzungsprodukte ist der
durchgegangenen Strommenge proportional:

Q=1-t=(MmM)-z-Ny-e

molare Masse

Ladungszahl

Elementarladung (1.602 - 10 C)
F N, - e : Faradaykonstante (96485 C)

d.h.: bei demselben Stoff !

2. Faraday‘sches Gesetz: Die durch gleiche Ladungsmengen aus verschiedenen Stoffen
abgeschiedenen Massen verhalten sich wie die durch die Ladungszahlen dividierten Atom- bzw.
Molekilmassen.

mit:

fD.Ni

m o M /z

d.h.:
m;, My/z,

etc.

Leitfahigkeit des Elektrolyten

122

Wenn die Elektronen zwischen den Elektroden ,aufien herum* flieen, muss aus Neutralitatsgriinden der
Ladungstransport innerhalb der Zelle durch die lonen bzw., allg., den ,Elektrolyt® erfolgen (Elektrolyt: eine
Verbindung, die im festen, flissigen oder geldsten Zustand in lonen dissoziiert)

= Leitféhigkeit innerhalb der elektrochemischen Zelle durch Ladungstransport
Es gilt das Ohm’‘sche Gesetz:

Leitfahigkeit L = [S,Q7",mho]

_z
U R

Die Leitfahigkeit L ist abhangig von Elektrodenabstand | und Elektrodenflache A = Einfiihrung der

spezifischen Leitfahigkeit |k = % -L [Q"-ecm™]

mit der Zellkonstante K = A/l.

Die spezifische Leitfahigkeit ist noch abhangig von der
Konzentration des Elektrolyten = Einfiihrung der

molaren Leitfahigkeit |A,_ = — [Q"-cm?-mol™]
c

Beobachtung: Auch die molare Leitfahigkeit ist nicht
konzentrationsunabhéangig, sondern sinkt mit steigender
Konzentration mehr oder weniger stark

Molare Leitfahigkeit einiger Elektrolyt-lésungen

= Unterscheidung in starke und schwache Elektrolyte in Abhangigkeit von der Konzentration
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Starke und schwache Elektrolyte: Empirische Gesetze

123

Sogenannte ,starke Elektrolyte®, wie z.B. KCIl und NaCl in Wasser, sind vollstéandig dissoziiert
(Dissoziationsgrad a=1), und Abweichungen von der Konzentationsunabhangigkeit sind auf
Wechselwirkunegn mit dem Lésungsmittel und anderen lonen zuriickzufiihren (= Debye-Hiickel- und
Debye-Hiickel-Onsager-Theorie)

Empirisch gefundene Zusammenhange fiir starke Elektrolyte:

a) Kohlrausch-Gesetz der unabhéngigen lonenwanderung

mit A+, A- : molare Leitfahigkeit der lonen
v+, v- . stochiometrische Koeffizienten

Ursache: die lonen wandern in Naherung unabhéangig
voneinander, ohne sich gegenseitig zu beeinflussen

= Berechnung von molaren Leitfahigkeiten, z.B.

ANaCI = AKCI + ANaCIOA - AKCIO4

b) Kohlrausch‘sches Quadratwurzelgesetz

mit A% : molare Leitfahigkeit bei unendlicher Verdiinnung
a : Konstante; abhangig vom Salztyp (MA, MA,, ...)

Molare Leitfihigkeit, aufgetragen gegen ¢
nach dem Kohlrausch'schen
Quadratwurzelgesetz

Die ,schwachen Elektrolyte®, wie z.B. Essigsaure in Wasser, sind auer bei unendlich grof3er
Verduinnung nicht vollstandig dissoziiert; in Naherung ist der Dissoziationsgrad o =A /A ,°
(= Ostwald'sches Verdlinnungsgesetz).

Starke Elektrolyte: Debye-Hiickel-Theorie

124

Frage: Warum gibt es Abweichungen vom idealen Verhalten bei hdheren Konzentrationen?

