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1 Einleitung

1.1 Naturkonstanten

Lichtgeschwindigkeit

BorrzMANN-Konstante

Gaskonstante

LOSCHMIDT-Zahl (AVvOGADRO-Konstante)

FArRADAY-Konstante

Elementar-Ladung

1.2 GroRen und Einheiten

phys. Grofe ‘ Symbol ‘ SI-Einheit

Léange [ Meter, m

Masse m Kilogramm, kg
Zeit t Sekunde, s
Temperatur T Kelvin, K
Stoffmenge n Mol, mol
abgeleitet:

Kraft F ksg—gmz N (Newton)
Druck D %: Pa (Newton)
Energie G, H,U,E | ¥ J (Joule)

c=2998-10°
R
kp=— =1381-10"% %
B NA K

R =83145

N4 = 6.022-10%2 mol ™!

F=Nj-e=96500 -5

mol

e=1.602-107"C
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SI-Préafixe

’ Prafix ‘ Name ‘ Faktor
f femto | 10~1°

P pico 10712
n nano 1077
° mikro | 107°
m milli | 1073
c centi 1072
d dezi | 1071
k kilo 103
M mega 106
G giga 10°
T tera 1012

Definition 1.2.1 (Stoffmenge).

Die Zahl der Teilchen (Atome, Molekiile, Formeleinheiten,...) in 1mol einer chem. Substanz
entspricht der Zahl der Atome in 12 g Kohlenstoff, der zu 100% aus dem Kohlenstoffisotop
12C besteht.

= N =n- Ny Teilchenzahl = Stoffmenge (in Mol) - AVOGADRO-Zahl

1.3 Intensive und Extensive GroRBen
Grofsen, die den Zustand eines Systems beschreiben, lassen sich in zwei Gruppen eintei-
len:

1. Grofen, die von der Grofe des Systems unabhéngig sind := intensive Grofen
z.B. p und T' (Druck und Temperatur

2. Grofen, die von der Grofe des Systems abhédngen := extensive Grofien
z.B. V und n (Volumen und Stoffmenge

Die molaren Grofsen erhélt man, indem man die extensiven Grofen durch die Stoffmenge
dividiert.
z.B. V,, = %, das molare Volumen




2 Eigenschaften von Gasen

2.1 Das ideale Gas

von welchen Grofen héngt das Erscheinen eines Gases ab?

Volumen [ m?]

Stoffmenge n [ mol]

Druck p= [Pa] = [ ] = | 25]
Temperatur T [K]

Definition 2.1.1.

Der Zustand eines Stoffes ist definiert durch seine physikalischen Eigenschaften:

Zwei Proben einer Substanz mit gleichen physikalischen Eigenschaften befinden sich im
gleichen Zustand.

Experimentell wurden folgende Gasgesetze gefunden:
Boylsches Gesetz (1661): pV = konst = p ~ 1
Charlessches Gesetz (1787): V = konst - T (wenn p konstant)

Avogadrosches Gesetz (1811): V = konst - n (wenn p,T konstant)
also haben bei gegebenen p und T alle Gase das gleiche molare Volumen V,,, = %!

Zusammengefasst gilt: pV = konst - nT

Der fiir alle Gase gleiche konstante Faktor wird als Gaskonstante R bezeichnet.

= p-V=n-R-T

Das ist die Zustandsgleichung des idealen Gases!

7= |55 = [ k] = (30 = [l

R =83145

Standardbedingung fiir Gase:

T =273.15K ,p°=10°Pa

= Vo =Y =nil _ BT _ 937112
o :

n pon i mol
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Satz 2.1.2 (DALTEN’sches Gesetz).

Der Druck einer Mischung idealer Gase ist gleich der Summe der Driicke, die die Einzel{
komponenten ausiiben, wenn sie das Volumen der Mischung jeweils allein ausfiillen. Diese
Driicke werden Partialdriicke genannt.

RT

= + + .= mit =—nj—
b =DPA T DPB ZJ:PJ by JV

Zusammenhang mit dem Molenbruch:
Der Molenbruch x; gibt die Anzahl von Molekiilen der Komponente J (Stoffmenge n ) im
Verhiltnis zur Gesamtzahl n an.

ny .
rTy=—mitn=mn n e =
7= At+np+ ZHJ
J
:>33A+$B+...:Z$J:1
J

Der Partialdruck einer Komponente ist also p; = x; - p mit p = Gesamtdruck
= pa+pp+..=(@a+axp+.)p=0p

2.2 Das reale Gas

Je hoher der Druck und je niedriger die Temperatur, umso schlechter ist die Beschreibung
eines Gases mit der Zustandsgleichung fiir ideale Gase.

2.2.1 Die van-der-Waals-Gleichung (1873)

nRT
pV =nRT — p=—
Vv
VAN-DER- WAALS-Gleichung;:
nRT ( n >2
= —a p—
Py B v
~—~ N——
Abstoflungskrifte Anziehungskrafte

V —nb: Gesamtvolumen - Eigenvolumen der Molekiile

(— repulsive (abstofende) Kréfte)

a (%)2: offenbar ein Druck! p ist abhéngig von der Haufigkeit der Stofse und der Stofskraft
auf die Wénde des Geféfles, beide Grofen werden durch Anziehungskrifte zwischen
den Molekiilen reduziert und zwar jeweils proportional zur Teilchenkonzentration im

Volumen % — Korrektur ~ (%)2!

10
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auch als Funktion der molaren Volumens V,,, = %

_RT a
—PTy Ty e
VAN-DER- WAALS-Koeffizienten (stoffspezifisch, temperaturunabhéngig) PV =
nRI —
Vi =1
a[ ME£ ] B[10721- mol ] o
Ar 0.1363 3.22
CO, 0.3640 4.27
He 0.0034 2.37
N, 0.1408 3.91

Abbildung 2.1: Einige VAN-DER-WAALS-Koeffizienten

2.2.2 Zwischenmolekulare Wechselwirkungen

AbstoRung: Expansion begiinstigt (hoher Druck, hohe Teilchendichte)
Anziehung: Kompression begiinstigt (méafiger Druck, Teilchenabstand, niedriger Druck)

keine Wechselwirkung: ideales Gas (grofser Teilchenabstand, niedriger Druck)

Definition 2.2.1.
Als Kompressionsfaktor (oder Realgasfaktor oder Realfaktor) bezeichnet man die Grofe:

Vi
=== (

2= or z=f(p))

— ideales Gas z =1
= Abweichung von z = 1 ist ein Maf fiir die Abweichung vom idealen Verhalten.

= fiir niedrige Driicke z = 1, also nahezu ideales Gas
= fiir hohe Driicke dominiert die Abstofsung
— fiir mékige Driicke dominiert die Anziehung (relativ leicht komprimierbar)

2.2.3 Die Isothermen eines realen Gases

Der Druck, bei dem das Gas und die Fliissigkeit eim Gleichgewicht vorliegen, heifst Sattigungsdruck
(Dampfdruck) bei der entsprechenden Temperatur.

Sehr wichtig: die Isotherme bei der Temperatur T, (Tj..) fir CO, bei 31.04°C bzw.

T =304.19K

Alle Isotherme unterhalb von T,.: bei einem bestimmten Druck kondensiert das Gas zur
Fliissigkeit.

11
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Findet Kompression genau bei T, statt, erreicht man den kritische Punkt des Gases mit
den kritischen Grofien

kritische Temperatur Trrit
kritischer Druck Pkrit
kritisches Volumen Vin krit

Oberhalb der kritischen Temperatur kann man eine Substanz nicht verfliissigen!

Zusammenhang zwischen den kritischen Groéfsen und den VAN-DER-WAALS-Konstanten

a,b:
RTyit < 1 >2
Ry = ——2t ¢
et Vm,km’t -b Vm,krit

am kritischen Punkt: waagerechte Tangente (1.Abl.=0) Links- geht in Rechtskriimmung
tiber (2.Abl.=0)

dp _ RT n 2a 0
AV, (V=02 " V3
d*p  2RT 6a _

dv2 ~ (Vm—0)3 V4

8a

a
m,krit — b ) rit — o519 T'ri = am L
= Vet =305 Parit = 57 kit = 5T Rb

12



3 Energieerhaltung

3.1 Nullter Hauptsatz der Thermodynamik

Wenn A im thermischen Gleichgewicht mit B ist und desgleichen B mit C, so sind auch A
und C im thermischen Gleichgewicht = 0. HS d. Thermodynamik.

= Temperatur, Thermometer

3.2 Begriffe

,Die Welt besteht aus zwei Teilen: dem System und dessen Umgebung!“
Getrennt sind sie durch eine Grenzflache.

Definition 3.2.1.
Man nennt ein System...

. offen, wenn ein Stoff- und Energieaustausch mit der Umgebung méglich ist.
. geschlossen, wenn lediglich Energieaustausch moglich ist.

. abgeschlossen, wenn weder Stoff- noch Energieaustausch moglich ist.

Definition 3.2.2.
Eine Wand ist dia-thermisch, wenn bei Kontakt zweier Korper verschiedener Temperaturen
eine Zustandsdnderung eintritt, andernfalls heifst sie adiabatisch.

Definition 3.2.3.
Unter der Energie eines Systems versteht man seine Fahigkeit (mechanische) Arbeit zu
verrichten und/oder seine Fahigkeit Warme zu iibertragen.

Anmerkung

Bei einem Prozess (Zustandsidnderung, chemische Umwandlung...) wird Arbeit verrichtet,
wenn er dazu ausgenutzt werden konnte, ein Gewicht in seiner Umgebung zu bewegen.
Wenn sich die Energie eines Systems als Folge einer Temperaturdifferenz éndert, sagt man,
Energie wurde in Form von Warme iibertragen.

13
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Definition 3.2.4.

Arbeit wird von einem System geleistet, wenn als Energie eines Prozesses ein Gewicht in
der Umgebung angehoben wird, Arbeit wird an einem System geleistet, wenn ein Gewicht
abgesenkt wird.

Man bezeichnet mit w die Arbeit am System und mit ¢ die Energie, die dem System als
Waérme zugefiihrt wird.

3.3 Erster Hauptsatz der Thermodynamik,
Energieerhaltungssatz

Definition 3.3.1.

Unter der Inneren Energie U eines Systems versteht man in der Thermodynamik die
Gesamtenergie.

Sie ist eine Zustandsfunktion und hidngt daher nur vom momentanen Zustand des Systems
ab und nicht davon, auf welchem Weg es in diesen Zustand gelangt ist.

Daher kann man schreiben:
AU = Ug — Uy = Anderung der Inneren Energie zwischen Anfangszustand A und Endzu-
stand F.

Wiérme und Arbeit sind gleichwertige Wege die Innere Energie eines Systems zu beeinflus-
sen:
AU =q+w

= Erster Hauptsatz der Thermodynamik

Die Innere Energie eines abgeschlossenen Systems ist konstant!

3.3.1 (Volumen-)arbeit

Skizze zur

Volumenarbeit

Bei kleinen Anderungen wird das Symbol d statt A verwendet, z.B. dU = dq + dw.

Pex - A = Kraft auf die Aufenseite des Kolbens (Voraussetzung: quasistatische Bewegung,
also sehr langsam)
Arbeit=Kraft-Weg — dw = —F -dz (,-“weil Innere Energie des Systems (Kolben) kleiner
wird)

= —Pesx - Ad, = —pey - V (= Expansion)

= Arbeit, die das System bei Expansion leistet
= Volumenarbeit dw = —pe; - dV

a) bei freier Expansion (pey = 0)

— dw=0 = w=0 bei freier Expansion

14
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b) Expansion gegen konstanten Druck (# 0)

dw = kleine Anderung

viele kleine Anderungen = Ubergang zum Integral

VE VE
— /dw =w = / _pe;rdv - _peaz/
Va Va

= —DPex * VE - VA = _pe:cAV
——

=AV

— Expansion gegen duferen Druck (konstant) pe,:

W= —pes AV

c) Isotherme reversible Volumenarbeit eines idealen Gases

Definition 3.3.2.

einer Zustandsvariablen wieder riickgéngig gemacht werden kénnen.

Als reversible Anderung werden solche bezeichnet, die durch die infinitesimale Anderung

= dw = —PpedV = —pdV reversibel

(Pex muss in jedem Augenblick p sein)

VE VE T VE
:>w:—/ mvz—/ anV:ﬂﬂT/ 4
Va Va 4 Va 4

= —nRT V| = —nRT(In Vg — In Vy)

(reversibel, isotherm, ideales Gas)

— w=-nRTIn @
Va

Den grofitmoglichen Betrag an Volumenarbeit, den man bei einer gegebenen Zustands-
anderung des Systems gewinnen kann, erhélt man bei einem reversiblen Ubergang vom

Ausgangs- in den Endzustand.

15
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3.3.2 Warme

Hélt man das Volumen konstant und ldsst keine andere Arbeit verrichten
= dU = dg, (V = konst., keine Nichtvolumenarbeit)
und daher fiir eine endliche Zustandsénderung:
AU = gy

also: Messung der zu-(ab-)gefithrten Wirme bei festem Volumen = Messung der Ande-
rung der Ineren Energie

— adiabatisches Bombenkalorimeter

Man stellt fest:
Die Innere Energie eines Stoffes wéchst mit steigender Temperatur:

Definition 3.3.3.
Die Steigung des Graphen in einem U-T-Diagramm (V=konst) bezeichnet man als WarH
mekapazitéit des Stoffes bei konst. Volumen bei betreffender Temperatur.

Sie erhilt das Symbol cy= (25),,

Die Warmekapazitét ist eine extensive Grofse und héngt somit von der Grofse des Systems
ab.

Die zugehorige intensive Grofke heifét:

Definition 3.3.4.
molare Warmekapazitét bei konst. Volumen

cv.m(= ¢y pro Mol des Stoffes)

Zusammenhang Temperaturinderung «— Anderung der Inneren Energie
dV =cy -dT (bei V' = konst)

wenn cy nicht stark von der Temperatur abhangt
AU = cy AT

aber auch qy = cy AT

wenn z.B. ¢y grofs: bestimmte Warmemenge verursacht nur eine relativ kleine Temperatur-
anderung (,der Stoff hat eine groke Warmeaufnahmefahigkeit*)

16
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3.3.3 Die Enthalpie

Wenn man das Volumen des Systems nicht konstant hilt, ist die Anderung der Inneren
Energie nicht gleich der zugefithrten Warmemenge.
(klar: ein Teil dieser Energie wird als Volumenarbeit verbraucht)

Definition 3.3.5.
Die Enthalpie eines Systems ist definiert als

H=U+pV

mit p = Druck, V = Volumen, U = Innere Energie des Systems. H ist eine
Zustandsfunktion (weil U, p, V auch Zustandsfunktionen sind)

Satz 3.3.6.
Die Enthalpiednderung eines Systems ist gleich der zugefithrten Warmemenge bei konstan-
ten Druck (wenn das System keine zusétzliche Arbeit verrichtet)

dH = dg, (konst. Druck, nur Volumenarbeit)

bzw. AH = g,
Zustandsanderung:
aus U wird U + dU
aus p wird p + dp
aus V wird V + dV
H=U+pV
=" H+dH=(U+dU)+ (p+dp)(V+dV)

—0
:U+dU+pV+pdV+Vdp+m
(U=H—pV)=H+dU — pV + pV + pdV + Vdp
= H+dH =H +dU + pdV + Vdp
= dH = dU + pdV + Vdp
(dU = dq + dw) = dq + dw + pdV + Vdp
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PC Skript KAPITEL 3. ENERGIEERHALTUNG

System im mechanischen Gleichgewicht mit seiner Umgebung (Druck p)

nur Volumenarbeit =— dw = —pdV
= dH =dq+ Vdp
= dH =dq p = konst., nur Volumenarbeit

bei konst. Druck = dp =0

Anmerkung

Die experimentellen Bedingungen im Labor lassen also sehr viel hdufiger H als U wichtig
sein, weil fast alle Prozesse bei p = konst (Atmosphéarendruck!) ablaufen.

(i.a. Tabellen: AH statt AU)

Messung der Enthalpie beispielsweise im Verbrennungskalorimeter analog zu oben. H-T-

Diagramm

Definition 3.3.7.
Steigung des Graphen in einem H-T-Diagramm (p = konst) bezeichnet man als Warmeka-
pazitdt des Stoffes bei konstanten Druck bei der betreffenden Temperatur. Sie erhélt das

Symbol:
(8[—[ > .
o7 ) =%
or),

Cp
mol

analog: ¢, =

Manchmal analog: 0H = c,dT' (Temperaturénderung <+ Enthalpiednderung) bzw. wenn
¢p nicht stark von T" abhéngt: AH = ¢,AT
oder auch: dg, = ¢,dT" (— Messung von c,)

Es gibt eine empirische Naherungsfunktion fiir die Temperaturabhéngigkeit von ¢, p,:
c
T2

temperaturabhéngigen, stoffspezifischen, empirischen Parametern a, b und c.

Cpm = a + 0T + mit

Bsp.: Wie grof ist die Anderung der molaren Enthalpie, wenn gasformiges N, von 25°C
auf 100°C erhitzt wird

H(Ty) T .
/ dH = [ (a+ T+ S)ar

H(T1) Ty T2
Lo o 11
H(TQ)*H(Tl):CL(TQ*Tl)+§b(T2*Tl)fc ?—?
—_— 9 il
AH
H(Ty) = H(Ty) + 2,20 2L

18
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3.4 Thermodynamische Anwendung des ersten Hauptsatzes

3.4.1 Begriffe

Definition 3.4.1.
Die Thermochemie ist die Lehre von der Warmeenergie, die von chemischen Reaktionen
aufgenommen oder freigesetzt wird.

Folge: Da eine Wirmefreisetzung eine Abnahme der Enthalpie (der Inneren Energie) des
Systems bei konstanten Druck (bei konstanten Volumen) zur Folge hat, schlieft man:

fiir exoth. Reaktion AH <0 (AU <0)
fiir endoth. Prozesse AH >0 (AU > 0)

Definition 3.4.2.

Als Standardzustand bezeichnet man die reine Form einer Substanz bei einer gegebenen
Temperatur und einem Druck von 10° Pa.

Ist keine spezielle Temperatur angegeben, ist der Standardzustand bei 298 K gemeint.

