Definitionen
Stoffmenge: 	Die Zahl der Teilchen (Atome, Moleküle, Formeleinheiten) in 1 mol einer chemischen 		Substanz entspricht der Zahl der Atome in 12g Kohlenstoff, der zu 100 % aus dem 		Kohlenstoffisotop 12C besteht. 
Avogadrozahl:	N = n · NA ( in Mol)  Teilchenanzahl = Stoffmenge
Intensive Größen: 	Größen, die von der Größe des Systems unabhängig sind ( p &T ) 
Extensive Größen: 	Größen, die von der Größe des Systems abhängig sind ( V & n ) 
Molares Volumen: 	Vm =  (generell: extensive Größen durch Stoffmenge dividieren  molare Größen)
Boylsches Gesetz: 	pV  = konst.  p ≈1/V 
Charlessches Gesetz:	V = Konstante · Temperatur ( p, n = konst.)
Avogadrosches Gesetz: 	V = Konstante · n ( p, T = konst. )
bei p und T alle Gase das gleiche molare Volumen Vm= 
Zusammengefasst:  p · V = konst. · n · T 
Gaskonstante R: 	R = 8,31345 J/K · mol 
Partialdrücke: 	Drücke, die die Einzelkomponenten ausüben 
Daltonsches Gesetz: 	Dier Druck der Mischung idealer Gase ist gleich der Summe der Drücke, die die Einzelkomponenten ausüben, wenn sie das Volumen der Mischung jeweils allein ausfüllten.  PG = pA + pB + ….. 
Molenbruch: 	Der Molenbruch xJ gibt die Anzahl von Molekülen der Komponente J im Verhältnis zur Gesamtzahl an.  ( zwischen 0 -1) 
	XJ = J mit n = n A + nB + ….
Van-der-Waals Gleichung:	p =  - a ()2  auch als Funktion des molaren Volumens
		p =  -                 
Kompressionsfaktor: 	Als Kompressionsfaktor (Realfaktor) bezeichnet man die Größe Z =      (id. Gas = 1)  Abweichung ist ein Maß für die Abweichung vom idealen Gas
Sättigungs- &Dampfdruck: 	Der Druck, bei dem Gas und Flüssigkeit im Gleichgewicht vorliegen heißt Sättigungs- und Dampfdruck bei der entsprechenden Temperatur. 
Nullter Hauptsatz der TD: 	Wenn A im Gleichgewicht mit B ist und desgleichen B und C, so sind auch  A und C im thermischen Gleichgewicht. 
Offenes System: 	Stoff- und Energietausch mit der Umgebung mgl. Ist 
Geschlossenes System: 	lediglich energieaustausch mgl.
Abgeschlossenes System: 	weder Stoff- noch Energieaustausch mgl.
Diathermische Wand: 		bei Kontakt 2er Körper versch. Temp. eine Zustandsänderung eintritt
 sonst: adiabatische Wand: 	langsamer Temp.angleich 
Energie: 	Unter der Energie eines Systems verstehen wir seine Fähigkeit (mechanische) Arbeit zu verrichten und/ oder seine Fähigkeit, Wärme zu übertragen. 
Arbeit von und am System: 	Arbeit wird von einem System geleistet, wenn als Ergebnis eines Prozesses ein Gewicht in der Umgebung angehoben wird; Arbeit wird an einem System geleistet, wenn ein Gewicht abgesenkt wird. 
W ( Arbeit): 	W die Arbeit am System 
q (Energie) :	Energie, die dem System als Wärme zugeführt wird
U (Innere Energie): 	Unter der Inneren Energie U eines Systems versteht man in der Thermodynamik die Gesamtenergie. Sie ist eine Zustandsfunktion und hängt daher nur vom momentanen Zustand des Systems ab und nicht davon auf welchen Weg es in diesen Zustand gelangt ist. 
Änderung von U : 	∆U = UE – U A 
1. Hauptsatz der TD:	Wärme und Arbeit sind gleichwertige Wege die Innere Energie eines Systems zu beeinflussen: ∆U = q + W
Reversible Änderung: 	Als reversible Änderung werden solche bezeichnet, die durch die infinitesimale Änderung einer Zustandsvariablen wieder rückgängig gemacht werden können.
Arbeit bei rev. Expansion: 	W = - n · R · T ln 
Arbeit bei rev. Prozessführung: 	W = -  
Wärmekapazität (V = konst): 	die Steigung des Graphen in einem U-T- Diagramm (V = konst.) bezeichnet man al Wärmekapazität des Stoffes bei konstantem Volumen bei der betreffenden Temp. cV = ()V
	Ist eine extensive Größe und hängt somit von der Größe des Systems ab. Die zugehörige intensive Größe heißt molare Wärmekapazität bei konst. Volumen cV,m.
Enthalpie: 	H = U + pV (H = Zustandsfkt.) 