- o =1 = const, beweisbar liber kolligative Eigenschaften

- Abweichungen missen auf zunehmende Wechselwirkungen 3 . 3
zuriickzufiihren sein 3
-] 3 2
- Einfihrung eines Leitfahigkeitskoeffizienten > > 3
J
_ A, Pt -
A 0
Am > ; 2 2 >
- f, entspricht dem mittleren Aktivitatskoeffizienten y, der lonen 3 2 5
J J
Theoretische Erkléarung fiir statische Lésungen ohne Leitung: e ] =
"] 2
. . . 9
Die Debye-Hiickel-Theorie >
]
Annahmen (und Zwischenergebnisse): 2 2 O J >
1) Die lonen sind Punktladungen (Ladung z) J ?
Z-e Anionen finden sich vor allem um Kationen

- Coulomb-Potential |¢;(r) herum und umgekehrt. Die lonen sind in
rastloser Bewegung; das Bild stellt einen

Schnappschuss dar.

4.m-gy-r

2) Die absolute Dielektrizitatskonstante ist durch die tatsachliche zu ersetzen:
2e =g g > g ¢, : relative Dielektrizitdtskonstante; z.B. Wasser, 298 K: ¢, = 78,54

3) Jedes lon umgibt sich mit einer lonenwolke aus entgegengesetzt geladenen lonen, die das Potential
so0 abschirmen, dass es nicht mit r-', sondern mit r--e"® abfallt (3: Debye-Lange, Radius der Wolke)
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... und Debye-Hickel-Onsager-Theorie

125

4) Die elektrostatische Wechselwirkungsenergie ist sehr viel kleiner als die thermische Energie k-T und
die Konzentration niedrig (c < 0,01 mol-I")

- die lonenverteilung ist statistisch, es gibt keine gitterahnlichen Strukturen

Rechnung: mittlerer Aktivitatskoeffizient y, fiir Wasser bei 298 K Qo

logy. =-0,5099-|z, -z |-I"]

(a) ‘:)

mit der lonenstarke | =% 2 z2- ¢

Fir Lésungen mit Leitung: Debye-HUckel-Onsager-Theorie o Q——

- BeiAnlegen eines elektrischen Feldes wandern die lonen in Q
entgegengesetzte Richtungen )

a) Ohne externes elektrisches Feld ist die

- Ladungszentrum und —schwerpunkt der Wolke trennen sich, die  lonenwolke sphérisch symmetrisch. b) Im
Wolke muss sich neu aufbauen, es kommt zu einer Bremskraft Feld bewegen Zentralion und Wolke sich in

> sog. , Relaxationseffekt* (Relaxationszeit, bis die Wolke entgegengesetzto Richtungen; dadurch

s . X entsteht eine bremsende Kraft. AuBerdem

zerfallt und sich eine neue aufbaut) reiben die Hydrathiillen aneinander.

- Die Hydrathillen der lonen ,reiben” aneinander - sog. , elektrophoretischer Effekt”

- . 0 0
- quantitative Behandlung: |A,, = A, —(A+B- Am)~\/5|

- Reproduktion des Quadratwurzelgesetzes (A,B: Konstanten, abh. von Lésungsmittel (¢, ),
Ladungszahl und Temperatur)

Wanderungsgeschwindigkeit und lonenbeweglichkeit

126

lonen im elektrischen Feld werden eine konstante Wanderungsgeschwindigkeit annehmen, wenn:

Reibungskraft = elektrische Kraft

6mrv = zeE o
(nach Stokes)
c 2]
Time ¢
) S z-e-E
-> Drift- bzw. Wanderungsgeschwindigkeit |V = ————
6-m-m-r
A B Time 0
Normierung auf E, um unabhangig von der Feldstarke zu werden: o
2
- Beweglichkeit [U = Lo o e
E 6:-t-n-r |S-V Visualisierung der lonenwanderung im

elektrischen Feld z.B. in einer mit KMnO ;-
Lésung (tief violett) unterschichteten
KNOg-Lésung (farblos). Im elektrischen
Feld wandern K*- und MnO,- bzw. NOy -
lonen in unterschiedliche Richtungen, es
kommt zu einer Verschiebung der optisch
sichtbaren Grenzflache (Foto: A. Schunk,