Definition 3.4.3.
Alle Standardenthalpieinderungen erhalten das Symbol AH®

Bsp.: Direkter Ubergang eines Teststoffes, in den gasformigen Zustand:
Standardsublimationsenthalpie Ag,,H®

C(S),Graphit - C(g) ASubHe(298 K) = 716.68 KJ

mol

(ebenso: Verdampfen, Schmelzen etc.)(physik. Zustandséanderung) Diagramm von

fest nach gas

Folgerung: Die Standardenthalpieinderung eines Prozesses und seiner Umkehrung unter-
scheiden sich nur im Vorzeichen, nicht im Zahlwert: AH®(A — B) = —AH®(B — A)
Bsp.: Standardverdampfungsenthalpie von Wasser bei 298 K:

A, H® = 44 K.

mol

— Kondensationsenthalpie = Agong H®(298 K) = —44 X

mol

Bsp.: Standardionisierungsenthalpie A;H® = Enthalpieéinderung fiir die Entfernung eines
Elektrons

Na(,) — Na®(,) +e—()

Unterschied zur Ionisierungsenergie (= molare Innere Energie der Ionisierung)
(ideales Gas): H +U + pV = U + nRT

= AH =AU+ AnRT

An = 1mol (aus 1 mol werden 2 mol gasformiger Substanzen)

hier: AjH® = E; + AnRT = E; + RT

bei Zimmertemperatur RT ~ 2.5 <L

mol’

E; ~0(1000 &) — A;H® ~ E;

mol
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Bsp.: Standardreaktionsenthalpie Ag H® :=
Enthalpie der Umwandlung von Ausgangsstoffen im Standardzustand in Produkte
im Standardzustand.

CHy(g) +204(5) — COyg) +2H,0(
ARH®(298K) = —890 £

mol

Bsp.: Standardbildungsenthalpie ApH? eines Stoffes ist die Standardreaktionsenthalpie
seiner Bildung aus den Elementen in ihren jeweiligen Referenzzustand (stabilste

Form bei gegebener Temperatur und 10° Pa)

6 C(S),Graphit + 3HQ(g) — C6H6 AgpH =49 KJ

mol

Die Standardbildungsenthalpien der Elemente sind Null!!!

3.4.2 Satz von Hess

Satz von Hess:

Die Standardbildungsenthalpie einer Reaktion ist gleich der Summe der Standardbildungs-
enthalpien einer Folge von Reaktionen, in die die betreffende Reaktion formal zerlegt wer-
den kann.

Bsp.: Die Verbrennungsenthalpie des Kohlenstoffs zu Kohlenstoffmonoxid ist nicht messbar,
denn es will stets gleichzeitig CO, entstehen.

1
C) + 502(9) — COyy) nicht messbar AcH;
aber C(y) 4 Oy(y) — COyy) AcHs = —393.7 L

mol

1
und CO(g) + 502(9) — 002(9) AcHy; = —283.1 %
— AcHl = AcHg — AcHQ
=—393.7 &L _ (—283.1 kL)
= —110.6 XL

mol
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3.4.3 Der Born-Haber-Kreisprozess

Bsp.: Wie grof ist die Gitterenthalpie von NaCl?
gesucht: AgH®(NaCly))

NaCl(s) — Na+(g) + Cli(g)

Die Summe der Enthalpiednderungen im Kreisprozess ist Null!

ApH®(NaCl(,)) = —411 & Nayy) 4 5Cly ) — NaClg,)
AsuH®(Nag)) = 107.3 EL Nas) — Nay)
ArH®(Nag,)) = 498 1% Na(g) — Na¥(g) +e—(,
IADwSHe(Cl Cl) = 122 kL 3Cly(g) — Cly)
ApaH®(Cliy)) = =351 ;5 Clig) +e—(g) = Cl7(y

h
|2 Na'(g) 12 ¢ +2 Cl(g)]
E Elektronenaffinitit
J/mol Tonisierungsenergie

| 2Na(g) +2 Cl(g) |

45 _
T Dissoziationsenergie ‘2 M) o 2L (g)!

_2Na(g) + Clg) |
T Sublimationsenergie Gitterenthalpie =

| 2 Nags) + Cle) |

0 2Na'Cl(s) |

Abbildung 3.1: BORN-HABER-Kreisprozess am Bsp. NaCl

= AgH°(NaCly)) = —~ApH® + Agyy H® + AH® + 5Apiss H® + Apo H
= (411 + 107 + 498 + 122 — 351) =L,
= 787 &L = AgH®(NaCly))

mol —
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3.4.4 AbschlieRendes zur Thermochemie

2A+4+ B — 3C + D schreiben wir als 0=3C+D —2A— B
Mit der allgemeinen Form |0 = ) ;vyJ | wobei J die Stoffe sind und v; die entsprechenden

stochiometrischen Koeflizienten aus der Reaktionsgleichung. Die stochiometrischen Koeffi-
zienten der Edukte sind negativ, die der Produkte positiv.

Anwendung auf Reaktionsenthalpie und Bildungsenthalpie:

Man stellt sich vor, dass die Ausgangsstoffe in ihre Elemente zerlegt werden und dies dann
zu den Produkten zusammengesetzt werden. Die Enthalpie der Gesamtreaktion ArH®, ist
dann die Summe der Zerstérungs- und Bildungsenthalpie:

ARH® =Y v;ApH(J)
J

(Die ,,Zerstérungsenthalpie hat immer den negativen Wert der entsprechenden Bildungs-
enthalpie!)

3.5 Weitere Anwendungen des Ersten Hauptsatzes

3.5.1 Begriffe

Definition 3.5.1.
Die Grofe

W L(OV
v \oT »

bezeichnet man als Koeflizienten der thermischen Ausdehnung.

Definition 3.5.2.
Die Grofe

o= _ L (OV
T_V8pT

bezeichnet man als Koeflizient der isothermen Kompressibilitét.

Bsp.: Wie lauten o und k7 eines idealen Gases? (pV = nRT)

y_nRT _ 0V _ R
p or  p
1 /o0V 1 nR 1
—_ - —_ — e — = — i 1
— « V<8T>p V' T (ideales Gas)
nRT ov nRT
y=0t 2
p Ip p

B 1 nRT\ v=3kr ([ P nRT\ 1 . o
— RT = < V) ( p2 > = (m) 7 —]; (ldealeb Gab)
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Definition 3.5.3 (JOULE-THOMSON-Koeffizient).

bezeichnet man als JOULE-THOMSON-Koeffizient.

Definition 3.5.4.
Die Grofe

__(oH
Hr = op .

bezeichnet man als isothermen JOULE-THOMSON-Koeffizienten.

3.5.2 Joule-Thomson-Effekt (Verfliissigen von Gasen)

Die Anderung der Temperatur bei einer adiabatischen Expansion nennen wir Joule-
Thomson-Effekt.

Prozess: adiabatisch, isenthalpisch Diagramm
Drosselklap-
pen

links: Volumen, das die Drossel passiert = V4 mit pa,Ta
rechts: dieselbe Stoffmenge, mit Vg, pp, Tk
links: isotherme Kompression, weil zustromendes Gas wie ein Kolben wirkt; durch pgy
dndert sich V4 auf Null:
wg = —pa(0—Va) =paVa

rechts: isotherme Ausdehnung, Volumen von 0 auf Vg
= wp = —pp(Ve —0) = —peVg

— insgesamt verrichtete Arbeit w = paVa —peVEe
—> Anderung der Inneren Energie (¢ =0) = Up —Usg =w =paVa —ppVe

= Up +peVe =Ua +paVa = isenthalpisch

Hg Hy

isenthalpische Zustandsidnderung!

Man misst eine Temperatur (A7) pro Druckeinheit (Ap); alles klein = <%—£>H =pu
(Joule-Thomson-Koeffizient)
Der Joule-Thomson-Koeffizient kann (abh. von der Art des Gases, p, T)z 0 sein.

Groker Null = bei neg. dp ist auch 9T negativ
—> Abkiihlung bei Ausdehnung

23
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Grofsthermische Anwendung: Linde- Verfahren
Einschub: U=U(V,T)

Zustandsfunktion: als totales Differenzial darstellbar

oU ou
= dU = — | dT — ) dV
<6T>V ! (aV)T
—— ~——
=Cy =TT
- dU = cydT + mpdV

an = 87‘/ + - a—U = fir ideales G
a7 p— T a7 ) cy a7 p_CV ir ideales Gas

=0 fiir ideales Gas

ideales Gas: ¢, = (g—gf)p = ¢p—cy = (%)p — (g—g)p
(3.1)
mit H=U+pV =U+nRT
-~ (22) ~(22) +ur
oT » oT »
oUu oUu
g Cp—CV—<M) +TLR—<811>
p p
— cp —cy =nR
also auch:  ¢pm —cym =R ideales Gas
a?TV
allg.: cp—cy =
KT
3.5.3 Adiabatische Volumenarbeit
wir wissen: AU = ¢y AT Bild
hier: g =0 — AU = wyq = cy AT Ko nd
deKomp

Wir suchen nach einem Zusammenhang zwischen der adiabatischen, reversiblen Volumen-
dnderung und der Temperaturdnderung.
also Annahme: adiabatisch, reversibel, ideales Gas
Volumenarbeit:
dw = —pdV = dU

— dT = —pdV
cvdT = dU} v b

ideales Gas (pV = nRT) einzusetzen: = cydT = —nRTdVV
= chTT = —nR%
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Bei Zunahme des Volumens von V4 auf Vg fallt die Temperatur von T4 auf Tx, Annahme:

cy # f(T)

e dr Ve
- cv/ — = —nR/ vgl. 3.3.1
Ta T Va
Tg Ve
— cylnT| =-nRInV
T Va
== cv(InTg —InTy) = —nR(In Vg —InVy)
T Vi V
= cvlnT—j:—annV—j:annV—z
: Cu,m
mit Inz® =alnz und ¢ = fL—‘}’% = =
Te\* Va
In{=) =In(—=
- ! (TA> " (VE)
T C
Ta VE TS Ve
= VETE = VaTj (3.2)
s . paVa _ Ty
aulerdem: ideales Gas: pEVE = Tg
(3.3)
aus ((3.2)): VETs = /VaT = /ViTr = /VaTa
1 1
1 1 T Vs Vi ©
ViTp = Vi — A= Y8 _ (E)
Tg  ye Va
A
1
. paVa Ve . R cvom + R
mit (3.3)): = () mit v = 41 =0 -
PEVE Va 7 CVm CVym

folgt paV, = ppVz oder pV7 = konst Po1ssoN-Gleichung (id. Gas, adiabat., revers.)
fiir alle Gase gilt: v > 1

Alle Adiabaten (p als Funktion von V fiir adiabatische Zustandséinderung) fallen steiler ab
(p ~ %, ~ > 1) als die zugehorigen Isothermen.

Bei isothermer Expansion flieft Warmeenergie in das System (sodass T konst. bleibt),
dadurch ist der Druckabfall geringer, als bei adiabatischer Expansion!
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4 Der zweite Hauptsatz der
Thermodynamik

Motivation: Alle Prozesse lassen sich in zwei Gruppen einteilen: Solche, die freiwillig ab-
laufen und solche, die nicht freiwillig ablaufen.

Wir werden sehen, dass freiwillig ablaufende Prozesse immer so verlaufen, dass aus der
Umverteilung der Energie eine grofsere ,,Unordnung entsteht.

Wir miissen die Richtung des Prozesses herausfinden, die zu einer ungeordneteren Vertei-
lung der Gesamtenergie des abgeschlossenen Systems fiihrt.

4.1 Die Entropie

Bei einer freiwilligen Zustandsdnderung nimmt die Entropie eines abgeschlossenen Systems
zu: ASges > 0

= 2. Hauptsatz der Thermodynamik

Definition 4.1.1.

Die Groke s = kpl,w bezeichnet man als Entropie eines Systems. Dabei ist xp die
BoLzMANN-Konstante (kg = 1.381 - 10723 %,R = Ny - kp) und w die Anzahl der
verschiedenen Moglichkeiten, die Gesamtenergie des Systems auf die unterschiedlichen Zu-

stande der Atome oder Molekiile zu verteilen (statistische Definition der Entropie).

Bsp.: N4 Molekiilen HCI bei 0 K

Definition 4.1.2.

Die Entropiedinderung eines Systems bei einer definierten Zustandsénderung von A nach
F kann man bestimmen, indem man die Warmemenge ermittelt, die auf einem reversiblen
Weg von A nach F ausgetauscht wird.

E
dQT’e'U dQTev
AS = baw. dS = *
/A T T ®)

(Thermodynamische Definition der Entropie)
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Die Einheit der Entropie ist demnach ﬁ bzw. % (je nachdem, ob aufs mol bezogen
oder nicht, auch Standardentropien, molare Standardentropie etc.).

Bsp.: Berechnen sie die Entropieéinderung, wenn sich ein ideales Gas isotherm von einem
Volumen V4 auf ein Volumen Vg ausdehnt.
(vgl. 3.3.1), weil rev., isoth., id. Gas = AU =0 = ey = —Wye und
T = konst = vors Integral:

Ve d 1 (Ve 1 V
Qrev Qrev 3.3.1 E
AS = :/ dQrey = =" —nRTIn —
v, T T), 7T t Va
Vi
=nRIIn—
n n )
- Verdoppelung des Volumens eines Mols eines idealen Gases bei beliebiger Tempe-
ratur:
AS =1mol-8.3145 2 1In2 =5.76 %
Satz 4.1.3.

Die Entropie ist eine Zustandsfunktion!

Zu zeigen ist, dass das Integral von dS unabhingig vom Weg ist. Das ist gleichbedeutend
mit der Forderung, dass @ iiber einen beliebigen geschlossenen Weg Null ist.

(= die Entropie am Anfangs- und Endzustand sind gleich.)

Dazu untersuchen wir den sogenannten CARNOT’schen Kreisprozess (ideales Gas):

1. reversible isotherme Expansion bei T, von A — B

= AS; = ;{—w mit g, positiv, Warme geht ins System

w

2. reversible adiabatische Expansion von B — C

= AS; =0, weil keine Wéarme ausgetauscht wird
= T, fallt auf T},

3. reversible isotherme Kompression von C' — D

— AS3 = ;{—k mit ¢, negativ, Warme geht aus dem System
k

4. reversible adiabatische Kompression von D — A

— ASy =0 (siche 2.)
= T}, steigt auf Ty,
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QG
. 7! as — g 4 e (4.1)

aus Bsp. oben: ¢ = nRT In % (isotherme Expansion, ideales Gas)

= nRT, ln$

VA (4.2)
— pRT,In-2

Ve

mit 3.5.3 (ad. rev. Exp.): V4TS = VpT§ und VBT§ = VT

VaVeT Ty = VeVp T, T

Va_ Vo
Vs Vo

v
qr = nRT} In A

VB

f g Qv _ G
Ty Tk:

BB 11

Definition 4.1.4.

Die Grofe cpepy = 1 — %’Z bezeichnet man als den CARNOT-Wirkungsgrad einer reversiblen,
mit einem idealen Gas als Arbeitsmedium, operierenden Warmekraftmaschine. (Dampfma+
schine)

Satz 4.1.5.
Fiir eine beliebige Zustandsédnderung gilt die CLAUSIUS’sche Ungleichung:
dgq
AS > —
T

4.1.1 Entropiednderung bei Phaseniibergdngen
Sieden, Schmelzen, Erstarren, etc. — Anderung des Ordnungszustandes (AS 2 0>. Ver-

bunden ist damit die Phasentemperatur Ti.qns (trans fiir Transition = Ubergang) bei
Normaldruck.
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Bsp.: fliissiges Wasser /Eis: Tipqns = 273 K
fliissiges Wasser /Wasserdampf: Tyrqns = 373 K

Satz 4.1.6.
Die Entropieinderung bei einem Phaseniibergang (Phasengleichgewicht, reversibel) betragt
bei konstantem Druck

A H
AS = =trans (weil ¢ = AgransH)
TtTans

Folgerung:
Fiir exotherme Phaseniibergange (AtransH < 0; z.B. Gefrieren, Kondensieren) ist AS
negativ, fir endotherme positiv.

Satz 4.1.7 (PICTET-TROUTON’sche Regel).
Fiir viele verschiedene Fliissigkeiten ist die Standardverdampfungsentropie ungefahr
85 ﬁ (empirisch)

4.1.2 Die Temperaturabhangigkeit der Entropie

mit : AS = ff dq% kann man schreiben:

E
S(Tg) = S(Ty) —I—/ q;v , auferdem (3.3.3)
A

bei p = konst., keine Volumenarbeit

dgrey = cpdT
E
T
= S(Tg) — S(Tx) +/ cp;{ (p = konst.)
) AE cydT
analog S(Tr) — S(T4) + / VT (V = konst.)
A

— Kennt man die Entropie bei einer Temperatur, sowie die Temperaturabhéngigkeit der
Warmekapazitat, kann man die Entropie bei jeder anderen Temperatur bestimmen.
Vereinfachung fiir den Fall, dass ¢, bzw. ¢y im interessierten Temperaturintervall nicht von
der Temperatur abhangt:

E
dT T
= S(Tr) = S(Ty) —i—cp/ — =5(Ta) —i—cpln( E> p = konst.
a T Ta
E
dT T
S(Tg)=S(Ta) +cv/ — = 5(Ta) +cV1n< E> V = konst
a T Ta
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4.1.3 Messung der Entropie und Dritter Hauptsatz der Thermodynamik

Satz 4.1.8 (NERsT’sches Warmetheorem).

Die Entropiedifferenz bei allen physikalischen und chemischen Stoffwandlungen nahrt sich
dem Wert Null, wenn sich die Temperatur dem absoluten Nullpunkt nahert: AS — 0 fiir
T =0

Satz 4.1.9 (Dritter Hauptsatz der Thermodynamik).

(Formulierung von LEWIS und RANDALL)

Wenn man die Entropie jedes Elements in seinem stabilen Zustand bei 7' = 0 Null setzt,
hat jeder beliebige Stoff eine positive Entropie, die bei T" = 0 den Wert Null errechnen
kann.

Sie tut das im Fall ideal kristallisierter Festkorper.

Etwas mutiger (PLANCK): }in%S (id. Festkorper) =0
—

= Die Messung der Entropie erfolgt, indem man die Warmekapazitit c, bei verschie-
dener Temperaturen misst, das Integral (V) auswertet, alle Phaseniibergangsentropien

Aﬂf#f{ hinzuzahlt und S = 0 bei T = 0 setzt.