Satz zur Enthalpie: 	Die Enthalpieänderung eines Systems ist gleich der zugeführten Wärmemenge bei konst. Druck (wenn das System keine zusätzliche Arbeit verrichtet) 
	dH = dqp	(konst. Druck, nur Volumenarbeit) 
Wärmekapazität (p = konst):	Steigung des Graphen in einem H-T- Diagramm bezeichnet man als Wärmekapazität des Stoffes bei kost. Druck bei der betreffenden Temp. cp,= ()p ; analog: cp,m = 
Thermochemie:                             Die Thermochemie ist die Lehre von der Wärmeenergie, die von chem. Reaktionen aufgenommen oder freigesetzt wird. 
                                                         exoth: ∆H < 0 			endoth.: ∆H > 0
Standardzustand: 	Als Standardzustand bezeichnet man die Form einer Substanz bei einer gegebenen Temp. und einem Druck von 10 5 Pa. Ist keine spezielle Temp. gegeben ist der Standardzustand bei 298 K gemeint. 
Standardbildungsenthalpie: 	∆SUBH	∆H (AB) = -∆H ( BA)
Verdampfungsenthalpie:	von H2O bei 298 K 
Kondensationsenthalpie: 	∆KondH = -444 KJ/mol 
Standardionisierungsenergie:	∆SH = Enthalpieänderung für die Entfernung eines Elektrons
Standardreaktionsenthalpie:	∆RH =Enthalpie der Umwandlung von Ausgangsstoffen im Standardzustand in Produkte im Standardzustand. 
Standardbildungsenthalpie: 	∆BH eines Stoffes ist die Standardreaktionsenthalpie seiner Bildung aus den Elementen in ihrem jeweiligen Referenzzustand. 
Standardbildungsenthalpien der Elemente sind Null!
Satz von Hess: 	Die Standardenthalpie einer Reaktion ist gleich der Summe der Standardenthalpien einer Folge von Reaktionen, in die die betreffende Rkt. Formal zerlegt werden kann. 
Koeffizienten der therm. Ausdehnung: 	ɑ = 1/ V ·()p 
Koeffizienten der isothermen Kompressibilität: 	KT = -1 / V ()T
Joule- Thompson- Koeffizient: 			 = ( )H 
Isothermer Joule-Thompson-Koeffizient: 	 T = -1 / cp () T
Joule-Thompson-Effekt:             Änderung der Temp. bei einer adiabatischen Expansion 
Poisson- Gleichung: 	pA · VA = p E · VE   oder pV = konst. 
2. Hauptsatz der TD: 	Bei einer freiwilligen Zustandsänderung nimmt die Entropie eines abgeschlossenen Systems zu: ∆S ges > 0 
Entropie: 	Die Größe S = KB ln W bezeichnet man als Entropie eines Systems. Dabei ist die Bolzmannkonstante und W die Anzahl verschiedener Möglichkeiten, die Gesamtenergie des Systems auf die unterschiedlichen Zustände der Atome oder Moleküle zu verteilen      (statistische Definition der Entropie)
	Einheit: J/K · mol  bzw. J/K
	Ist eine Zustandsfunktion
Entropieänderung eines Systems: bei einer definierten Zustandsänderung von A nach F kann man bestimmen, indem man die Wärmemenge ermittelt, die auf einem reversiblen Weg von A nach R ausgetauscht wird. 
	∆S   bzw.  (thermodynamische Definition der Entropie)
Phasenübergang: 	Die Entropieänderung bei einem Phasenübergang beträgt bei konstantem Druck  ∆S = ∆Trans H / TTrans  (bei exoth: negativ, endotherm positiv) 
Pictet-Troutonsche Regel: 	Für viele verschiedene Flüssigkeiten ist die Standardverdampfungsentropie ~ 85 J/ K · mol
Nernst´sche Wärmetheorie: 	Die Entropiedifferenz bei allen physikalischen und chemischen Stoffumwandlungen nähern sich dem Wert Null, wenn sich die Temp. dem absoluten Nullpunkt nähert: ∆S  0 für T 0 
3. Hauptsatz der TD: 	Wenn man die Entropie jedes Elements in einem stabilen Zustand bei T = 0 Null setzt, hat jeder beliebige Stoff eine positive Entropie die bei T = 0 den Wert Null erreichen kann. Sie tut das im Fall ideal kristallisierter Festkörper. 
Debyeschses T3- Gesetz:	Messung von cp bei tiefen Temp. schwierig cp = a T3 (a wird bestimmt, T = 0 extrapoliert 
Standardrktsentropien: 	erhält man analog zu den Standardrktsenthalpien als Differenzen der Entropien der reinen getrennt, vorliegenden Produkten und der reinen getrennten Reaktanden.
		RS   = Sm  (J)
Freie Energie: 	Die Größe A = U – TS bezeichnet man als Freie Energie des Systems. Man findet auch die Bezeichnung Helmholtz-Energie oder Helmholtz´sche Freie Energie. 
	A wird auch als max. Arbeit bezeichnet, weil die Änderung der Freien Energie der Arbeit entspricht, die das System maximal leisten kann.
Freie Enthalpie: 	Die Größe G = H – TS  bezeichnet man als Freie Enthalpie eines Systems. 