- aus v und E ist der effektive lonenradius r berechenbar

Zusammenhang zwischen lonenbeweglichkeit und Leitfahigkeit:

. R Universitét Ulm).
Ay = VA +v A =F-(viz'-u +vz -u )| niversitét Ulm)
Daraus folgt die sog. Walden-Regel, nach der A, und n F ( +)2
|z7) -e
temperaturabhangig sind, ihr Produkt aber nicht: A.m = B
. STl
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Hittorf'sche Uberfilhrungszahlen

Uberfilhrungszahlen geben an, welche Ladungsmengen durch das Kation bzw. das Anion transportiert
werden:

t*:  Uberfiihrungszahl des Kations
t-:  Uberfiihrungszahl des Anions

treto=1

+ + +
Allgemein gilt:  |t" = v +Z L mitl=t*-1+t--1|
viezZtut+v oz U

v -Z -u

t =

viezheut+viozou

Kathode
+ 4+ + + o+ + 4+ + +
. Lo . . +
Die (ggf.) unterschiedlichen Beweglichkeiten B vor Elektrolyse
(Uberfiihrungszahlen) haben Einfluss auf die Uo-----i----
Kongntrationsanderungen bei Elektrolyse. ~ ¥~
Beispiel: t+ = 0,8, t = 0,2: P . P
e O
T wahrend Elektrolyse
- EinfluR auf die Zellspannung (bzw. S E\J o
Zersetzungsspannung) bei Stromfluss! 0 . m
+ ++ + ++ ++ o+t -
+ Y A -
+ - nach Elektrolyse
+ - - T - - - - - -
T _

EinfluR der Uberfiihrung auf die Zellspannung

Beispiel Konzentrationszelle zweier Wasserstoff-Elektroden (Fugazitat von H,: jeweils 1):
a) Stromlose Messung  |o . Hi(a,)+e - %Hz E, - EO+ R#T In(aw )2
. = 1 o R-T
L: H'(a))+e = EHZ E. = E; 4—?In<aw>1
. a.
H'(a,) = H'(a) E-RT Tln( o)
b) Stromfluss F (3H~ )1
- in Richtung L — R flieRen 1 F negative Ladungen tber den Draht
- dann flieRen in der Lésung
t*-F positive Ladungen nach rechts
tF negative Ladungen nach links
Bilanz:
(t)H(@,) — (1t)H(@,)  (Losung) Da ay. ~ &
t-Cly(ay) — t-Cly(ay) (Lésung)
H@,) — H*(a;) (Elektroden) R.T (aw )2
E=2t-—In
t[H*(ax)+Cl(ay)] — t[H*(a;)+Cl(a,)] (gesamt) F (a )
H" )1
. t
Die Zellspannung E.RT In(% g )2 Snurfalls t* = t- = 0.5, ist die
ist also: - t Zellspannung identisch mit der
(aH+ “a.- )1 im stromlosen Fall!




Diffusionspotentiale

129

Problem: selbst im stromlosen Fall ist das Ergebnis nicht unbedingt exakt!
Ursache:
« Ander Phasengrenze zwischen zwei Halbzellen kommt es zur Diffusion vom héher- in das
niedriger-konzentrierte Gebiet
*  Wandern die lonen unterschiedlich schnell, kommt es zur Ladungstrennung und einem zuséatzlichen
Diffusionspotential Ad®y, das sich der EMK Uberlagert und die Messung verfalscht
Elect El
Abhilfe: ectrode ectrode
) N ) T Salt bridge |
*  z.B. durch Verwendung einer Salzbrucke, meist .
geflllt mit KCI-Lésung > t*~ t- ~ 0,5 T :
« die Diffusionspotentiale an den Grenzflachen sind Zn Cu
klein und kompensieren sich weitestgehend selbst
ZnS0,(aq) CuSO,(aq)
Salzbriicke zwischen zwei Halbzellen. Die
beiden entgegengesetzten Fliissig-Fliissig- |
Grenzflachen fiihren zu Electrode
Diffusionspotentialen, die sich compartments
weitestgehend selber kompensieren.
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Kinetik von Elektrodenprozessen: Die elektrische Doppelschicht