Sei Ty, = Schmelztemperatur, Ts = Siedetemperatur

=0

~ Tsm ¢ () AgnH Ts e (1) Ay H e (s)
T) = Pldr + == P dT L£=2dT
S(T) S(O)+/O T T + T + T T + T, —l—/Ts T d

Anmerkung

Die Messung von ¢, bei sehr tiefen Temperaturen schwierig. Dauer werden die Werte bei
tiefen Temperaturen einem Gesetz ¢, = aT' 3 aufgepasst, der Parameter a daraus bestimmt
und auf 7' = 0 extrapoliert (DEBYE’sches T3-Gesetz)

Bsp.: gesucht S(N,) bei 298 K

T dr  A,H [T AT AgnH
= S(N,, 298 K) = 5°(N,) :/ cp(on, Ny) — + +/ (8, Ny)— +

T 298

s dT A H dT
+/ cp(NzJ)—T + ; +/T cp(NQ,g)—T

sm S S
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St [ &l
DEBYEsches T3-Gesetz (0 — 10 K) 1.92
Integration (10 — 35 K) 25.15
Phaseniibergang (fest-fliissig: aN, — SN,) 6.43
Integration (35.61 — 63.14 K) 23.38
Phasentibergang (schmelzen) 11.42
Integration (63.14 — 77.32) 11.41
Phaseniibergang (verdampfen) 72.13
Integration (77.32 — 398.15 K, C}, = konst.) 39.20
(+ kleine Korrektur fiir reales Verhalten d. Gases) 0.92

52 (Ny) = 192.06 2

Definition 4.1.10.
Solche Entropien nennt man Entropien nach dem Dritten Hauptsatz (third law entropies)

oder einfach Entropien.
Im Standardzustand: S°(7T")

Definition 4.1.11 (Standardreaktionsentropien).

Standardreaktionsentropien erhilt man analog zu den Standardreaktionsenthalpien als Dif
ferenz der Entropien der reinen, getrennt vorliegenden Produkte und den reinen, getrennten
Reaktanten:

ARS® = ;S5 (J)
J

4.2 Freie Energie und Freie Enthalpie

Definition 4.2.1.
Die Grofse A = U — T'S bezeichnet man als Freie Energie eines Systems.
———— —_—

dA=dU—-TdS
Man findet auch die Bezeichnung HELMHOLTZ-Energie oder HELMHOLTZ’sche Freie Ener-

gie.

Satz 4.2.2.

A wird auch als maximale Arbeit oder Arbeitsfunktion (daher das Symbol A) bezeichnet,
weil die Anderung der Freien Energie der Arbeit entspricht, die das System maximal leisten
kann.
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Nachweis:

Clausius: dS > % — TdS > dg

1. HS: dU = dq + dw = dU < TdS + dw

— dw > dU —TdS

maximaler Betrag |dw|, der vom System verrichtet werden kann: dwy,q, = dU — T'dS bei
reversibler Arbeitsweise (dann gilt ,=* {iberall)

Bei T = konst dA =dU —TdS = dwpa: q.e.d.

Definition 4.2.3.
Die Grofte G = H —T'S bezeichnet man als Freie Enthalpie eines Systems. Man findet auch
die Bezeichnung GiBBs-Energie.

Satz 4.2.4.
Chemische Reaktionen bei konstanter Temperatur und konstantem Druck verlaufen genau

dann freiwillig, wenn sie mit einer Abnahme der Freien Enthalpie verbunden sind (AGr,), <
0)

bei T' = konst konnen wir schreiben dG = dH — T'dS bzw.

AG =AH —TAS

Anmerkung

Es kann also nicht freiwillig ablaufende exotherme Reaktionen geben, ndmlich dann, wenn
die Entropie abnimmt und |T'AS| > |AH| (entropische Hemmung).

Umgekehrt gibt es auch endotherme Reaktionen, die freiwillig ablaufen.

Freie Enthalpien sind bestimmbar aus

i) AH und AS (Kalorimetrie, c... )
ii) Gleichgewichtskonstanten
iii) elektrochemischen Messungen

iv) spektroskopische Messwerten

Definition 4.2.5.
Die Freie Standardreaktionsenthalpie ArG® ist definiert als die Differenz zwischen den
Freien Standardenthalpien von Reaktanten und Produkten in ihren jeweiligen Standardzu-

stdnden bei der angegebenen Reaktionstemperatur.
Sie ist zudem erhéltlich aus ArRG® = ARH® — TARS® (bei T = konst)
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PC Skript KAPITEL 4. DER ZWEITE HAUPTSATZ DER THERMODYNAMIK

Definition 4.2.6.

Die Freie Standardbildungsenthalpie A pG® entspricht der Freien Standardreaktionsenthal
pie der Bildung einer Verbindung aus den Elementen in ihren jeweiligen Referenzzusténden.
Analog zu AR H® und ARS® kénnen wir schreiben

ARG = v;ApGe(J)
J
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5 Verbindung vom Ersten und Zweiten
Hauptsatz

a) 1. HS: dU = dq + dw
rev. Zustandsidnderung, geschlossenes System, nur Volumenarbeit

- dQTev = TdS, Adwyey
- dU =TdS — pdV Fundamentalgleichung (1)
by G=H-TS
= dG = dH — TdS — SdT
mit H =U 4+ pV
= dH = dU + pdV + Vdp
dG = TdS — pdV + pdV + Vdp — TdS — SdT
= dG = Vdp — SdT Fundamentalgleichung (2)

c) kann sich niemand merken!
Aber folgendes:

1
~—
—

Jr

~—

U

,Heute saugt unser Vampir auch tagsiiber ganz
prachtig.”
(GUPPENHEIM-Schema)

sclaniNep)

P!
—H = <

dU =TdS — pdV

dG = —sdT + Vdp

dH = —Vdp +TdS

dA = —=SdT — pdV alles Fundamentalgleichungen
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PC Skript KAPITEL 5. VERBINDUNG VON 1. UND 2. HS

d) Weil H, U, G und A Zustandsfunktionen sind und damit die Fundamentalgleichungen
totale Differenziale, kann man schreiben:

oUu oU

oUu oUu
= (65>V_T und (av)s‘p

N————

vgl. mit :

‘rein thermodynamische Deﬁnition‘ der Temperatur

e) Auferdem folgt:

oy _ (v

op)g \OS »

wy _ (0

or),, \ov )

Al = — 95 die‘ MAXWELL-Beziehungen ‘(—relationen)
ory, op )

5.1 Mehr zur Freien Enthalpie

dG = Vdp— SdT legt nahe, G als Funktion p und T" zu behandeln. Druck und Temperatur
sind einfach zu messen und zu kontrollieren.

1. + 2. HS fiir chemische Anwendungen sehr geeignet kombiniert:

dG = <6G> or + (8G> Op
oT » op )¢ (ag>
f— _— = V
[ ) | 0 | o )¢
oG = -5 dT  + \% dp
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PC Skript KAPITEL 5. VERBINDUNG VON 1. UND 2. HS

G G Gasphase

Gasphase

. . Fliissigkeit
Flissigkeit
Feststoff Feststoff

T p
Abbildung 5.1: Die Temperaturabhdingig- Abbildung 5.2: Die Druckabhingigkeit der
keit der Freien Enthalpie wird durch die Freien Enthalpie wird durch das Volumen
Entropie bestimmt. bestimmdt.

5.1.1 Die Temperaturabhangigkeit der Freien Enthalpie

aus G:H—TS:>H;G:S G aG
oG T (8T>
und —-S5= <> P
ar ),
— (a% (%))p =1 GiBBs-HELMHOLTZ-Gleichung

= Aussage tiber die Temperaturabhéngigkeit von G/T bei gegebener Enthalpie

hiufig in anderer Form: (8% (%))p = —%

5.1.2 Die Druckabhédngigkeit der Freien Enthalpie

dG =Vdp — SdTI' fir T = konst

PE PE PE
/ i = [ Vip — Glog) = Glpa) + / Vp
PA

pa pa

PE PE
/ dG =G
paA

= G(pe) — G(pa)
Festkorper und Fliissigkeiten : V' # f(p)

pa

PE
und molare Grofien : Gm(pe) = Gn(pa) + Vm/ dp

pA
= Gm(pa) + Vin(PE — pa)
= Gm(pA) + Vi Ap
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PC Skript KAPITEL 5. VERBINDUNG VON 1. UND 2. HS

—> unter Laborbedingungen ist also fiir Feststoffe und Fliissigkeiten G, (pa) =~ G (pE),
wil Ap relativ klein

Bei Gasen ist allerdings das Molvolumen so grof, dass schon kleine Ap zu Anderungen in
G fithren, dann héngt auch V,,, von p ab:
— ideales Gas: V,,, = % — einsetzen

s Glpp) = Gonl(pa) + / By = Gulpa) + RT / ?P
P

pa A

= Gu(pa) + RTIn <pE>
pba

Wenn man den Druck um den Faktor 10 erhoht bei Zimmertemperatur = Zunahme
kJ

von G um etwa ol
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6 Das Chemische Potential,
Phasenumwandlung

6.1 Das chemische Potential

Definition 6.1.1.
Das chemische Potential eines reinen Stoffes ist definiert als:

o= ()
on T

Es gibt also an, wie sich die Freie Enthalpie eines Systems verhilt bei Anderung seiner

Zusammensetzung.

Also (ebenfalls fiir reine Stoffe): G =n - G,

T a(n-Gn) _C
H= on p,T_ m

G, hingt fiir Teststoffe und Fliissigkeiten nur wenig von p ab, also auch u # f(p)

ABER nicht fur Gase!

von oben: Gy, = G, + RT In (f}—i) (ideales Gas)
fiir Standardzustand: p® und G°
= Gm =G + RTIn (;)
_ e p
== w=p’+ RTIn (p@)

= p-

Diagramm
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PC Skript KAPITEL 6. DAS CHEMISCHE POTENTIAL, PHASENUMWANDLUNG

6.1.1 Die Fugazitit (Die Druckabhéngigkeit des chem. Potentials eines realen Gases)

(fugare = fliehen, fliichten) Fugazitdt = Fliichtigkeit

Definition 6.1.2.
Um die Druckabhéngigkeit des Chemischen Potentials eines realen Gases zu beschreiben,
ersetzt man in

u=pu’+ RTIn %
p

den Druck p durch einen effektiven Druck f, der Fugazitiat genannt wird.

— pu=up°+RTIn <]j;>

Unter Verwendung von f =« - p, mit v, dem Fugazitatskoeffizient, erhélt man

ju = 1i® + RTIn <7'p) = 1°+ RTn <;’> + RTIn~

p@

1° bezieht sich auf ein hypotetisches Gas ohne zwischenmolekulare Wechselwirkungen, In I%
auch im idealen Gas

= aus RT In~ ist die Abweichung vom idealen Verhalten ablesbar!

Iny kann also < oder > 0 sein, je nachdem ob anziehende oder abstofiende Wechselwirkun-
gen Uberwiegen (vgl. 2.2.2).

6.2 Phasenumwandlung

(i) Sieden, Erstarren, oo — N,, alles ohne Anderung der chemischen Zusammensetzung

(ii) frewillige Umwandlung: AG <0 AG=Gp—G4<0
reine Stoffe: p = G,, = freiwillige ablaufende Zustandsdnderungen verlaufen in
Richtung geringeren chemischen Potentials
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PC Skript KAPITEL 6. DAS CHEMISCHE POTENTIAL, PHASENUMWANDLUNG

fl £ ILL = — S
fes lissi asformig =
t g g g T m

Abbildung 6.1: Schematische
Darstellung der Temperatur-
abhdngigkeit des chemischen
Potentials

z.B. HyO bei 1 bar: <0°C — Eis stabil = p(,) < pq
> 0°C — Flissigkeit stabil = p) < )

= () = p() bei Phaseniibergangstemperatur

6.2.1 Phasendiagramme

Definition 6.2.1.

Das Phasendiagramm eines Stoffes ist eine graphische Darstellung der Druck- und Tempe-
raturbereiche, in denen die einzelnen Phasen thermodynamisch stabil sind. Die Bereiche
werden durch Phasengrenzlinien voneinander getrennt.

kritischer Punkt

Feststoff
Fliissigkeit

Tripelpunkt

Gas

T3 Thrit

T

Abbildung 6.2: Verallgemeinerte Darstellung fiir ein Phasendiagramm
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PC Skript KAPITEL 6. DAS CHEMISCHE POTENTIAL, PHASENUMWANDLUNG

a) Phasendiagramm CO,,
- fest /fllissig: positive Steigung — Schmelztemperatur steigt mit steigendem Druck
- Tripelpunkt oberhalb von Atmosphérendurck (unter normalen Bedingungen exis-
tiert kein fliissiges CO,, min 5.1 atm aufbringen) — Feststoff sublimiert bei 1 atm
(Trockeneis!)

b) Phasendiagramm von Wasser
- gas/fliissig: Temperaturabhéngigkeit des Dampfdrucks (— Kochdauer bei 3000 iiber
Normalnull)
- viele Tripelpunkte ... + mehrere Festphasen
- bis 2 kbar: negative Steigung fest/fliissig!
- Volumen von Wasser nimmt beim Schmelzen ab!

6.2.2 Phaseniiberginge

Satz 6.2.2.

Im gleichgewicht ist das chemische Potenzial eines Stoffes iiberall in der Probe gleich grofs,
unabhéngig davon, wie viele Phasen koexistieren.

Die Temperaturabhingigkeit des Chemischen Potentials

unter 5.1

wegen p = G, fiir reine Stoffe

or),~ (o)
= = 5=] =—5m
(), - (or),

. ) Das Chemische Potenzial eines reinen Stoffes sinkt
) mit steigender Temperatur (weil Sy, > 0, immer)

Die Steigung der Funktion p(7') ist fiir Gase stérker
negativ als fiir fliissige Phasen, weil Sy, > S -

i)

Die Abhangigkeit des Schmelzpunktes vom Druck

ebenfalls unter

oG ) 5.1
(), = (&),
op ) op)p
— i) Das Chmeische Potential jeder Substanz nimmt mit steigendem Druck (weil immer
Vin > 0)
ii) fast immer Vm(l) > Vm(s)

= Das chemische Potential der fliissigen Phase nimmt mit steigendem Druck
starker zu als das des Feststoffes, daher steigt die Schmelztemperatur.

Anmerkung: als einzige Ausnahme gilt fiir Wasser: Vingy < Vimgy
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PC Skript KAPITEL 6. DAS CHEMISCHE POTENTIAL, PHASENUMWANDLUNG

Die Druckabhangigkeit des Dampfdruckes

Satz 6.2.3.
Der Anstieg des Dampfdruckes einer kondensierten Phase mit steigendem Druck folgt der

Gleichung
VimAp
)

wobei p* der Dampfdruck ohne dufieren Druck Ap und p der Dampfdruck mit &ufserem
Druck Ap ist.

pzp*eXp(

6.2.3 Phasengrenzlinien und (Clausius-)Clapeyron’sche Gleichung

allgemein: an Phasengrenzlinien herrschen immer Gleichgewichtsbedingungen

= pa(p,T) = ps(p,T)

fiir Phasen « und 3

—> Auflosen gibt Phasengrenzlinie in Form einer Funktion p(T")

Voraussetzung: langsame, kleine Anderung, immer eingestelltes Gleichgewicht = djq =
dpg

von oben: du = —Sy,dI + Vy,dp
gleichsetzen fiir beide Phasen

— —SamdTl + Vo mdp = =S8 mdT + V3 yndp
= (Vaom — Vam) dp = (—=S8,m + Sa,m) dt
— (V@m — Vam)dp = (Sg’m — Soz,m) dt
AV, T
. dp _ ASm
dl' AV,

= CLAPEYRON’sche Gleichung exakt!

_ Steigung der Phasengrenzlinie, AS,, und AV,, die Anderung der molaren Entropie
~ und des molaren Volumens beim Phaseniibergang

a) fest — fliissig

bei Temperatur T' mit Ag, H dp Ag, H
im Gleichgewicht: Ag H =TAg, S| dT  TAg,V
wegen Ag H (fast) immer positiv aufer bei
und Ag, V (fast) immer positiv und klein Wasser
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PC Skript KAPITEL 6. DAS CHEMISCHE POTENTIAL, PHASENUMWANDLUNG

= im allgemeinen grofe positive Steigung im p-T-Diagramm

b) fliissig — gasférmig

dp  AvH

dT — TAyV
weil Ay H immer positiv Steigung im Phasen-
und Ay V immer positiv und grof | diagramm p(T) klein!

weil Vin,) > Vi = AvV & Vi

und ideales Gas: V,,, = %

CLAPEYRON (exakt)

— dp . AvH ~ AvH . AvH P
dT ~ TAyV - T-Vm, T-RT
dp AVI_I dhlp AvH
ey N _
p-dTl RT? T RT?
Chemikerschreibweise: d%(ln p) = %
dInp = 1 == dlnp = dp
dpp p

=| CLAUSIUS-CLAPEYRON’sche Gleichung (Ndhrung) ‘

c) fest — gasformig

wie unter b), nur muss die Verdampfungsenthalpie durch die Sublimationsenthalpie

ersetzt werden
dlnp  AgyH

dt RT?
fiir die Temperaturabhéngigkeit des Sublimierungsdampfdrucks.

6.3 Die Grenzflache fliissig/gasformig

(Gemeint ist hier die physikalische Grenzflache, so wie eine Grenzfliche mit einer Fliissig-
keit oder einem Gas in Kontakt steht.)
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PC Skript KAPITEL 6. DAS CHEMISCHE POTENTIAL, PHASENUMWANDLUNG

Oberflichen wollen méglichst klein sein
— maximale Anzahl an Teilchen im inneren
— Fliissigkeiten bilden Tropfen aus

Definition 6.3.1.
Die Arbeit, die notwendig ist, um die Oberfliche o einer Probe um do zu veréndern ist

dw = ~do

wobei v als Oberflichenspannung bezeichnet wird.
SO 7 D P DR
N | = |m2| " |m

Bildet sich eine Gasblase in einer Fliissigkeit, herrscht in ihr, zusétzlich zum Aufendruck,
der Kapillardruck

2 2
1. Din = Pex + = (LAPLACE’-GLEICHUNG)
r r

mit r = Kriimmungsradius des Blaschens.

aus 6.2.2.3 Dampfdruck einer Fliissigkeit hdngt vom Druck ab. Die Kriimmung einer ober-
fldche {ibt zusétzlichen Druck aus.