Gibbs-Helmoltz- Gleichung: 	(() ) p =  
Satz: 	Chemische Reaktion en bei konstanter Temperatur und konstantem Druck verlaufen genau dann freiwillig, wenn sie mit einer Abnahme der Freien Enthalpie verbunden sind (∆ GT, p ≤ 0).
	Bei T = konstant  ∆G = ∆ H – T ∆S
Freie Standardreaktionsenthalpie ∆RG: 	ist definiert als die Differenz zwischen den Freien Standardenthalpien von Reaktanden und Produkten in ihren jeweiligen Standardzuständen bei der angegebenen Reaktionstemperatur. ∆RG = ∆RH  - T∆Rs
Freie Standardbildungsenthalpie ∆BG: entspricht der Freien Standardreaktionsenthalpie der Bildung einer Verbindung aus den Elementen in ihren jeweiligen Referenzzuständen. 
Chemisches Potential: 	Das Chem. Potential eines reinen Stoffes ist definiert als =( )p, T
Fugazität: 	= Flüchtigkeit ( Druckabhängigkeit des Chemischen Potentials eines realen Gases) 
Effektiver Druck: 	Um die Druckabhängigkeit des Chemischen Potential eines realen Gases zu beschreiben ersetzt man in  = + RT ln  den Druck p durch einen effektiven Druck, der Fugazität genannt wird. 
Phasendiagramm:                        Das Phasendiagramm eines Stoffes ist eine grafische Darstellung der Druck- und Temperaturbereiche, in denen die einzelnen Phasen thermodynamisch stabil sind. Die Bereiche werden durch Phasengrenzlinien voneinander getrennt. 
Phasenübergänge: 	Im Gleichgewicht ist das Chemische Potential eines Stoffes überall in der Probe gleich groß, unabhängig davon, wie viele Phasen koexistieren.  (= gleichzeitig)
Temperaturabhängigkeit des Chemischen Potentials : 	- Sm =( )p
Clapeyronsche (Clausius- Gleichung): 	=  exakt = Steigung der Phasengrenzlinie,   und  die Änderung der molaren Entropie und des molaren Volumens beim Phasenübergang
 Causius-Clapeyronsche Gleichung :	 =  ( Näherung)
Oberflächenspannung: 	Die Arbeit, die notwendig ist, um die Oberfläche  einer Probe um  d zu verändern ist dw = d , wobei  als Oberflächenspannung bezeichnet wird.  [N/m]
Kapillardruck:             	Bildet sich eine Gasblase in einer Flüssigkeit, herrscht in ihr, zusätzlich zum Außendruck, der Kapilardruck   .
Kelvin-Gleichung: 	Der Dampfdruck einer Flüssigkeit, die in Form von Tropfen mit dem Radius r  vorliegen, folgt der Kelvin-Gleichung: 
				p = p * exp. ()
partielle molare Volumen: 	Das partielle molare Volumen einer Mischungskomponente A ist definiert als die Volumenänderung der Mischung, die bei Zugabe eines Mols A zu einem großen Überschuss der anderen Komponente ausfällt. 
		VJ =( ) p, T, n´
partielle molare Freie Enthalpie:	  =( )p,T,n´ 
Fundamentalgleichung der TD:		 dG = VdP- SdT + AdnA + BdnB
Gibbs-Duhem-Gleichung: 	dJ  = 0  Chem. Potentiale der Bestandteile einer Mischung können sich nicht unabhängig voneinander ändern. 
	Wenn ein Chem. Potential steigt, sinkt das des anderen: 
	dB = -   dA
Gase:                                               Zwei ideale Gase in zwei versch. Behältern mit Stoffmengen nA und 
n B bei gleicher Temperatur und Druck.  ( beim Mischen : MIXG < 0 ) 
Freie Mischungsenthalpie MIXG : G´- G 
Mischungsentropie idealer Gase: MIX S:  = - ( ) p, n , n   =- nR (xAln xA + xBln xB)   > 0 
Ideale Mischungen von Flüssigkeiten:  gehorchen dem Raoultsche- Gesetz: pA = xApA*
Im GG sind Chem. Potential in Flüssigkeit und Gasphase gleich. 
Ideal verdünnte Lösungen: 	solche Mischungen in denen die in geringer Konzentration vorliegende Komponente dem Henryschen Gesetz folgt: 
			pB = xB · KB
		pB … Dampfdruck des gelösten Stoffes 
		xB … Molenbruch des gelösten Stoffes 
		KB … Henrysche Konstante des gelösten Stoffes
Kolligative Eigenschaften:	 Wird einem flüssigen LM ein gelöster Stoff beigegeben sinkt das Chemische Potential des LM. Dies führt zu der Gefrierpunktserniedrigung und zu Siedepunkterhöhung. 
Siedepunkterhöhung: 	T =  · xB (unabhängig von Art des gelösten Stoffes)
Gefrierpunktserniedrigung: 	T =  · xB  
Osmotischer Druck:	Ausbildung einer, von der Konzentration des Gelösten abhängige Druckdifferenz  

    