Bislang wurde in der Gleichgewichts-Elektrochemie angenommen:

«  Alle Elektrodenprozesse sind reversibel

«  Alle Elektrodenprozesse sind nicht geschwindigkeitsbestimmend

Jetzt: Betrachtung realer Elektroden = die elektrische Doppelschicht

Annahme: Elektrode in Lésung > Elektrode entweder positiv und Lésung negativ geladen, oder

umgekehrt

(i) Einfachstes Modell: Die
Helmholtz-Doppelschicht

(i) Modell nach
Gouy-Chapman

‘:‘; Qo e =
2 o A @
. 5%
< ; J" o J0
] ';\), it
4 i\
¥ A
] =
. ie —
4" o o
Dt iom sctrode mrtace
« Absolut starr « Sehr bewegliche lonen, sammein

* Keine thermische Bewegung sich in Elektrodennéhe

« Uberbewertung der thermischen
Bewegung

(iii) Modell nach

Stern

Excess E

patie ragares
R do 2
T, .
5.0 29 5 B
M
ot 4D
¥ s "0 .
2 Q% s

3 v':l

% \

¥ \\.‘

1 —

io o

Distance from sisctrde saface

« Verkniipfung des Helmholtz- und
des Gouy-Chapman-Modells

* Am realistischsten
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Kinetik von Elektrodenprozessen: Reduktion und Oxidation

Reduktion und Oxidation sind dynamische Prozesse; im Gleichgewicht, z.B. bei der Messung der
reversiblen Zellspannung E (bzw. der EMK), ist daher an jeder Elektrode

fred =Tox = Mc=Ta k: kathodischer Stromfluss
a: anodischer Stromfluss

Bei Stromfluss gilt: . #r,

(Einfacher) Ansatz firr die kathodische bzw. die anodische Geschwindigkeit:

2

=k, - [OX] r, =k, - [Red] Einheit: [ mol }
cm®-s

Fir die Geschwindigkeitskonstanten gilt nach

Arrhenius : Eyring :

_E _AGy
k=A-eRT = B.e RT

Dabei ist die Aktivierungsenergie E* eine
*  Funktion der Substanz und

« der Potentialdifferenz A@zwischen Elektrode und Lésung (Galvanispannung)
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Kinetik von Elektrodenprozessen: Der Transferkoeffizient

Die Uberlagerung des Potentials ® mit dem Energieverlauf beim Oxidations-Reduktions-Prozess an der
Elektrode fiihrt zu einer Verschiebung der energetischen Verhaltnisse, die sich auf die Aktivierungsenergie
bzw. Freie Aktivierungs-Enthalpie auswirkt. Entscheidend ist die Lage des aktivierten Komplexes relativ
zum Abstand Metall — duRere Helmholtzflache, die durch den Transferkoeffizienten a (oder auch
Durchtrittsfaktor, Symmetriefaktor) angegeben wird.

oM)|
A'G,(0) - %Fﬂ¢

A'G,(0)

Potential

L

'G,(0) + 1FAG

Outer
Helmholtz
| plane

OHP

Einfluss des Potentials auf die energetischen Verhéltnisse. Links: Lineare Abhéngigkeit des Potentials im Rahmen des
Helmholtz-Modells. Mitte: Annahme des aktivierten Komplexes mittig zwischen Elektrodenoberflache und dulBerer
Helmholtz-Schicht (a=0,5, ohne Potential). Rechts: Einfluss des Potentials auf die Energiebarriere. Fiir den kathodischen
Prozess wird sie in diesem Beispiel angehoben, fiir den anodischen abgesenkt.
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Austauschstromdichte und Durchtrittsiilberspannung

133

Einsetzen in die Stromdichte j [A-cm2] = F-r mit

- F:Faradaykonstante
- r: Abscheidungs- bzw. Auflésungsgeschwindigkeit [mol-cm2-s]

ergibt:

AG, aFzA®
j, = B,-F-[Red]-e RT .¢ RT
AG,  (la)FzA®

= B, -F-[Ox]-e RT .e RT

=
|

Falls kein Nettostrom flie3t, d.h. im Gleichgewicht, ist

ol = ol = &

mit der Austauschstromdichte j,.