Satz 6.3.2.
Der Dampfdruck einer Fliissigkeit die in Form von Tropfen mit dem Radius r vorliegt, folgt

der KELVIN-Gleichung;:
=pFex 2V
p=Dp exp "RT
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7 Mischungen

7.1 Partielle molare GrolRen

7.1.1 Das partielle molare Volumen

Definition 7.1.1.

Das partielle molare Volumen einer Mischungskomponente A ist definiert als die Volumen-
anderung der Mischung, die bei Zugabe eines Mols A zu einem grofen Uberschuss der
anderen Komponente auftritt.

Bsp.: Zugabe von einem Mol H,O zu viel H,O:
— Zunahme des Volumens um 18 cm?
Zugabe von einem Mol H,O zu viel Ethanol:
— Zunahme des Volumens um lediglich 14 cm?

Grund: Jedes H,O-Molekiil wird von vielen EtOH-Molekiilen umgeben

Definition 7.1.2.
Formal wird das partielle molare Volumen Vj einer Mischungskomponente J definiert als

- (2
anJ p,I'n'

mit ny = Stoffmenge von J

n' = alle anderen Stoffmengen, werden konstant gehalten.

Bei Variation der Zusammensetzung durch Zugabe von dna und dnpg dndert sich das Ge-

samtvolumen
qv = (W) dna + (W> dns
anA p,Tng 8nB p, T4

= Vadna + Vpdnp
und V =naVa +ngVp (% % )
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PC Skript KAPITEL 7. MISCHUNGEN

7.1.2 Partielle molare Freie Enthalpie

(Das Konzept der partiellen molaren Grofsen ldsst sich auf alle extensiven Grofen iibertra-

gen!)
Das Chemische Potential

< oG )
H onj T
(k)

= G =napa +npup  (fiir zwei Komponenten) (O000O)

aber auch dG = f (p,T,na,np)
aus dG = Vdp — SdT

= dG =Vdp— SdT + padna + usnp
= | Fundamentalgleichung der Thermodynamik

Vereinfacht sich bei p, T' = konst.

- dG = dnapa + dngup (7.1)
Anderung der Zusammensetzung in kleinen Schritten

dG = dnapa + dngup + nadpa + npdug

=
B,

dnapa + dnppp = dnapa + dnppp + nadua + npdug
0 = nadpa + npdus

I

bzw. allgemein:

ZanMJ =0
J

’ = GIBBS-DUHEM-Gleichung

also: Die Chemischen Potenziale der Bestandteile einer Mischung kénnen sich nicht unab-
héngig voneinander &ndern!
Wenn in einem bindren Gemisch das Chemische Potenzial eines Bestandteils steigt,
muss das Potential der anderen Komponente abnehmen!

na
dppg = ——dpua
ng

(Gilt auch fiir alle anderen partiellen molaren Grofen.)
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PC Skript KAPITEL 7. MISCHUNGEN

7.2 die Thermodynamik von Mischphasen

7.2.1 Gase

Wenn zwei ideale Gase in zwei Behéltern mit Stoffmenge na und ng, T, p gemischt werden
muss A, G negativ sein!

Vor dem Mischen: (O0O0O)

G = napa +npuB

= na {uz +RTIn <;> } +np {u% +RTIn (;)}

nach dem Mischen: Partialdriicke pp und pg mit p = pa + pB

G' =na {u‘; + RTIn <Z§>}+ng {;fé + RTIn (fﬁ)}

Die Freie Mischungsenthalpie A,,;.G ist G' — G:

G' — G = naRTIn <pA> +ngRTIn (pB>
b

p
mit ny = zyn und 25 = %
= ApizG = xanRT Inzp + zgnRT Inzg
=nRT (xalnzs + zplnzy) (ideale Gasgleichung)

wenn A, 28 <1 = Inza,lnzg <0

= AnizG <0 (q.e.d.)

or

= -nR(zalnzp +2plnzg) = Mischungsentropie idealer Gase

Ami:r;
p,nA B

= ApizS > 0 wie’s sein muss!

Aus AG = AH — TAS und den beiden Gleichungen fiir A;,;-G und A5 folgt —

AnmizH = 0 fiir ideale Gase, wie man es fiir wechselwirkungsfreie Mischungen erwartet.
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PC Skript KAPITEL 7. MISCHUNGEN

7.2.2 Fliissigkeiten

Definition 7.2.1.

Ideale Mischungen von Fliissigkeiten (ideale Losunge) zeichnen sich dadurch aus, das sie
dem RAOULT’schen Gesetz gehorchen:

PA = TADA

wobei pa der Dampfdruck von A in der Gasphase ist, xa ist der Molenbruch von A in der
Fliissigkeitsmischung und pj der Dampfdruck der reinen Substanz ist.

PA

Partialdruck von B Partialdruck von A

Molenbruch von A

Abbildung 7.1: Abhdngigkeit des Partialdrucks einer Mischung von der Zusammensetzung
der Mischungskomponenten

Im Gleichgewicht: Chemische Potentiale in Fliissigkeit und Gasphase sind gleich!
pa(l) = pa + RTIn p—’; (reine Substanz)
p

pa(l) = px + RTIn Z—i (in Gegenwart eines gelosten Stoffes)

Zusammenfassen:
pa(l) = i (D) + RTIn 5‘7? = (1) + RTInxy
fur
rA=1 — ua(l) = i 0)
zp <1 — pa(l) < pa(l)
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PC Skript KAPITEL 7. MISCHUNGEN

Definition 7.2.2.

Lokale verdiinnte Losungen nennt man solche Mischungen, in denen die in geringer Kon-
zentration vorliegenden Komponente dem HENRY’schen Gesetz folgt:

PB = TBPB

mit pp = Dampfdruck des gelosten Stoffes
g = Molenbruch

Kp = HENRY’sche Konstante des gelosten Stoffes mit [Kp] = [p]

|_—ideal verdiinnte Losung
HEeNRY’sches

(A
Gesetz

\\ Ph

\

\

\ RaAouLr’sches Gesetz,
reale ideale Mischung
Fliissigkeitsmischung

Molenbruch von B 1

Abbildung 7.2: Auftragung des Molenbruch von B gegen den Druck, nach HENRY ’schem
Gesetz und RAOULT 'schem Gesetz, aufSerdem das Verhalten realer Fliissigkeitsmischungen

7.3 Kolligative Eigenschaften

von oben:

(I) + RT' Inzp

(1) weil zp <1

pa(l)
= pa(l) <p

Il
=
PSS
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PC Skript KAPITEL 7. MISCHUNGEN

Verschiebung durch Losen
eines Stoffes

—mit Gel6stem

=
/
TS, Tsm Ts Tg T

Abbildung 7.3: Wird einem fliissigem Ldsungsmittel ein geldster Stoff beigegeben sinkt das
chemische Potential des Lisungsmittels. Dadurch kommte es zu einer Gefrierpunktsernied-
rigung und Siedepunkterhohung. Voraussetzungen sind, dass Losungsmittel und geldster
Stoff im festen Zustand villig unmischbar sind und der geldste Stoff nichts zum Dampf-
druck der Léosung beitrdgt.

7.3.1 Die Siedepunktserhéhung

Voraussetzung: Gelostes tragt nicht zum Dampfdruck bei!

T* = Siedetemperatur des reinen Losungsmittels

T = Gleichgewichtstemperatur mit Gelosten

AT =T-T*?

*

ra(9) = pa(l) = pa(l) + RT Inza
= pa(l) + RT'In(1 — zB)
palg) —pa) _ AvG
RT RT

= In(l—2p)=

(xa + 2B = 1, AyG = Freie Verdampfungsenthalpie)
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PC Skript KAPITEL 7. MISCHUNGEN

AyvG = AyH — TAyS

AvH A
— In(1 - 2p) = —= - Avs
RT R voneinander abziehen
. 0 1 AvH AyS
T — : n — - T 5
ur rp RT* R
AvH (1 1
In(1 — 2p) = =~ 7 | = o (fi
— 1'1( J:B) R (T T*> B (fur B < 1)
B R\ T
RT*2
AT =

Unabhéngig von der Art des geldsten Stoffes!
((Veraltete) Anwendung: Eboullioskopie zur Molmassenbetimmung)

7.3.2 Die Gefrierpunktserniedrigung

Voraussetzung: Geloster Stoff B nicht 16slich im Feststoff A.
Rechnung analog zu 7.3.1

RT™*?
AsmH

((Veraltete) Anwendung: Kryoskopie zur Molmassenbestimmung)

— AT =

B
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PC Skript KAPITEL 7. MISCHUNGEN

7.3.3 Osmose

Die Pfeffer'sche Zelle

Zuséatzlicher Druck auf
die Losung

Losungsmittel mit
gelostem Stoff

T
|
|
|
|
|
|
|
|
reines Losemittel :
|
|
|
|
|
|
|
|

L Semipermeable Membran

Abbildung 7.4: Die PFEFFER sche Zelle ist eine von dem deutschen Botaniker Wilhelm Pfef-
fer entwickelte Vorrichtung zur Messung des osmotischen Drucks wéssriger Losungen. Uber
eine semipermeable Membran, ist die Wanderung von Losungsmittelteilchen maéglich. Durch
das natirliche Phinomen des Konzentrationsausgleichs kommt es dazu, dass Losungsmittel-
teilchen in die Kammer mit dem gelésten Stoffwandern, der dabei entstehende zusdtzliche
Druck nennt sich osmotischer Druck. Die Druckdifferenz erhdlt das Formelzeichen 11 und
ist abhdngig von der Konzentration des geldsten Stoffes.

Im Gleichgewicht:

*

pa(p) = palza,p+10)
=pua(p+1II)+ RT Inxzp

p+11
:u’g(p)+/ Vindp + RT Inxp
p

p+11
— —RTlnxA:/ Vindp
p

stark verdiinnte Losung: xp — 1 — In(1 — zp) =~ —xp

Anmerkung: V,, ist konstant zwischen p und p + II

—RTInzpa = —RTIn(l — a2p) = +RTxp = V,,I1
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verdiinnte Losung: zg ~ Z—i und V = naVy,

= IIV =ngRT

’E VAN'T HOFF’sche Gleichung

V = Gesamtvolumen der Losung

mit [B]-%2 = II =[B|RT

= Molmassenbestimmung (insbesondere von Makromolekiilen)
—> Osmometrie

7.4 Aktivitaten

Erinnerung: Fugazitéat (6.1.1) so eigefiihrt, dass das Verhalten realer Gase als Abweichung
vom Verhalten idealer Gase beschreibbar ist.

7.4.1 Die Aktivitat des Losungsmittels

Definition 7.4.1.

Um die Abweichung des Verhaltens eines Losungsmittels vom idealen (RAOULT’schen)
Verhalten zu beschreiben, ersetzt man in pa(l) = i (1) = RTInxza den Molenbruch xa
durch den ,effektiven“ Molenbruch as, der Aktivitdt genannt wird.

Durch den Vergleich mit pa (1) = pi(I) = RT In g—ff,\ erhilt man ay = % und somit eine
messbare Grofie.

Unter Verwendung des Aktivitdtskoeffizienten yo mit ay = yaza (ya — 1 fir zp = 1)
wird das chemische Potenzial des Losungsmittels zu pa (1) = pi (1) + RT Inxzp + RT Iny,.

7.4.2 Die Aktivitat des gelGsten Stoffes

Definition 7.4.2.
Das Chemische Standardpotential u* eines gelosten Stoffes, der dem HENRY ’schen Gesetz
gehorcht, ist definiert als

K
pi (1) = s + RTIn =2
P
mit den Bezeichnungen aus 7.2.2)
Hieraus folgt: up = ,ug + RT Inxp

Fiir reale Losungen:
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PC Skript KAPITEL 7. MISCHUNGEN

Definition 7.4.3.
Um die Abweichung vom ideal verdiinnten Verhalten eines gelosten Stoffes (HENRY’sches
Gesetz) zu bestimmen, ersetz man in ug = ,ug + RT'Inxzg den Molenbruch xg durch die
Aktivitidt ag mit ag = %BB

— U = ME + RTInap

Auch hier wird der Aktivitédtskoeffizient yg eingefiihrt, mit ag = ygap, der alle Abweichun
gen vom idealen Verhalten enthalt.
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8 Phasendiagramme komplexerer
Systeme

8.1 Die Gibbs’sche Phasenregel

Satz 8.1.1.

F=C-P+2 = | GiBBs’sche Phasenregel

F = Varianz des Systems
Anzahl der intensiven Zustandsgrofen, die unabhéngig voneinander gedndert
werden konnen, ohne dass sich die Anzahl der im Gleichgewicht vorliegenden
Phasen andert

P = Anzahl der Phasen

C = Anzahl der Komponenten eines Systems
(Minimale Anzahl unabhéngiger Spezies, mittels derer sich die Zusammenset-
zung aller im System vorliegenden Phasen beschreiben lasst.)

Bsp.: reines Wasser: eine Komponente — 3 — P

a) fiir eine Phase = P =1 — F =2
d.h. p und T koénnen unabhingig voneinander variiert werden, ohne dass sich
die Anzhal der Phasen veréndert
= eine Phase entspricht einer Fliche im Phasendiagramm

b) stehen zwei Phasen im Gleichgewicht(P =2) = F=3-2=1
d.h. bei festgelegter Temperatur kann man den Druck nicht mehr frei wéhlen
—> das Gleichgewicht zweier Phasen entspricht einer Linie im Phasendia-
gramm

8.2 Zweikomponentensysteme

8.2.1 Dampfdruckdiagramme

(Druckabhéngigkeit der Zusammensetzung)
RaAouULT’sches Gesetz: px = za - p) und pg = 2B - ph
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PC Skript KAPITEL 8. PHASENDIAGRAMME KOMPLEXERER SYSTEME

mit p}, pp Dampfdriicke der reinen Komponenten
Dampfdruck p der Mischung beider Komponenten:

p=pa+DPB = TADPA + TBPR
= xApa + (1 —zA)pp = P + (P — PB)TA

—> p hangt linear von z ab:

Fliissigkeit

Dampf

Molenbruch (z4) von A

Abbildung 8.1: Abhdngigkeit des Dampfdrucks von der Zusammensetzung einer Mischung
aus zwei Komponenten

Die Zusammensetzung von Dampf und Fliissigkeit ist nicht unbedingt gleich!
(Die Konzentration der fliichtigeren Komponente ist im Dampf grofer.)

DALTON: Molenbruch in der Gasphase

pA
p p

TAPA

YA = bET s —phaa

Sei A die fliichtigere Komponente: —z A
B
= iiberall ypo > xa
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PC Skript KAPITEL 8. PHASENDIAGRAMME KOMPLEXERER SYSTEME

PA
Fliissigkeit
z/) a: Dampfdruck einer fliissigen Mi-
Ph } schung der Zusammensetzung x s
1 b: Zusammensetzung der Gasphase
, Dampf im Gleichgewicht mit der fliissi-
T Ty gen Phase bei gleichem Druck

Molenbruch (za) von A

Abbildung 8.2: Dampfdruckdiagramm einer bindren
Mischung

8.2.2 Siedediagramme

(Temperaturabhéngigkeit der Zusammensetzung)
Destillation

p = konstant, T' = variabel = Destillation zur Stofftrennung

Wir brauchen ein Diagramm, dass bei p = konstant (Atmosphére) die Zusammensetzung
der Phasen im Gleichgewicht bei verschiedenen Temperaturen angibt

= Definition eines Siedediagramms‘

Zusammensetzung
des Dampfes

A fliichtiger als B

zunéchst: unten Fliissigkeit, oben Dampf
— in diesen Gebieten sind Temperatur und Zu-
sammensetzung frei wihlbar (P =1 — F' =2)

Siedepunkt

d. Flissigkeit zwischen beiden: P = 2 = F’ = 1, d.h. bei gegebener

Temperatur sind die Zusammensetzungen
beider Phasen festgelegt

0 Molenbruch (z4) von A .

Abbildung 8.3: Siedediagramm
einer bindren Mischung

Definition 8.2.1.
Unter fraktionierter Destillation versteht man eine Abfolge wiederholter Siede- und Kon-
densationsvorgénge (vgl. ag — af — aqg — ...)
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PC Skript KAPITEL 8. PHASENDIAGRAMME KOMPLEXERER SYSTEME

Definition 8.2.2.

Unter der Zahl der theoretischen Béden versteht man die Anzahl der Verdampfungs- und
Kondensationsschritte, die erforderlich sind, um aus einer gegebenen fliissigen Mischung
ein Kondensat einer gewiinschten Zusammensetzung zu erhalten.

Azeotrope (= ,unverdndert sieden)”

Mit Siedepunktsmaximum:
Die fliissige Phase wird durch zwischenmolekulare Wechselwirkungen (attraktive) stabili-
siert (Chloroform-Aceton; Salpetersiure-Wasser)

Bsp.: HCI/H,O
Azeotrop enthélt 80 Massenprozent H,O und siedet bei 108.6°C

Mit Siedepuktsminimum:

Zeigt Destabilisierung der fliissigen Phase gegeniiber dem idealen Verhalten wegen absto-
fenden Kréften zwischen A und B (Dioxam-Wasser, Ethanol-Wasser: enthélt 4% H,O und
siedet bei 78°C)

8.2.3 Fliissig-/Fliissig-Phasendiagramme

Definition 8.2.3.
Flissigkeiten, die sich nicht bei beliebiger Temperatur in beliebigem Mengenverhéltnis
mischen, nennt man begrenzt mischbare Fliissigkeiten.

Bsp.: Hexan/Nitrobenzol
(p = konstant, P = 2 = C = F’ = 1, also bei gewihlter Temperatur ist die
Zusammensetzung festgelegt, wenn sich beide mischen P =1 — F/' =2 — T
und z frei)

Abbildung 8./4: Flissig-/Flissig-Phasendiagramm begrenzt mischbarer Flissigkeiten
Bei hoher Temperatur sind A und B mischbar, darunter gibt es Gebiete, in denen A in B
und B in A in gewissen Mengen ldslich sind, und ein Gebiet, in dem zwei Phasen vorliegen.
z(CgH;NO,)

Fiir Stoffe mit unterer kritische Entmischungstemperatur ist es genau umgekehrt.

o8

Da p = konst.
fallt ein
Freiheitsgrad
weg und

F'=1



PC Skript KAPITEL 8. PHASENDIAGRAMME KOMPLEXERER SYSTEME

Definition 8.2.4.
Oberhalb der oberen kritischen Entmischungstemperatur sind beide Komponenten voll4
standig mischbar.

—> Thermische Bewegungen wirken dem Zusammenhalt der Molekiile eines Stoffes in-
nerhalb einer Phase entgegen.

Definition 8.2.5.
Unterhalb der unteren kritischen Entmischungstemperatur sind beide Komponenten in
beliebigem Verhéltnis mischbar.

=—> Die Molekiile der Fliissigkeiten bilden einen schwach gebundenen komples, der bei
héherer Temperatur zerfallt — Entmischung.

Bsp.: Wasser/Triethylamin

System mit beiden Temperaturen

T[°q]

210

2-Phasengebiet

61

0.2x 0.8x

Abbildung 8.5: Mischungsdiagramm von Wasser/Nikotin; System mit beiden Temperaturen
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9 Das Chemische Gleichgewicht

9.1 Freiwillig ablaufende chemische Reaktionen

Alle Prozesse bei T,p = konstant laufen in
Richtung minimaler freier Enthalpie G ab!

0 Reaktionslaufzahl &

9.1.1 Das Minimum der Freien Enthalpie Reaktion A=B

Definition 9.1.1.

Die Reaktionslaufzahl £ ist ein Mafs fiir den Ablauf einer Reaktion. Wir wéhlen sie so, dass
fiir die Reaktion A—B gilt, reines A entspricht £ = 0, bei £ = 1 wurde ein Mol von A
vollstdndig in ein Mol von B umgewandelt.

Anderung der Stoffmenge von A: dny = —d¢
Anderung der Stoffmenge von B: dnp = d¢
= dG = padna + ppdng = —pad€ + ppdé

= Steigung des Graphen in einem G-¢-Diagramm
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PC Skript KAPITEL 9. DAS CHEMISCHE GLEICHGEWICHT

<iTG>p,T <0/ (%)p’T =0

(), -~

dg

0 Reaktionslaufzahl & 1

Abbildung 9.1: G-¢-Diagramm
Reaktionen verlaufen in Richtung der Stelle, an der die erste Ableitung =0 und somit das
Minimum ist.

dG
<> =0 = pup = up = Chemisches Gleichgewicht
d€ ),

Definition 9.1.2.
Die Steigung des Graphen der Freien Enthalpie in Abhéngigkeit von der Reaktionslaufzahl
bezeichnet man als Freie Reaktionsenthalpie

dG
(déf)p,T =ArG  (=pB — 1a)

Definition 9.1.3.
Reaktionen mit AgrG < 0 nennt man exergonisch (griech. ,Arbeit abgebend), Reaktionen
mit ArG > 0 endergonisch.

9.1.2 Die Gleichgewichtskonstante

(s.o.: fiir ideale Gase u = p® + RT lnp)

= ARG = pp — pa = p° + RT'Inpg — (u3 + RT Inpy)
— ARG® + RTIn 22
pa

mit % =@ — ARG =ArG°+ RT'InQ

Definition 9.1.4.
@ bezeichnet man als Reaktionsquotienten. Er hat die allgemeine Form

Q=]]ay
J
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PC Skript KAPITEL 9. DAS CHEMISCHE GLEICHGEWICHT

aj = Aktivitdten e Partialdruck bei idealen Gasen
e Fugazitét bei realen Gasen
e Molenbruch bei idealen Losungen

e auch immer als Abweichung von idealen Verhéltnissen

Bezeichnet man das Verhéltnis der Partialdriicke im Gleichgewicht mit K und setzt
ARG =0

= 0=ArG°+RTInK
== RTIn K = —AgrG® (%)

ARG*® lasst sich aus den Freien Bildungsenthalpien errechnen:
ARG®° = ApG®(B) — ApG®°(A)

= Tabellen in allen Biichern — Gleichgewichtskonstante bei allen Temperaturen!

Satz 9.1.5.
Die Freie Reaktionsenthalpie ArG kann allgemein geschrieben werden als

ARG =ApG°+ RTInQ
wobei die molaren Standardreaktionsenthalpien ArG® errechnet werden nach

ARG =) vjARG°())
J

Definition 9.1.6.
Ein Spezialfall der Reaktionsquotienten ist die thermodynamische Gleichgewichtskonstante

K
vy —
J Gleichgewicht

Es gilt also auch allgemein im Gleichgewicht ().

Der Einfluss des Druckes auf das Gleichgewicht

ARrG® = —RTIn K = per Definition ist K unabhéngig vom Druck, aber natiirlich kann
die Zusammensetzung des Systems im Gleichgewicht vom Druck abhéngen!
Zwei Moglichkeiten der Druckerhohung:

a) Invertgas zum Reaktionsgemisch (falls ideal)
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— keine Anderung der Partialdriicke (definiert als der Druck, den das Gas ausiiben
wiirde, wenn es allein den Behélter ausfiillen wiirde)

b) Volumen verkleinern
—> Anderung der Partialdriicke

Bsp.: AS2B
_ i
= K= il?A];;6

Damit K konstant bleibt bei der Druckerh6hung muss p2B genauso zunehmen wie pa!
Die Konzentration von B muss also zugunsten von A abnehmen (hier durch Dimerenbil-
dung).

Satz 9.1.7.

Ubt man auf ein System im Gleichgewicht eine Stérung aus, reagiert das System so, dass
die Wirkung dieser Stérung moglichst gering ist (Prinzip von LE CHATELIER (-BRAUN)
= Prinzip des kleinsten Zwanges).

hier: Druckerhohung fiithrt zur Verringerung der Teilchenzahl durch Bevorzugung der Teil-
chenzahl der Riickreaktion A+2B

Der Einfluss auf das Gleichgewicht durch die Temperatur

(vAN’T HOFF’sche Gleichung)

. ARG®
nK =—

— n RT

. dinK 1 d (ApGe®
dT”  RdT T

GiBBs-HELMHOLTZ-Gleichung (5.1.1.1):

(2(59)) --22
or\'1T)),”  T?
dinK 1 AgH®

ar R T2
(mit ApH*® = Standardreaktionsenthalpie bei Temperatur 7")

‘E VAN’T HOFF’sche Reaktionsisobare
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andere Schreibweise:

d (1ry_ 1
dar \T) T2

1
— dT = —-T%d | =
(7)
. dinK 1 AgH®
~T72d(%) R T?
din K ApH®
— dzll) = — % = auch vAN’T HOFF
T
~AgpH® (1
— dnK = ——d( =
i = =3 7)
1
— /an2dan= —antlt /T2d<1)
In K3 R A T
—ARH® /(1 1
= InKy—InK; = —— [ — - =
S R <T2 T1>

fir ApH® <0 = 4K <0

= Gleichgewicht verschiebt sich zugunsten der Edukte bei Temperaturerhéhung
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10 Gleichgewichtselektrochemie

Fast alles wie gehabt!
Nur die Aktivititen werden schneller # 1 (schon ab ~ 1073 mTOl)

Aktivitat:

Damit ist immer gemeint, was in p; = pf + RT In a, eingesetzt werden muss, also p;, fi, ¢;
etc., im engeren Sinn aber nur die Korrektur fiir Losungen als Abweichungen vom normalen
Wert.

10.1 Definitionen

Bsp.: Ag(s) + 5Chg) = AT (ag) + Cl (ag)
ARI'Ie = ABI—IG(Ag—i_(aq)) + ABI{G(Cli(aq))
ist sinnvol und messbar (—61.58 %)

aber ABHG(Ag+(aq)> und ABHQ(CI _(aq)) nicht!

Definition 10.1.1.
Die Standardbildungsenthalpie A H® und die Freie Standardbildungsenthalpie ApG® des
Wasserstoffions ist definitionsgemaéfs Null:

ABHG(H+(aq)) = ABGO(H+(CLQ)) =0

bei beliebiger Temperatur.

Bsp.: 5Hy(g) + 5Cly(g) = H' (ag) + Cl™ (49

ArH® = ABHG(H+(aq)) + ABHG(CI_(aq))
= ABHQ(Cli(aq))
= —167.16 X

mol

Bsp.: Agry) + 3Clyg) = A8 (ag) + Cl ™ (ag)
und AgH® = —61.58 XL

mol

ARH® = ApH®(Ag™ (49)) + AH(C1™ (49))
= ApH®(Ag" (4q) = +105.58 &%

mol
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Definition 10.1.2.
Die Standardentropie des Wasserstoffions S®(H™ (44)) ist definitionsgemés Null:

SO(HY (4)) = 0

So.( gimat)
Cl- | +56.5
Cu?" | -99.6
H" 0 per Definition
K" +102.5
Na® | +59.0
PO, | -221.8

Abbildung 10.1: Finige molare Standardentropien

Positiv und negativ! D.h. grofer oder kleiner als die von H' in Wasser. Hingt damit
zusammen, ob das betreffende Ion die Wasserhiille stéirker oder schwicher ordnet als H'.
(klein und stark geladen = grofte Ordnung)

(Ein Strukturmodell fiir H™ in Wasser fiihrt zu einem Wert von —21 ﬁ)

Definition 10.1.3. )
Der mittlere Aktivitdtskoeffizient v+ = (74+7-)2 beschreibt die Abweichung vom idealen
Verhéltnis eines (1 : 1)—Elektrolyten.

Damit wird die gesamte molare Freie Enthalpie und das Chemische Potential einer elek-
trisch neutralen Losung mit den Kationen M ' (mit ) und den Anionen A~ (u~) zu

G = py + po = pidet 4 el 4 RTIn~yy + RT Iny—
— Mz_"t_ieal 4+ Mi_deal + RTIn Yy

= pp =i + RTInvys
p— = '+ RT In~ys
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Verallgemeinert gilt:

Definition 10.1.4.
Eine Substanz M, X, mit p Kationen und ¢ Anionen hat nach der Auflésung die gesamte
molare Freie Enthalpie:

G =ppy +qu_ =G94+ pRTInv, +qRTIn~_

Mit dem mittleren Aktivitatskoeflizienten

1 .
Y+ = (VL) mit s=p+gq

hat dann jedes Ion ein Chemisches Potential von

pi = i’ + RT In s

10.2 Debye-Hiickel-Theorie (1923)

10.2.1 qualitativ

In Elektrolytlosungen sind hauptséchlich Coulombwechselwirkungen zwischen den Ionen
fiir die Abweichung vom idealen Verhalten verantwortlich. Insgesamt ist die Lésung nach
aufen elektrisch neutral.

Es befindet sich im zeitlichen Mittel in der lokalen Umgebung eines bestimmten Ions ein
Uberschuss entgegengesetzt geladener Gegenionen. Diese geometrische Ordnung nennt man
Ionenwolke. Das Chemische Potential eines gegebenen Ions wird durch die elektrostati-

schen Wechselwirkungen mit der Ionenwolke herabgesetzt (energiedrmer!). (u = pid +
RT In~y!)

Definition 10.2.1.

Die Grofe I = %ZZ 22 % bezeichnet man als Ionenstérke der Losung. Darin sind die z;

die Ladungen der Ionen, m; ihre Molalitdt und m® die Standardmolalitdt mit 1 Iﬁ—gl .

B 1 b+23_ + b,zg

I
2 b®

Satz 10.2.2 (DEBEY-HUCKEL’sches-Grenzgesetz).
Fiir sehr kleine Konzentrationen betragt der Logarithmus des mittleren Aktivitatskoeffizi-
enten

logye = —|z4 - 2| AVI

mit A = f(e,T), A= 0.509 fiir Wasser bei 298 K (¢ = Dieelektrizitdtskonstante).
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Satz 10.2.3.

Ist die Ionenstirke der Losung so hoch, dass das Grenzgesetz nicht mehr giiltig ist, kann
man die Aktivitdtskoeffizienten mit Hilfe der erweiterten DEBYE-HUCKEL-Theorie berechH
nen:

—|z+z_]A\/f
1+ BVI

logvy+ = (B dimensionslose Konstante)

- gut bis etwa 0.1 I{(‘—‘gﬂ

- Modernere Theorien (Anderung der Aktivitit des Losungsmittels, | GIBBS-DUHEM-Gleichung ‘)
- Versuche Meerwasser richtig zu beschreiben

F3 om®

A: G - 't — .
ArNAIn10V 2eR3T3 mit € =g - &,

10.3 Leitfahigkeit von Elektrolytlésungen

10.3.1 Definitionen

Definition 10.3.1.
Unter Leitfahigkeit einer Losung versteht man den Kehrwert ihres elektrischen Widerstands
R. R nimmt mit der Lénge [ der Probe zu und mit dem Querschnitt A ab.

l

0= spez. Widerstand als Proportionalitiatskonstante

v
K = 5 ... spezifische Leitfahigkeit K = 5 |
1 S v
K = — = — = L
(K] OQm m m
K héngt von der Zahl der enthaltenen Ionen ab
Definition 10.3.2.
2
Am = % = i molare Leitfahigkeit [Am] = Srgl
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10.3.2 Starke Elektrolyte

Definition 10.3.3.

... sind Substanzen, die in Losung vollstandig dissoziiert sind.

Bei ihnen ist die Zahl der Ionen in Lésung proportional der Konzentration des zugesetzten
Elektrolyts.

Satz 10.3.4 (KOHLRAUSCHES-Quadratwurzel-Gesetz).
Die mol. Leitfahigkeiten von starken Elektrolyten (bei kleinen ¢) hangen von der Wurzel
der Konzentration des Elektrolyten ab:

Am = Ao — K \/c

A2, = molare Grenzleitfdhigkeit (molare Leitfdhigkeit bei unendlicher Verdiinnung)
K = konst. (hauptséchlich abhéngig von der Zusammensetzung (1 : 1) oder (1 : 2) usw.)

Satz 10.3.5 (Gesetz der unabhéngigen Ionenwanderung).
Es besagt, das A}, als Summe von Beitrégen der einzelnen Ionensorten beschrieben werden
kann:

A =Vpdp + VA =vg A+ VoA

Kationen  A? v
mit den molaren Grenzleitfahigkeiten der ) ™+ mit Zahl " an Ionen
nionen Ay _ v_

pro Formeleinheit (v; = v_ =1 HCI, NaCl, CuSO, !)
Also: bei unendlicher Verdiinnung bewegen sich die Ionen unabhéngig voneinander!

Bsp.: BaCl, Ao = (12.72 +2 - 7.64) S — gg Sm’

mol mol

10.3.3 Schwache Elektrolyte

Definition 10.3.6.
... sind Substanzen, die nicht vollstdndig als Losung dissoziieren.

Bsp.: CH;COOH, NH;  z.T. dramatische Abhénigkeit der molaren Leitfahigkeiten von
der Konzentration: kommt durch Verschiebung des Dissoziationsgleichgewicht:

HA(ag) + HyO) S HyO ' (ag) + A~ (a)

a(H307) - a(A7)
a(HA)

wird Saure zugesetzt — Verschiebung des Gleichgewichts nach rechts

K, =
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Definition 10.3.7.
Der Dissoziationsgrad « eines Elektrolyten ist definiert, als dass im Gleichgewicht fiir die
c einer HA gilt:

l-149c (fiir starke Elektrolyte: o = 1)

Satz 10.3.8 (OSTWALD’sches-Verdiinnungs-Gesetz).
Sei A7 die molare Grenzleitfahigkeit eines Elektrolyten, o der Dissoziationsgrad und damit
die molare Leitfédhigkeit \,;,, = a - A}, und Ky die Sdurekonstante des Systems. Dann ist:

1 A, C
e TE, o)
m m S m
<
- 1
y - )\m
T 1/A° 1
n =
A
cA, m— 1
. . K- (A3,)?
Abbildung 10.2: Die Auftragung,
die zur Bestimmung des Grenz-
wertes der molaren Leitfihig-
keit einer Lésung durch Fxtra-
polation auf eine Konzentration
von Null verwendet wird.
10.3.4 lonenbeweglichkeit
Elektrisches Feld in Losung: E = # Ap=Spannungs — Potentialdif ferenz

Kraft auf Ion mit Ladung z - e: F = zeE = ZelAtﬂ

Reibungskraft F’ entgegen gerichtet zu F' und proportional zur Geschwindigkeit s.

70




PC Skript KAPITEL 10. GLEICHGEWICHTSELEKTROCHEMIE

Satz 10.3.9.

Der Reibungskoeffizient f fiir ein sphérisches Molekiil mit dem Radius a in einem LM mit
der Viskositat n errechnet sich aus der STOKES’sche Gleichung: f = 6mna

=F =f.-s=6mna-s

Wenn das Ion eine konstante Endgeschwindigkeit erreicht hat (F = F”’), spricht man von
der Driftgeschwindigkeit des Ions. Driftgeschwindigkeit:

1 1
= 103|= s~ —, s~ —

S =
6mna a 7

Je grofer das Ton und je zdher das LM, umso geringer ist die Driftgeschwindigkeit.
Jfalsche” Reihenfolge fiir z.B. Li", Na®, K™!

Satz 10.3.10.
Der Molekiilradius a in der Stokes’schen Gleichung muss im Fall von Ionen durch den
hydrodynamischen Radius (stokes’scher Radius) des Ions ersetzt werden. Dies ist sein
effektiver Radius in Losung, der die Losungsmittelmolekiile in der Solvathiille des Ions
berticksichtigt.

= Kleine Molekiile erzeugen ein stérkeres elektrisches Feld als grofse (Feld an der Oberfliche
~ %), daher sammeln sie eine gréfere Solvathiille um sich — gréferer hydrodynamischer

Radius

Noch eine Spezialitiit: H sehr klein, aber sehr hohe Leitfihigkeit!

Satz 10.3.11.

Die groke molare Leitfihigkeit des H" wird mit dem Grotthuf-Mechanismus erklirt: Dem-
nach findet keine reale Bewegung von H' durch die Losung statt, sondern es findet eine
Umlagerung in einer Kette von Wassermolekiilen statt, die den Transport der Ladung be-
wirkt.

heute: Strukturdiffusion des Hydratkomplexes HgOi, ebenso fiir OH™

zuriick zu s ~ E 103l

Definition 10.3.12.