Veranderung der Galvanispannung, der sog. “ Uberspannung” 7:

n = AD — AD,

» Im Gleichgewicht liegt die Galvani-Potentialdifferenz A®,, vor (stromlos, e: “equilibrium”).

« Wenn jetzt von aussen eine Spannung angelegt und damit eine Ladung auf die Elektrode aufgebracht
und diese nicht sofort durch Oxidation oder Reduktion aufgebraucht wird, kommt es zu einer

Die Butler-Volmer-Gleichung ...
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Anteil:
_AGy L wFzAD, LwFzn
i =|B,-F:[Red]-e RT .e RT .e RT
+a»F~z~n
= j,-e RT
_(1-a)Fzn
jk = je ‘€ RT
Dann ist die Gesamt-Stromdichte:
+oc‘F-z-n _(1~a)Fzn
jzja_“k‘zje‘e RT _ g RT

Grenzfalle:
(i) Die Uberspannung n ist sehrklein — |eX ~ 1+ x + §<

F .

Zeo
R.

—

Wird die Uberspannung in die Stromdichte eingesetzt, ergibt sich fiir den kathodischen bzw. anodischen

Diese Beziehung zwischen Strom und Uberspannung ist die Butler-Volmer-Gleichung.

2 | = Jo-=—=-m| ,d.h.derStromjistlinear abhéngig von der Uberspannung n
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... und die Tafel-Geraden

135

Grenzfalle (cont’'d):

(i) Die Uberspannung 1 ist groR und positiv —

> Infj =nj, + cielEord
° R-T
(iii) Die Uberspannung n ist groR und negativ —
_(1-a)Fzn
ja ~ _je "€ RT
] ) (1-a)-F-z
— Injjl =Inj, - ———-
il = e R M

Diese sogenannten “Tafel-Geraden” flr Inj|=f(n)
erlauben die Bestimmung
- des Transferfaktors o aus der Steigung

Anmerkung:

mehrere Jahre dauern.

- der Austauschstromdichte j, aus dem Achsenabschnitt

In{ j//mA em®)

0
a 100 200 300
Overpotential, n/mV

Tafel-Plot zur Bestimmung der
Austauschstromdichte (aus dem
Achsenabschnitt) und des
Transferkoeffizienten (aus der
Steigung).

Austauschstromdichten sind Naturgré3en, die Gber einen sehr weiten Bereich gehen (ca. 80
GréRenordnungen); so wird z.B. ein H*-lon an einer Pt-Elektrode in kirzester Zeit entladen, an Hg kann es

GroRe Uberspannungen sind méglich bei (sehr) kleinen Austauschstromdichten.

Diffusionstiberspannung

136

Es kann jedoch auch zur “Diffusionsuberspannung”
kommen. Jeder Elektrode liegt eine nicht rihrbare
Grenzschicht an; wenn der Strom sehr hoch wird,
kann nicht genligend Substanz durch Diffusion
nachwandern, es kommt zur Verarmung und
Konzentrationsgradienten, und letztlich zu einem
Grenzstrom.

Dadurch steigt wegen

E-E +E.ln[a&j

z-F
das Zersetzungspotential E,, wegen
U = const. = E, +R -]

sinkt der Strom. Dies wird z.B. in der Polarographie
ausgenutzt.

red

Grenzstrom: Wenn jedes lon sofort entladen wird,

d.h. ¢'=0:
, z-F-D
Jk,grenz - A "C
mit: A: Dicke der Diffusionsschicht

D: Diffusionskoeffizient

Concentration

Bislang wurde nur eine kinetische Hemmung, die sog.”Durchtrittsiiberspannung”, betrachtet.

y OHP

Bulk Nernst | Electrode
solution diffusion

layer

Lineare Konzentrationsprofile in der
sogenannten ,Nernst'schen Diffusionsschicht*
zwischen Elektrode und der Lésung. Dieser
Bereich ist durch Riihren nicht zu beeinflussen.
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