Die Grofe u = 6;767(1, die die Proportionalitatskonstante in der Beziehung zwischen Driftge-

schwindigkeit und elektrischem Feld bildet, nennt man Beweglichkeit des Ions.

Bsp.: sei a(Cs™) = 170 pm
z=1,1n=10 cP2: 1073 k&
=U=5-10"% 2
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= mit 1 V Spannung und 1 cm Abstand = ¢ = 100Vm
= $ =9 ums
= das Ion passiert pro Sekunde 10* Losungsmittelmolekiile

Definition 10.3.13.
Bei unendlicher Verdiinnung besteht zwischen der molaren Leitfadhigkeit einer Losung und
den Beweglichkeiten der in ihr enthaltenen Ionen die Beziehung

)\O

o = (Zpuqvy + z_u_v_)F

10.3.5 Uberfiihrungszahlen

Definition 10.3.14.

Die Uberfithrungszahl ¢4 ist definiert als der Bruchteil elektrischen Stromes, der von einer
bestimmten Sorte Ionen transportiert wird. Sind in einer Losung zwei Sorten von lonen
vorhanden, so sind die Uberfiihrungszahlen des Kations(¢y) und des Anions (¢_)

T4 7

wobei I der gesamte durch die Losung geflossene Strom und /1 der durch das Kation (/)
bzw. Anion (I_) transportierte Strom ist. Folgerung offensichtlich: ¢ +¢_ =1

Definition 10.3.15.
Mit 3 werden die Uberfiihrungszahlen bei unendlicher Verdiinnung bezeichnet.

Definition 10.3.16.
Der Strom, der jedem Ion zuzuschreiben ist, hdngt mit der Beweglichkeit des betreffenden
Ions zusammen.

I+ = ziuyvy -c- FeA  (in der Herleitung oben)

o _ _  ziusve
= ti T zpugqvytzou_v_
. - o us
und mit 24 vy =z v =t = .

und mit Ay = zyu+ F und A, von oben ’ vidyr =13,

10.3.6 Debye-Hiickel-Onsager-Theorie

Zwei /c -Abhangigkeit von oben

log, = —|z4z_| AVI (DEBYE-HUCKEL) mit [ ~ ¢
Am = Ao, — K \/c Kohlrausch fiir starke Elektrolyte
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Letzteres wird (qualitativ aufwendig) mit der D.-H.-O.-Theorie beschrieben, wobei quali-
tativ zwei Effekte eine Rolle spielen:

Relaxationseffekt Tonenwolke ist nicht mehr sphérisch, sonder verzerrt im elektrischen
Feld:

— Hiille wird hinterher gezogen
— Ladungszentrum der Hiille ist hinter dem Ion

— wegen entgegengesetzter Ladung Verzogerung der Bewegung in Richtung Elektro-
de

elektrophoretischer Effekt Verstiarkung dieses Reibungseffektes dadurch, dass die Ionen
der Tonenwolke (mit ihren Hydrathiillen) in entgegengesetzter Richtung wie das Zen-
tralion mit seiner Hydrathiille wandern

Am = Ao — K /e
Am — X0, = —K\/c

= K = A+ B);, mit A, B = Debye-Hiickel-Onsager-Koeffizienten

A 22eF? 2 2 B qz2eF 2 \2
~ 3mn \eRT ~ 247eRT \ eRT

mit ¢ = 0.586 fiir (1 : 1)-Elektrolyte und A, B tabelliert

N =

10.4 Elektrochemische Zellen

10.4.1 Begriff

Eine elektrochemische Zelle besteht aus zwei Elektroden, die mit einem Elektrolyt s.o. in
Kontakt stehen.
Elektrode + Elektrolyt bilden den Elektrodenraum.

10.4.2 Elektrodenreaktion

Definition 10.4.1.
Bei einer Redoxreaktion werden Elektronen von einer Spezies auf eine andere iiber-
tragen. Das Reduktionsmittel ist dabei der Elektronendonor, das Oxidationsmittel der
Elektronenakzeptor.
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Satz 10.4.2.
Jede Redoxreaktion kann als Differenz zweier als Halbreaktionen geschriebener Reaktionen
geschrieben werden.

Bsp.:

Cu2+(aq) +2e” — CU(S) (10.1)
Zn2+(aq) +2e” — Zngy (10.2)

Differenz (Kupfer-Zink)

Cu 2+(aq) + Zn(s) — CU(S) + 7Zn 2+(aq)

Definition 10.4.3.
Reduzierte und oxidierte Spezies jeder Halbreaktion bilden jeweils ein Redox-Paar mit der
Bezeichnung Ox/Red.

Bsp.: bisher also Cu?"/Cu bzw. Zn?" /Zn
Die Halbreaktion eines verallgemeinerten Redoxpaares ist also

Oz+ v e — Red
—~—

bisher z

Die Zusammensetzung in einem Elektrodenraum wird héufig mit Hilfe des Reaktionsquo-
tienten QQ angegeben (Elektronen werden nicht berticksichtigt und Aktivitdten der reinen
Metall=1)

1 1
Mi):Q= —— M: Q= —0b
a(Cu2+(aq)) a(anJr(aq))

Oxidation und Reduktion laufen rdumlich voneinander getrennt ab.

Definition 10.4.4.
Das A und O der Elektrochemie:
An der Anode findet die Oxidation statt.

Die Elektrode, an der die Reduktion stattfindet, heifst Katode.

Anodenreaktion (Oxidation): Red; — Oz +ve”
Kathodenreaktion (Reduktion): Oz +rve — Redsy
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10.4.3 Elektrodentypen

a) Eine Metall-/Metallionenelektrode besteht aus einem Metall und der Losung eines sei-
ner Salze.
Symbol M|M+(aq) mit M-Metall und | = Phasengrenzflache;
Reihenfolge: Red/Ox

Bsp.: Cu|Cu 2+(aq)

b) Eine Metall/Salz-Elektrode besteht aus einem Metall umgeben von einer Schicht des
unldslichen Metallsalzes MX, eingetaucht in eine Losung, die X~ -Ionen enthélt.
Schreibweise: M|MX|X ™

aq) ;

Bsp.: Silber|Silberchlorid — Elektrode
Ag’AgC]‘Cli(aq)
mit dem Reaktionsschritt AgCl() +e™ — Ag(y) + Cl™ (4
Q= a(CI_(aq))

c) In einer Gaselektrode befindet sich ein Gas im Gleichgewicht mit einer Losung seiner
Ionen in Anwesenheit eines Inertmetalls (meist Platin, wirkt als Elektronenreservoir
ohne an der Reaktion teilzunehmen, die H, Molekiile adsorbieren an der rauen Ober-
flache).

Bsp.: Wasserstoffelektrode Pt|Hy ) [H™ (4q)
als Recjicukltion: 2H  (4q) +2e7 — Hyy
_ In,lr”
Q - a(H+(aq))

d) Redoxelektroden nennt man normalerweise solche, bei denen ein Spezies in zwei Oxida-
tionsschritten in Losung vorliegt;
Schreibweise: M|Red, Ox

Bsp.: Fe 2+(aq) +e~ — Fe 2+(aq)

Pt |Fe 2+ (ag)s Fe 3+(aq)

10.4.4 Zelltypen

Definition 10.4.5.
Eine galvanische Zelle ist eine elektrochemische Zelle, die aufgrund einer in ihr spontan
ablaufende Reaktion Strom liefert.
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Definition 10.4.6.
In einer elektrolytischen Zelle wird eine Reaktion, die freiwillig nicht in der gewiinschten
Richtung ablaufen wiirde, mit Hilfe einer dufieren Stromquelle erzwungen.

Definition 10.4.7.
Im Daniell-Element verwenden die Elektronen (Zink und Kupfer) unterschiedliche Elek
trolyte (Zinksulfat- und Kupfersulfatlosung).

Schreibweise: Zn g |ZnSO(44):CuSOy (qq)|Cuys)

mit : = fliissig/fliissig Phasengrenzfliche

Befinden sich zwei Elektrolytlosungen miteinander in Kontakt, tritt entlang der Grenzflé-
che eine zuséatzliche Potentialdifferenz auf, das Diffusionspotential Ep.

Man kann diese (die von den Uberfiihrungszahlen und den Aktivititen abhingen) experi-
mentell weitgehend ausschalten, indem man zwischen die beiden Halbzellen eine sogenannte
Salzbriicke einbaut.

In dieser Salzbriicke befindet sich in grofer Konzentration eine Elektrolyt mit ¢4 ~ 0.5
(z.B. KCI). Dieser hat an beiden Phasengrenzen sehr kleine Diffusionspotentiale, die sich
zudem noch weitgehend kompensieren.

Schreibweise: Zn)|ZuSO (4q)||/CuSOy(qq)|Cu(sy mit || = Grenzfliche, bei der die Diffusi-
onspannung (z.B. durch eine Salzbriicke) eliminiert wurde.

Definition 10.4.8.
In Elektrolytkonzentrationszellen sind beide Elektroden identisch, nur besitzen die

Elektrolyte in beiden Halbzellen unterschiedliche Konzentrationen.
Schreibweise: Pt|H, g |HCl(aq7m1) | |HCl(aq7m2) [Hy ()| Pt

Definition 10.4.9.

Bei Elektrodenkonzentrationszellen besitzen die Elektroden unterschiedliche Konzentratio-
nen, z.B. Gaselektroden, die bei unterschiedlichen Driicken arbeiten oder Amalgame (Me-
talle in Hg) mit unterschiedlicher Konzentration.

10.4.5 Die Zellreaktion

Definition 10.4.10.
Strom in galv. Zelle stammt aus freiwilliger Zellreaktion
Reaktion wird so formuliert: Elektrode:Kathode

(i) Halbreaktion auf rechter Seite als Reduktion

(ii) Halbreaktion auf linker Seite als Reduktion

(iii) i-ii  re-li = Zellreaktion
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Bsp.: Zn(4)|ZnSOy (qq)||CuSO,(4q)|Cugys)

re.: Cu2+(aq) +2e” — Cugy
li.: Zn2+(aq) +2e — ZD(S)
2 — _ 2
re —1li: Cu +(aq) =+ ?/?// + ZH(S) — CU(S) + ?/?// +7Zn +(aq)

10.4.6 Die Zellspannung, die Nernst'sche Gleichung

Zellreaktion moge um d€ voranschreiten

= dG = Z pydng = Z vypgd§
7

dG
und ARG: <> :ZZ/JILLJ
¢ ), r -
= dG = ArGd¢ vgl. 9.1.1
Die maximal gewinnbare Arbeit ist:
dwl = ARGdf (10.3)

Anzahl der Elektronen von einer Elektrode zur anderen vd§
— Gesamtladung von Arbeit zur Kathode:

—veNadé

=—F

—~
(Ladung pro Mol Elektronen: —eN4)
= gesamte transportierte Ladung —vFd¢
= Arbeit, die verrichtet wird = Ladung - Potentialdifferenz.

= dw, = —vFd¢ - E
(03 = ApGd¢ = —vFd¢ - E
= ArG = —vFE

mit E= Gleichgewichtszellspannung (frither: EMK= elektromagnetische Kraft)
ARG = Freie Enthalpie der Zellreaktion

Man misst E und R unter stromlosen Bedingungen, indem man durch eine Spannungsquel-
le die Zellspannung nach Einstellung aller Gleichgewichte kompensiert.

Verbindung zwischen elektrochemischen Messungen und thermodynamischen Eigenschaf-
ten!
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2
o
d0
2]
= AG = Q,
& E=0
2 E héngt natiirlich von den Aktivita-
- ten ab:
| oy ARG = ApG® + RTInQ mit Q = [[ o} (vel. 9.1.2)
b
J

Reaktionslaufzahl & . ApG ApG® RT o

= - = — ——1In
Abbildung 10.3: Eine freiwillige vE vE vl
Reaktion wverlduft immer in
Richtung  eines  Zustandes
minimaler Freier Enthalpie. In
einer elektrochemischen Zelle
kann diese Richtung anhand
der Zellspannung festgestellt
werden.

Definition 10.4.11.

Das Standardpotential E° ist definiert als die Freie Standardenthalpie der Zellreaktion
ausgedriickt in Form eines Potentials (also in V)

B ArG®°
vF

E° =

Satz 10.4.12.

Die Abhéngingkeit des Zellpotentials von der Zusammensetzung ist gegeben durch die
NERNST’sche Gleichung

RT

EFE=F°— —1
vEF nQ
weil RT/F bei 298 K = 25.7mV
erhalt man auch: P
E=r -2 0
v

Besonders wichtig:
Hat sich fiir die Zellreaktion das Gleichgewicht eingestellt (QQ = K, E = 0)

vFE°

T =InK

= aus Standardpotentialen Gleichgewichtskonstanten ausrechnen
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10.4.7 Standard-Elektrodenpotential

Definition 10.4.13.
Die Standardwasserstoffelektrode (SHE= standard hydrogen electrode)
Pt|H2(g)\H+(aq) erhélt definitionsgeméfs das Standard-Elektrodenpotential £° = 0V

Definition 10.4.14.

Das Standard-Elektrodenpotential eines beliebigen Redox-Paares erhdlt man durch den
Aufbau einer Zelle, deren rechte Seite die Elektrode mit unbekanntem Potential und deren
linke Seite die Standard-Wasserstoffelektrode ist.

Bsp.: Ag|Ag"

Pt|H2(g)‘H+(aq) ’|Ag+(aq)|Ag(s)
= k° = (Ag"‘/Ag) =4+0.80V

10.4.8 (einige) Anwendungen der Standardpotentiale

a) Die elektrochemische Spannungsreihe fiir zwei Redoxpaare und die Zelle
Redl,Oxl//Omg,Redg EGZES—E?

lauft die Zellreaktion Red; + Oxo — Ox1 + Reds so ab, wenn E° > 0 ist. = Red;
kann Oz, reduzieren, wenn EY kleiner(negativer) als ES ist.
= niedriger reduziert hoher

Definition 10.4.15.
In der elektrochemischen Spannungsreihe der Elemente sind die Redoxpaare nach ihrer
reduzierenden Wirkung geordnet.

b) Loslichkeitskonstanten (Loslichkeitsprodukte)
Loslichkeit eines schwerldslichen Salzes MX () & M7 (4q) + X ™ (4¢)
= K = aM¥ (4)a(X " (ag))
(L fur Loslichkeit, a(MX)=1, sei v+ ~ 1)

_m Kr = 1 \2 l_K%e
ia—%i L—(ﬁ)é— Lm

N——
Molalitét

= aus E° -Messung einer Zelle die Loslichkeit bestimmen!

c) pH-Wert und pH-Elektroden Wasserstoff-Elektrode:

N

(fr,/p°)

HY (4 +e~ = 3Hy ) mit Q = Tali)
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mit fg, = p°

RT
E(HY/Hy) = E°(H"/Hy) ——— 17—
—_— Fln—
=0 a(HT)

= % Ina(H™)

Ina(H") =1n10-loga(H") = —In10 - pH
T
= E(H'/Hy) = —R?lnlO-pH

= —-25.7mV - 2.303pH
= —-59.16 mV - pH

= sinkt der pH-Wert um eins, steigt das Elektrodenpotential um 59 mV

Wasserstoffelektrode etwas unhandlich — Glaselektrode

+ Referenzelektrode (Kalomel oder Ag/AgCl 0.4.)

- Glasmembran quillt in Wasser

- in diesem SiO, Netzwerk gebundene Ionen(Na™, Lit) werden durch H' ausge-
tauscht

- wihrend Kontakt mit der Messlosung, in der H ™-Tonen sind — Austausch zwischen
Quellschicht und Losung (Ausgleichung der Chemischen Potentiale)

- Membran ist ionenleitfiahig, aber nicht fiir HT

_ RT a(HJr(,lq), aufsen)
= A(‘O - F In a(H* (44, innen)

(dazu kommen noch Asymmetriepotentiale (Unterschiede der Eigenschaften der in-
neren und dufseren Quellschicht))

d) thermodynamische Funktionen aus der Messung des Zellpotentials von oben ArG® =
—vFG°®
und ARGG = ARI{6 —TAS®

Satz 10.4.16.
Aus der Temperaturabhéngigkeit des Zellpotentials 14fst sich die Entropie der Zellreaktion
ermitteln:

dE° _ ApS®

dl ~ vF
und damit

dE®

Begriindung
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ARH® — TARS® = —vFE®
ApH® | TApS°

E° — —
- vF vF
dE° _ ApS®
dal vF
ArH® = A\G° + TARS®
dE®°
=vFE°4+TvF —
v +1v qT
= —vF (E° — TdE)
dt

— Elektrochemische Messungen lassen sich zur Berechnung der Standardentropien und
Standardbildungsenthalpien von Ionen in Lésung verwenden!
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11 Die kinetische Gastheorie

11.1 Allgemeines

Die kinetische Gastheorie griindet sich auf drei Annahmen:

1. Das Gas besteht aus Molekiilen, der Masse m und des Durchmessers d in kontinuier-
licher zufélliger Bewegung

2. Die Groke der Molekiile ist vernachléssigbar klein gegeniiber ihrer mittleren freien
Weglinge (zuriickgelegte Wegstrecke zwischen zwei Zusammenstofen)

3. Es gibt keine Wechselwirkung zwischen den Molekiilen aufser elastischen Stofen, wenn
der Abstand zweier Mittelpunkte d oder weniger betrigt

11.2 Die Geschwindigkeit von Molekiilen, Maxwellsche
Geschwindigkeitsverteilung

- Teilchen der Masse m bewegt sich mit v, (Komponente parallel zur z-Achse), Reflektiert
nach Aufprall auf der Wand

— Impulsdnderung = 2muv,

- fiir viele Molekiile im Zeitintervall At ist die Gesamtdnderung das Produkt aus der An-
zahl der statt findenden Stofe und der jeweiligen Impulse

- es gelangen genau die Molekiile in At auf die Wand, deren Abstand kleiner v, At ist

- Wand mit Flache A wird von allen Molekiilen des Volumens v, AtA erreicht

- mit % = Teilchenzahl pro Volumen

— Teilchen in Volumen v, AtA = M
— mittlere Stofzahl auf eine der beiden das Volumen in z—Richtung begrenzenden Wande
1nNadveAl (el Hilfte nach links und Halfte nach rechts)

2 \%
—> Gesamtimpulsdnderung

niNgAv, At
-y rum
nNsAAtvZm — nMAAW?
V B |4

— Geschwindigkeit der Impulsinderung (: At)

2
_nM VA% = KRAFT!
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_ Kraft _ nMv2A _ nMuv?
— Druck = e = —54— =

- nicht alle Molekiile haben die selbe Geschwindigkeit, man nimmt den Mittelwert, bezeich-
net mit < v2 >

nM < v?>

—

- alle Molekiile bewegen sich ungeordnet in allen drei Raumrichtungen
— A=<vi>+<u>+<vI>=3<0l>

= <02 >=1ic?

— p= (11.1)

Satz 11.2.1 (BoyL’sches Gesetz).
Druck und Volumen eines Gases sind iiber folgende Beziehung miteinander verbunden:

1
pV = gnMcz(: konst bei T = konst)

1
pV = gn]\/[c2 =nRT

nach ¢ auflésen

—

Satz 11.2.2.
Die quadratisch gemittelte Geschwindigkeit der Gasmolekiile ist proportional zur Wurzel
aus der Temperatur und umgekehrtproportional zur Wurzel aus der Molmasse

_ (3RT\?
T\

Satz 11.2.3.
Die Geschwindigkeit der Molekiile mit den Molmassen M bei der Temperatur 7' sind
gegeben durch die MAXWELL ’sche Geschwindigkeitsverteilung:

5 2
f(v) =4n <2£T> v? exp (— gg;)

[ M[V)
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niedrige Temperatur
oder hohe Molmasse

mittlere Temperatur
oder Molmasse

hohe Temperatur
oder niedrige Molmasse

realtive Anzahl der Molekiile, f(v)

Geschwindigkeit, v

Abbildung 11.1: MAXWELL sche Geschwindigkeitsverteilung von Molekiilen, bei unterschied-
lichen Temperaturen und Molmassen. Der Wert der wahrscheinlichsten Geschwindigkeit
(entspricht dem Mazimum der Kurve) wird mit steigender Temperatur und sinkender mo-
larer Masse gréfier und gleichzeitig die Verteilung breiter.

Definition 11.2.4.
Die mittlere Geschwindigkeit ¢ einer Verteilung ist

_ [(8RT\ "
¢= (m)

Definition 11.2.5.
Die wahrscheinlichste Geschwindigkeit ¢* einer Verteilung ist

ORT\ /?
= —=——
(7))

11.3 Zwischenmolekulare Stole

- Wie hiufig kommt es zu Kollisionen?
- Wie grof ist die mittlere freie Weglidnge (Strecke zwischen zwei Kollisionen der Partikel)?
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CrelAt

verfehlt

d
.
getroffen'

Flache o

Abbildung 11.2: Stofizylinder fiir eine Molekil mit Durchmesser d wéihrend einer Zeit At.
Jede Begegnung mit einem Molekiil, dessen Mittelpunkt innerhalb des Stofzylinders liegt,
fihrt zu einem Treffer. Der Zylinder ist eigentlich nicht gerade, sondern dndert bei jedem
Stof seine Richtung, nicht jedoch sein Volumen.

Es werden alle Teilchen gestoften, die innerhalb des Zylinders liegen.
Mittlere Geschwindigkeit ¢, Zeit At, Grundfliche o — 7d?> = Volumen = 7wd?cAt =
ocAt

Definition 11.3.1.
Die Grofe o = wd? wird Stokgeschwindigkeit genannt.

Satz 11.3.2.
Die Stofshaufigkeit Z eines Molekiils pro Zeiteinheit mit N Molekiil im Volumen V betragt

kp=Bolzmann-Konstante

N

Bsp.: Fiir N, bei 298 K und 10° Pa
= Z~5-107s71

Satz 11.3.3.
Die mittlere freie Weglange \ ist

Bsp.: Wieder N, von oben:

A = 70 nm = 10% Molekiildurchmesser

11.4 Stole mit Wanden und Oberflachen, Effusion

Ahnliche Argumentation wie oben (Geschwindigkeiten, -verteilung, Stohdufigkeiten etc.)
fihrt auf den
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Satz 11.4.1.
Die Zahl der Stofse pro Zeiteinheit und Flacheninhalt ist
loe— P
(2mrmkT)2

Satz 11.4.2.

Die Geschwindigkeit mit der die Molekiile eines Gases mit dem Druck p und der Temperatur
T durch eine kleine Offnung im Behilter (Fliche des Loches: Ag) ins Vakuum strémt nennt
man Effusionsgeschwindigkeit.

pAoNa )

Sie betragt Z,, - Ag = —pho (bzw. mit den molaren Grofen = I
(2rRTM)2

(27mkT)2

- Wie andert sich der Druck im Behéalter im Laufe der Zeit?

dp kT dN
- = —— it pV = NET
it~ vaa P
dN A
= 7y Ay = _piol
dt (2mrmkT)2
1
dp KT \2 Ag
_ — = — [ -
dt (27rm> v?
—_———
const
Integration dieser Differenzialgleichung
d
P _ _const dt
P 1 t
/ —dp = —const / dt
po P 0
Inplh = —const tg
Inp —Inpy = —const (t — 0)
n 2 = —const t
Po
P exp(—const -t) = p = pgexp(—const - t)
Po

(TN A
P = Do €Xp omm %

— exponentielle Abnahme von p
umso schneller:

- je grofer Ag
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- je hoher die Temperatur

- je kleiner die Masse der Teilchen
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12 Transportprozesse

12.1 Allgemeines

- Transport von Materie gegen einen Konzentrationsgradienten = Diffusion

dN
J = Fl S ) ~ ——
( uss) -
- Transport von Energie gegen einen Temperaturgradienten = Wiairmeleitfihigkeit

dr
JN%

- Transport von Impuls gegen einen Geschwindigkeitsgradienten = Viskositdt

dv,
J o~ —Z
dz

- Transport elektrischer Ladung gegen einen Potenzialgradienten = elektrische Leitfihigkeit

12.2 Warmeleitfahigkeit

Satz 12.2.1.
Der Transport von Energie durch thermische Bewegung gegen einen Temperaturgradienten
von Orten mit hoher Temperatur zu Orten mit geringer Temperatur erfolgt nach:

ar . . PR :
J (Energie) = —k—— K= Warmeleitfahigkeitskoeffizient
z
Satz 12.2.2.
Der Wéarmefluss berechnet sich mit folgender Gleichung
ar
J=A. k. —
"z
Die Einheit von & ist:
, [Energie] P
J(E == _ =
(Bnergie) = oz che . Zew] —
dz ™
. I:I{] = mgrSnK = Jm_ls_lK_l

88



PC Skript KAPITEL 12. TRANSPORTPROZESSE

Satz 12.2.3.
Nach der kinetischen Gastheorie ist £ = 2AeClm [A]
mit

e Cym = molare Warmekapazitat bei konstantem Volumen

e [A] = molare Konzentration

A = mittlere freie Wegldnge

e ¢ = mittlere Geschwindigkeit

8RT

ol
I

12.3 Viskositat

Satz 12.3.1.
Der Fluss der z-Komponente des Impulses in Abhénigkeit vom Geschwindigkeitsgradienten
% ist gegeben durch

d
J(z — Komponente d. Impulses) = —77%

z
mit 7 = Viskositétskoeffizient (oder einfach nur Viskositét)
Er betrdagt nach der kinetischen Gastheorie n%,u)\é[A] mit den obigen Bezeichnungen und
der Einheit:

bzw. [Poise] = [P] = [0.1 %]

Satz 12.3.2.
Die Viskositat von Gasen lasst sich mit Hilfe der POISEUILLSCHEN Formel berechnen:

v (pi —py)m-r*
dt  16-1-n-po
indem ein Volumen V in der Zeit ¢ durch ein Rohr der Lange | und dem Radius r stromt,

wobei die Driicke an den Enden p; und po betragen und py der Druck ist, bei dem V'
gemessen wurde.
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12.4 Diffusion

12.4.1 Gase

Satz 12.4.1.
Der Materialfluss in Abhéngigkeit vom Konzentrationsgradienten % (dN Teilchenzahl-
dichte) bzw. % ist gegeben durch:

dN dc

J(Materie) = —D—— = —D—1. F1CK’sches Gesetz
dx dx

mit D = Diffusionskoeffizient.

Dieser betriagt nach der kinetischen Gastheorie D = %)\E mit den obigen Bezeichnungen
2

und der Einheit [D] = 2=

S

12.4.2 Einschub: thermodynamische Kraft

Definition 12.4.2.
Als thermodynamische Kraft bezeichnet man die Grofe

_ (%
%’_ (8x>p,T

Folgerung: Diese Ableitung des Chemischen Potentials nach dem Ort stellt eine Art ef-
fektive Kraft auf die Molekiile der Substanz dar. Es muss sich nicht notwendi-
gerweise um eine reale Kraft handeln, sonder kann auch einfach die Tendenz
der Teilchen widerspiegeln, sich als Folge des zweiten Hauptsatz gleichméfig
zu verteilen.

12.4.3 Fliissigkeiten

Losung mit Aktivitat a

p=p°+ RTna

sei a = f(x)
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ideale Losung a = ¢

RT (0
= §F=—— (C) (**)
c \Ox o T
T
dlnc lﬁ
dr ¢z
von oben:
J = —Dg; =s5-c
mit s = Driftgeschwindigkeit
D
= o= g

von oben: auf ein Ion im elektrischen Feld € wirkt die Kraft zec und s = ne (n = Beweg-
lichkeit)

einsetzten: ne = BT 5= —RTst
D nRT
5 — F s D= Kokok
"= Rr" 2F (%)

—> EINSTEIN-Beziehung

ebenfalls von oben: A = zuF'

22DF?

= A= T und A\, = vi Ay oAl
o F2 2 2
— )‘m = ﬁ (V+ZmD+ + l/_Z_D_)

= NERNST-EINSTEIN-Gleichung
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= Leitfahigkeit eines Elektrolyten als Funktion der Diffusionskoeffizienten der enthaltenen
Tonen

- A — Messung — D von lonen
oder: Model fiir Diffusion — A — Vorhersage
wieder von oben: n= 662 einsetzten in die Einstein-Beziehung m
m™na
nRT
—_— D =
zF
kT
D =
6mna

STOHES-EINSTEIN-Gleichung

also Zusammenhang zwischen 7 und D!

Messung der Viskositdt — Diffusionskoeffizient
(auch von ungeladenen Molekiilen!)

12.4.4 Die Diffusionsgleichung (2. Fick’'sches Gesetz)

Wie entwicklen sich Inhomogenitéten zeitlich?

Diinner Quader mit Querschnitt A von x bis z 4 [, Konzentration bei z zum Zeitpunkt ¢
sei ¢ in der Zeit dt treten J4 ins Volumen V;

— @—M—i ebenso
ot Adt 1

diffundieren %i/ = _JT, Molekiile heraus

—> Gesamtéinderung der Konzentration

@ _J - J’
ot 1
mit 1. F1cK’sches Gesetz
Oc oc
—J=—D—=4+D—_
J=J ox + ox
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13 Reaktionskinetik

13.1 Die Geschwindigkeit von Reaktionen, empirisch

13.1.1 Grundlagen

Definition 13.1.1.
Die Reaktionsgeschwindigkeit v ist definiert als

_ L1dlJ]
Cvodt

mit v; = stochiometrischer Koeffizient der Substanz J (positiv fiir Produkt, negativ fiir
Edukte)

Bsp.:
A4+2B—3C+D
dD]  dA]  1d[B] 1d[C]

v = =

dt — dt 2 dt 3 dt

t-[A]-
Diagramm
Bsp.: QNOBI‘(g) — QNO(g)-i-Br(g)
Die Bildungsgeschwindigkeit von NO, sei 1.6 - 107*mol - 171 . 571
Wie grofs sind v und die Verbrauchsgeschwindigkeit von NOBr(g)?

=5 & —2(1.6 107" mol - 17" -s77)

=8-10°mol - 171 .71

UNO =+2 = v

und UNOBr — —2

d[NOBt]

—v-v=-2-8-10""mol-1"1.s7!
dt

=—-16-10"*mol-17.s7!

Definition 13.1.2.

Ein Geschwindigkeitsgesetz ist ein Ausdruck, der die Gesamtgeschwindigkeit einer Reaktion
in Abhéngigkeit aller Konzentrationen der im Reaktionsgemisch enthaltenen Substanzen
beschreibt: v = f([A][B],...)
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Es wird experimentell bestimmt und kann im allgemeinen nicht einfach aus der Reaktions-
gleichung hergeleitet werden!

Definition 13.1.3.

Ist die Reaktionsgeschwindigkeit proportional zu einer oder mehreren Konzentration(en),
bezeichnet man den Proportionalitdtsfaktor als Geschwindigkeitskonstante k. Sie ist unab-
héngig von der Konzentration, aber abhéngig von der Temperatur.

Bsp.: v =k - [A] oder v =k - [A][B]
Bsp.: H2(g)+Br2(g) — QHBr(g)

k[H,][Br,]*> .
= 4= %k 1 t
v [BI"Q] I o [HBI‘] omplizier

mit k, ¥’ = Geschwindigkeitskonstanten

Definition 13.1.4.

Die Potenz, in der die Konzentration eines bestimmten Teilchens im Geschwindigkeitsgesetz
einer Reaktion erscheint, ist die Ordnung der Reaktion in Bezug auf das Teilchen.

Die gesamte Reaktionsordnung einer Reaktion ist die Summe der Ordnungen beziiglich
aller beteiligten Substanzen.

Bsp.: Sei V' = k[A][B]
= Reaktion 1. Ordnung in A
=—> Reaktion 1. Ordnung in B
= 2. Ordnung gesamt

Anmerkung:

Manche heterogene Reaktionen (z.B. die Zersetzung von PH4 an heiffem Wolfram) sind
von nullter Ordnung, d.h. solange PH; vorhanden ist zersetzt es sich mit konstanter Ge-
schwindigkeit v = k.

13.1.2 Die Bestimmung des Geschwindigkeitsgesetzes

a) alle Reaktanten bis auf einen im grofsen Uberschuss vorliegen — Isoliermethode

Bsp.: Sei v = k[A][B] das tatsichliche Geschwindigkeitsgesetz, B in grofem Uber-
schuss — néhrungsweise durch [B]o
= v = K[A] mit k' = k[B]p
—> Geschwindigkeitsgesetz pseudo-erster Ordnung

A121B1Y/2
Bsp.: Ebenso v = %

B im Uberschuss
1/2
k1 [B}o

—> Geschwindigkeitsgesetz pseudo-zweiter Ordnung
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Anmerkung
Muss nacheinander fiir alle Reaktanten durchgefiihrt werden.

b) Verfahren der Anfangsgeschwindigkeiten

sei v = k[A]®

Anfangsgeschwindigkeit: vo = k[A]§

= logvy = logk + aloglA
gvg, = log g[Alo

= n + max

Yy
= Messung der Anfangsgeschwindigkeit der Reaktion fiir verschiedene Anfangs-
konzentrationen und Auftragung von log vy gegen log[A]g
—> Gerade mit Steigung a

13.1.3 Integrierte Geschwindigkeitsgesetze

(Geschwindigkeitsgesetze und Differentialgleichungen)

Reaktionen erster Ordnung

Fiir den Verbrauch von A nach erster Ordnung gilt:

d[A]
— = —k[A

i [A]
— Seperation der Variablen: %O — kdt

Anfangsbedingungen bei ¢ = 0 sei [A] = [A]p und bei ¢t = ¢ sein [A] = [4]

Integration:
(4] ¢
/ d4] = / kdt
a0 (Al Jo
[A] t
In[A] = —kt
[Alo 0
In[A] — In[A]p = —k(t — 0)
[A]
n——=—Fkt *
5 ()
Al w _ N
= =e = [A] = [A]p exp(—kt)
[Alo
Reaktion erster Ordnung
Auftragung In % gg. t = Gerade mit Steigung k Diagramm zur

Halbwertszeit
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Definition 13.1.5.
Unter der Halbwertszeit 1/, versteht man die Zeit, in der die Konzentration einer Substanz

auf die Héalfte ihres Ausgangsvolumens abgenommen hat.

= aus|(*) <[A]0) = —kt

—— hl% = _ktl/g

= Il —In2=—kty, = t, = 152
=0

Satz 13.1.6.
Die Halbwertszeit einer Reaktion erster Ordnung ist unabhéngig von der Ausgangskonzen-

tration!

Definition 13.1.7.
Eine Lebensdauer 7 ist voriiber, wenn die Ausgangskonzentration auf % abgefallen ist.

Fiir sie ergibt sich aus K_’_FZ]:

[Alo
In & = —kr

[A]o

=0

1 =
= In-=—-k7 =— Inl —lne=—k7
e

>

1=kt

_— T =

=

Reaktionen 2. Ordnung

Fiir den Verbrauch von A nach 2. Ordnung (2 A— D) gilt:

d[A]

Sl —k[A]?

Seperation: —% = kdt
Anfangsbedingungen:

[A] = [A]o beit =0
Al =[A] beit =t
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Integrieren:

1 1
= — — =kt
(Al [Alo
[Alo
der [A] =
oder [A] = I TAT,

= Auftragung [%] gg. t
= Gerade mit Steigung k
Satz 13.1.8.
Die Halbwertszeit einer Reaktion 2. Ordnung ist t1/, = ﬁ und somit abhéngig von der

Ausgangskonzentration.

13.1.4 Die Temperaturabhingigkeit der Reaktionsgeschwindigkeiten

Satz 13.1.9 (ARRHENIUS-Gleichung).
Die Temperaturabhingigkeit der Geschwindigkeitskonstanten vieler Reaktionen ldsst sich
mit der ARRHENIUS-Gleichung beschreiben:

k= Aexp(—E,/RT)

Mit: A = Frequenzfaktor
FE, = Aktivierungsenergie

(gemeinsam werden diese Grofen auch Arrhenius-Parameter genannt)

Logarithmiert ergibt sich:

— Auftragung von Ink gg. %
—> Gerade mit der Steigung —% und dem Achsenabschnitt In A
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Ea

Ausgangsstoffe

potenzielle Energie

Produkte

Reaktionskoordinate

Abbildung 13.1: Profil der potentiellen Energie einer exothermen Reaktion. Der Abstand von
den Ausgangsstoffen zum Mazimum der Kurve entspricht der Energie, welche zum Start
der Reaktion notwendig ist.

(vorldufige) Interpretation:

1) Die Aktivierungsenergie ist die Energie, die Reaktanten haben miissen, damit sie mit-
einander reagieren.

2) Damit wird der Term e~ F+/ET zu dem Bruchteil aller Stofe, der tatsichlich in einer
Gasphasereaktion zu einer Reaktion fiihrt.

3) Der Faktor A lasst sich interpretieren als die Zahl der Stofe, die iiberhaupt stattfinden.

4) Ebenso lasst sich A als das Hochtemperaturlimit von & interpretieren.

13.1.5 Reaktionen in der Ndhe des Gleichgewichts

Es seien: A & B o = E[A]
B % Av=k[B]

—k[A] + K'[B]

I
.

sei beit =0 [A] = [A]p und [B] =0
— zu allen Zeiten gilt: [A] 4 [B] = [A]o

L3 = —k[A] + K ([Alo — [A]) = —(k + K)[A] + F'[Alo

= @ e
/ —(k+k")t
= [A] = %[A]O
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= firt — oco: (Al = %I;C/[A]oo

[Bloo = [Alo — [Alee = 515 [Als

Definition 13.1.10.
Gleichgewichtskonstante

— Verbindung von Kinetik und Thermodynamik

praktische Bedeutung: bei Kenntnis einer Geschwindigkeitskonstante und der Gleichge-
wichtskonstante, ldsst sich die zweite Geschwindigkeitskonstante
ausrechnen

einfacher: Geschwindigkeiten von Hin- und Riickreaktion miissen gleich schnell sein im
Gleichgewicht

KAl = KBl = = = & _

Anmerkung

Befindet sich ein System im Gleichgewicht und man lenkt dieses Gleichgewicht kurzfristig
aus, so kann man aus der Verfolgung der Relaxation auf die Gleichgewichtskonstante der
Hin- und Riickreaktion schliefien.

13.2 Die Geschwindigkeit von Reaktionen, thermodynamisch

13.2.1 Elementarreaktionen

Definition 13.2.1.
Die meisten Reaktionen verlaufen als Folge mehrerer Schritte, den sogenannten
Elementarreaktionen.

Definition 13.2.2.

Die Molekularitat einer Elementarreaktion ist die Zahl von Teilchen, die zusammenstofen
miissen, damit die Reaktion stattfinden kann.

Bei einer unimolekularen Reaktion zerfallt (oder isomerisiert) ein Teilchen ohne Beteiligung
eines Reaktionspartners. Bei einer bimolekularen Reaktion stofen zwei Teilchen zusammen
(Austausch von Energie, von Atomen oder Atomgruppen o.4.).

Satz 13.2.3.
Unimolekulare Reaktionen folgen einem Geschwindigkeitsgesetz erster Ordnung, bimoleku-
lare Reaktionen einem Geschwindigkeitsgesetz zweiter Ordnung.

Aber: Reaktionsordnung in der Regel # Molekularitét
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13.2.2 Aufeinanderfolgende Elementarreaktionen
Als BBy

unimolekulare Reaktionen mit dem Zwischenprodukt B

TA0 — ka[A] = [A] = [Alyexp(~ o) (13.1)
M — kufa) - kol (13.2)

(zu Beginn nur A und [B]p = 0)

aus (I3.1) und ([32): [B] = o - (e—’“at —e—’“bt) (Ao
b — ha

= [0 = {1 -ttt “hepChi 1y, (13.3)

Definition 13.2.4.
Als geschwindigkeitsbestimmenden Schritt in einem Reaktionsmechanismus bezeichnet
man denjenigen der kleinsten Geschwindigkeitskonstante.

Bsp.: In dem Mechanismus A LN ; JLUNFG S| ky >k, = exp(—kpt) < exp(—kqt)
— kb — ka ~ kb
2 [C] = (1 — exp(—kqt))[Alp = Der Zerfall A ist geschwindigkeitsbestimmen-
der, nicht aber der Zerfall von B.

Diagramm

Definition 13.2.5.

Als Nahrung der quasistationdren Zustédnde (Quasistationaritéit, BODENSTEIN-N&hrung)
bezeichnet man das Vorgehen in einem Reaktionsmechanismus der Anderungen der Kon-
zentrationen von Zwischenprodukten Null zu setzen:

d[Zwischenprodukt|
dt

~0

Auflerdem muss die Konzentration der Zwischenprodukte klein bleiben.
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Ausgangsstoffe
Produkte

Konzentration [J]

Intermediate

Zeit t

Abbildung 13.2: Prinzip der Quasistationaritits-Ndhrung

d[B
Bsp.: Von oben: % ~ 0
[T33) kq
alA] = [B] = [B] = ;[A]
[T32) d|C kok
S oty = ") = ]
b

— 1. Ordnung direkt von A — C

B2 [C] = (1 — e *a!)[A]g = vorheriges Besipiel

Bsp.: Die Zersetzung von N,O
2Ny05 —> 4NOy(y) + Oy(y) verlauft tiber folgenden Mechanismus
N,0; - NO, + NO,
NO, + NO; 2 N,0,
NO, + NO; - NO, + 0, + NO
NO + N,O, -2 3NO,
Geschwindigkeitsgesetz fiir N,O,?

Wir gehen in solchen Féllen nach folgendem Schema vor:

(i) Welche Zwischenprodukte liegen vor?
(ii) Ausdriicke fiir deren Nettobildungsgeschwindigkeiten herleiten.

(iii) Quasistationaritiit (also Anderung der Konzentrationen der Zwischenprodukte = 0)
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(iv) Ausdriick |ZP]=f(|C], [B], ...)
(v) einsetzen

Bsp.: (i) NO und NO4

(i7) d[ljto] = kp[NO,|[NO;] — k[N, O5][NO] = 0

(i) ROl — &, [N,O5] — k,[NO,][NO,] — ky[NO,][NO,] = 0

. ky[NO,|[NO,]
(Z'U)a — [NO] = W

) - k[N, O] _ ka[N,O)
(1v)y [NOg] = k;[NOQ]fk:;[NOQ] - (kakb)Q[Ngzl

(v) % = —kq[NyO5] — k:[NOJ[N,O;] + Kk, [NO,][NO,]

13.2.3 Das vorgelagerte Gleichgewicht

Definition 13.2.6.
Man nennt ein Gleichgewicht zwischen Reaktanten und einem Zwischenprodukt ein
vorgelagertes Gleichgewicht.

kq
Bsp.: A+B<:>CgP
Ky,
Wie grofs ist die Bildungsgeschwindigkeit von P?
U = h[C]
dt b
1 —3) C ist Zwischenprodukt

90— ko [A][B] — K,[C] — k[C] = 0

9) = [0 =%37 k=4
5) = U = Bk [A)[B] = K[A][B]

z.B. ky < kj, = k‘%zk"kb

13.2.4 Michalelis-Menten-Mechanismus

Man beobachtet experimentell:

Geschwindigkeit einer enzymkatalysierten Reaktion eines Substrates S zu einem Produkt
P héangt von der Konzentration eines Enzyms E ab, obwohl das Enzym unverédndert aus
der Reaktion hervorgeht (vgl. Definition Katalysator).

vorgeschlagener Mechanismus
!

4 k
E+S= ES 2P4+E

kg Enzymsubstratkomplex
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genau wie oben!

_ ka[EIIS]

= [ES] .

mit: [E] = Konzentration freies Enzym
[S] = Konzentration des Substrates

Gesamtkonzentration des Enzyms: [E]+|ES|=[E]o

. s - Rl [ —[ES)I8
. ) FalEoll8

" K+ kp + ka[S)

Also fiir die Produktbildungsgeschwindigkeit:

_dP] _ keko[Elo[S]
. R[S
mit k= m (00)
/
mit KM = 7]% ]:_ ka

K = MICHAELSI-(MENTEN)-Konstante

—> Die Produktbildungsgeschwindigkeit hangt linear von der Konzentration des Enzyms
ab. Viel komplizierter ist die Abhéangigkeit von der Substratkonzentration [S].

i) 8] > Ky = v=2—pE),

also Nullter Ordnung [S] !

— die Produktbildungsgeschwindigkeit ist konstant (so viel S, das Enzym ist immer
saturiert (entspricht ,gesittigt‘das ganze Enzym ist in den Enzymsubstratkomplex
tiberfiihrt))

= ES-Zerfall ist geschwindigkeitsbestimmend

mit kp[Elo = Vmee = Mazimalgeschwindigkeit

d[p ky[S
= v=" = % El
—> LINEWEAVER-BURKE-Auftragung

11 Ky 1

v Umaz Umazx [S]

1
[E]o

% gegen ﬁ =—> Gerade mit Achsenabschnitt UW}M (also ™ ) und Steigung kﬁiﬁl]o
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13.2.5 Der Lindemann-Hinskelwood-Mechanismus

Fiir unimolekulare Reaktionen A — P + ...

(z.B. Zerfall C,Hg; — 2 CHj, cis-trans-Isomerisierung)
Druckabhangigkeit der Reaktionsordnung

bei hohen Driicken — 1. Ordnung

bei nierdigen Driicken — 2. Ordnung

spontaner Zerfall von Molekiilen ist sehr unwahrscheinlich — Zusammenstoke kénnen fir
die notige Energie sorgen!
— erste erfolgreiche Erklarung fiir unimolekulare Reaktionen 1922 (LINDEMANN)

A+MEo Arp M (A" energiereich)
A"+ M 25 A + M (Deaktivierung durch Stof)

A* By p (Reaktion unimolekular)

M kann Inertgas oder A sein!

- d[i*] = ko[A][M] = K, [A*][M] — kp[A*] ~ 0 Quasistationaritiit
o ka[A][M]
= M= ung -k,

= fiir die Produktbildungsgeschwindigkeit

d[P] _ koka[A][M]

— = kA - AN
= P g, (84)
i) k. [M] > ky (Hochdrucklimit)
P a o
= dc[lt] = kzjlf [A] = Geschwindigkeitsgesetz 1. Ordnung (000)

i) k. [M] < kp, (Niederdruckbereich)

P
(24) d[P]

el kq[A][M] = Geschwindigkeitsgesetz 2. Ordnung

O % = %[A} (Hochdruck)

angenommen, fiir jedes k in gelte eine ARRHENTUS-ahnlihce Temperaturabhingigkeit
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kahy _ Ala) exp(—Ea(a)/ RT))(A() exp(— Ea(b)/RT))
k!, A(a’) exp(—E,(a’)/RT)

= A exp(— (Eu(a) + E,(0) ~ Eala)}/RD)

k

— die zusammengesetzte Geschwindigkeitskonstante hat also ebenfalls eine ARRHENIUS-
dhnliche Form mit der Aktivierungsenergie

E, = Eu(a) + Ey(b) — E,(d)

i) fiir E,(a) + Eu(b) > E,(d’)
= k steigt mit steigender Temperatur

i) fir Eq(a) + Eq(b) < Eq(a)
= k fallt mit steigender Temperatur

13.3 komplexere Reaktionen

13.3.1 Kettenreaktionen

Definition 13.3.1.

Bei einer Kettenreaktion entsteht in einem Schritt ein Zwischenprodukt, welches weiter
reagiert und ein weiteres Zwischenprodukt bildet, welches weiter reagiert, etc. ...

Eine Kettenreaktion beginnt mit der Bildung der Kettentriager in der Startreaktion, schrei-
tet fort durch Kettenwachstum und/oder Verzweigungsreaktionen und wird beendet durch
eine Abbruchreaktion.

Definition 13.3.2.

Es kann auch zu Inhibierungsreaktionen (Angriff eines Kettentrégers auf ein Produktmo-
lekiil) oder zu Abfangreaktionen (Reaktion von Kettentrigern z.B. mit Gefaffwinden oder
fremden nicht zur Kettenreaktion gehotrenden Teilchen) kommen. Dadurch wird die ur-
spriingliche Kettenreaktion verlangsamt oder abgebrochen.

Bsp.: Pyrolyse von Acetaldehyd

CH,CHO ;) = CH, (g + CO,)
experimentell:
d[CH,]
dt
RiCE-HERZFELD-Mechanismus (1934)

= k[CH,CHO]"* (+)

a) CH,CHO -, .CH, + -CHO
= Startreaktion v = kq[CH;CHO]
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b) CH,CHO + -CH, - CH, + CH,CO-
= Kettenwachstum (aus einem Radikal wird ein anderes) v = k;,|CH;CHO][CHj]

¢) CH,CO- <% .CH, + CO
= Kettenwachstum v = k.[CH;CO:]

d) -CH, + -CH, < CH,CH,
= Abbruchreaktion v = k4[-CH;]?

Quasistationaritét fiir Zwischenprodukte -CH; und -CH;CO:

1)
d[.StHg] = ko[CH,CHO] + k [CH;CO-] — ky[CH;CHOI[-CH,] — ky[-CH,]? = 0
2)
dfcisco = ky[CHyCHO[-CHy] — ke[CH,CO-] = 0

1)+2)

ko \ 2 1

— [CH;] = (;) [CH,CHO)] /2
d
b) 1/
— d[i?ﬂ = ky[CH;CHO][-CH,] — ky, <:d> (CH,CHOJ"

— genau die Reaktionsordnung in

13.3.2 Explosionen

Definition 13.3.3.

Thermische Explosionen entstehen durch eine starke Beschleunigung der Reaktion mit stei-
gender Temperatur (exotherme Reaktion — Wérme kann nicht abgefiihrt werden — weitere
Temperaturerhohung — weitere Beschleunigung etc.).

Eine Explosion durch Kettenverzweigung tritt auf, wenn eine Kettenreaktion viele Verzwei-
gungsreaktionen enthélt (Zahl der Kettentrager steigt exponentiell und die Geschwindigkeit
der Reaktion wird mis zur Explosion gesteigert).

Bsp.: Knallgasreaktion (sowohl thermisch als auch durch Verzweigung)

2 H2(g) + 02(9) — 2 H2O
(Sieht einfach aus, ist aber noch nicht vollstindig geklért!)
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Start: Hy + O, — OH + OH
Wachstum: H, + OH — H + H,O

Verzweigung: O, + H — O + OH

O+ H, — OH + H

Abbruch: H + Wand — %HQ

H + 0, + M — HO, + M*

e oberhalb der ersten Explosionsgrenze:
Kettentrager reagieren mit anderen Molekiilen bevor sie die Wande erreichen

e zwischen zweiter und dritter Explosionsgrenze:
Kettenreaktion in der Gasphase so hoch, dass Dreierstéfie geméaft letzter Glei-
chung wahrscheinlich werden

e oberhalb dritter Explosionsgrenze:
Warmestau und thermische Explosion

13.3.3 Photochemische Reaktionen in der Gasphase

(allgemein: Photochemie = Licht + Materie; Atmosphére bei Tag, Photosynthese; organi-
sche + anorganische Photochemie und -physik; = Photochemievorlesung)

Oberhalb von etwa 10 km und unterhalb von etwa 150 km Héhe werden Temperatur und
Zusammensetzung on Photochemischen Reaktionen bestimmt, sodass man diesen Bereich
auch ,Chemosphére” nennt.

Wichtigste Reaktion: Bildung des Ozon (Schicht mit po,= 150 nbar(= 5ppm)) in etwa
25 km Héhe

0, ™ 0+0
O+0,+M— O3+ M

Abbau: 04 % 0, +0

in der Schicht
O+0; — 20,
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13.3.4 Katalyse

Definition 13.3.4.
Katalysatoren sind Stoffe, deren Zusatz bereits in geringen Mengen die Geschwindigkeit ei-
ner Reaktion beeinflusst. Sie liegen nach der Reaktion in ihrem Ausgangszustand (chemisch

unverdndert) und in gleicher Menge vor.

Es bilden sich im allgemeinen bei der Reaktion Zwischenprodukte, die unter Riickbildung
des Katalysators zerfallen.

Satz 13.3.5.
Der Katalysator fallt in der summarischen Reaktionsgleichung heraus. ArG*® ist fiir die

nicht katalysierte und die katalysierte Reaktion identisch

Satz 13.3.6.
Die Selektivitit eines Katalysators beruht darauf, dass ein Reaktionsweg vor anderen be-
vorzugt wird, indem von den moglichen Reaktionswegen der eine oder andere stark be-

schleunigt wird.

Homogene Katalyse

Definition 13.3.7.
Als homogene Katalysatoren bezeichnet man solche, die in der gelichen Phase wie das
Reaktionsgemisch vorliegen (zum Beispiel eine Sadure in einer wéfrigen Reaktionslosung

Bsp.: Saurekatalyse: S = Substrat, HA = Sdure, A~ = Base, R = Reaktionspartner

k1
S+HA = SHTA~
k_1
SH(+R) B P+ H™*
als Summe:
S(*R) —» P

ebenso Basenkatalyse

Definition 13.3.8.
Unter Autokatalyse versteht man die Erscheinung, dass eine Reaktion durch ihre Produkte

beschleunigt wird: A KK+P
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Beginn: [K] klein — 9FL Klein

dann: relative Zunahme von [K] grofer als Abnahme von [A] — % steigt

dann: Abnahme von [A] tiberkompensiert Zunahme von [K] — Abnahme von % maximale
Reaktionsgeschwindigkeit.

Differenzieren!

Heterogene Katalysatoren

Definition 13.3.9.

Als heterogene Katalysatoren bezeichnet man solche, die nicht in der gleichen Phase wie
die Reaktionsmischung vorliegen (zum Beispiel feste Katalysatoren und fliissige oder gas
formige Reaktionsmischungen)

Die fiinf Schritte einer heterogen katalysierten Reaktion sind:
1) Die Diffusion der Reaktanden zum Katalysator

2) Adsorbtion der Reaktanden an der Katalysatoroberfliche
3) Die Reaktion zwischen den Reaktanden

4) Resorbtion der Produkte von der Katalysatoroberfliche
5) Die Diffusion der Produkte vom Katalysator weg

Man unterscheidet (mindestens) zwei Mechanismen der heterogenen Katalyse:

a) LANGMUIR-HINSKELWOOD-Mechanismus
Ein A- und ein B-Molekiil werden adsorbiert. Entweder desorbieren sie wieder oder
sie setzen sich zu adsorbierten P um, das entweder wieder adsorbiertes A und B
bilden kann oder desorbiert
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