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Thermodynamik

1. Aufgaben der Thermodynamik

Die Thermodynamik ist eine phanomenologische Theorie. Der Zustand
eines Systems wird durch ZustandsgréBen beschrieben.
Beispiele flur ZustandsgroBen:

* Druck

» Temperatur

* Volumen

« Zusammensetzung
Die ZustandsgroBen kdnnen miteinander Uber Zustandsfunktionen
verknupft werden.

Der Begriff "Zeit" kommt in der klassischen Thermodynamik nicht vor!

2. Thermodynamische Grundbegriffe

2.1 Thermodynamische Systeme

Materie, die durch gedachte oder physikalische Wande gegen die
Umgebung abgegrenzt ist, bildet ein thermodynamisches System.
Systeme:

Gas %—‘_’ P
beweglicher %//%

Stempel Bodenkorper
Flissigkeit  Fliissigkeit

Unterscheidung der Systeme

- isoliertes oder abgeschlossenes System:

kein Energie- und Materie-/Massenaustausch

- Bsp.: verschlossene Thermosflasche

- geschlossenes System:

Energieaustausch, aber kein Massenaustausch méglich
- Bsp.: Schnellkochtopf
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- offenes System:
sowohl Energie- als auch Massenaustausch moglich
- Bsp.: Kochtopf (ohne Deckel)

2.2 Zustandsvariablen

2.2.1 Extensive Eigenschaften

Sie hangen von der Masse ab. Sie sind additiv.

- Beispiele: Masse, Volumen

- groBe Symbole, Ausnahme: Masse

2.2.2 Intensive Eigenschaften

Sie hangen nicht von der Masse ab. Sie sind nicht additiv.

- Beispiele: Temperatur, Dichte, Viskositat, Brechungsindex

- kleine Symbole, Ausnahme: Temperatur

2.2.3 Bestimmte ZustandsgroBen

Druck: Symbol p mit[p] =1 N - m*

Volumen: Symbol V mit[V] = 1 m®

Temperatur: Symbol T mit [T] =1 K

2.2.4 Nullter Hauptsatz der Thermodynamik

Alle Systeme, die sich mit einem gegebenen System im thermischen
Gleichgewicht befinden, stehen auch untereinander im thermischen

Gleichgewicht. Die Systeme haben eine Eigenschaft gemeinsam: Die
Temperatur.

Schmelzpunkt Eis: p=1.013bar T=273,15K
Siedepunkt Wasser: p=1.013bar T=373,15K
H,O

Eisenblock
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Gasthermometer
Der Druck eines Gases bei konstantem Volumen wird als Funktion der
Temperatur gemessen.

T=9

p(9)
V = const.

P (9) [bar]

absoluter
Nullpunkt

| I | I I I > ro
273,15 -200 -100 0 100 200 300 V[Tl

Absoluter Nullpunkt: T = 0 K bzw. & = - 273.15 °C (Umrechnung
entsprechend)
- in der Thermodynamik wird die absolute Temperatur in [K] verwendet

2.2.5 Chemische Zusammensetzung

- Stoffmengenanteil (bzw. Molenbruch):
n.

2n,

j=1

X =
i

2.3 Thermische Zustandsgleichung des idealen Gases

Einkomponentensystem
gesucht: p = f(V,T) oder V = g(p,T)

2.3.1 Gesetz von Boyle-Mariott
Druckabhangigkeit bei konstanter Temperatur (isotherm):

T = const.
p~"N Vo~ 1/p 2> p-V=const. fir T = const.
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p [bar]
A
Isothermen
T=200 K
V]
Dreidimensional:
T [K]
/‘
p [bar]
A
Vil

Daraus folgt:
p - V = c fur c = Konstante (Gleichung einer Isothermen)
p-dV+V-dp=0
prozentualen Anderungen:
dv _ dp
4 p

2.3.2 Gesetz von Gay-Lussac

Temperaturabhangigkeit des Volumens bei konstantem Druck bzw. des
Druckes bei konstantem Volumen
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p ~ T mit V = const. (isochor)
V ~ T mit p = const. (isobar)

v
Vo

2.3.3 Das ideale Gasgesetz

V=Ff(p,T)
V ist direkt proportional zu T und indirekt proportional zu p
v=L.R

p

mit R: universelle Gaskonstante

- diese Beziehung gilt fir 1 Mol eines idealen Gases

- fur n-Mole:

p-V=n-R-T

mit R: 8,314 Y/x . mol

Far ein Mol bei 1,013 bar (entspricht 1 atm) und T = 273,15 K

Daraus ergibt sich das Molvolumen bei Standardbedingungen zu:
22,413 1.

Proportionalitaten

n und R sind konstant
p~T

vV~

V~T

2.3.4 Molmassenbestimmung mit Hilfe des idealen Gasgesetzes

Masse[ g] m
n= = —
Molmasse[%] M

m
V="R-T
P M

- Bei bekannter Einwaage kann bei bekanntem Druck, Volumen und
bekannter Temperatur M bestimmt werden.
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2.4 Die Zustandsbeschreibung von realen Gasen

R:nm(p'vj

p—0 nT

Das ideale Gasgesetz ist ein Grenzgesetz und gilt nur unter bestimmten
Voraussetzungen/Annahmen:

1.) Anziehungskrafte zwischen den Molekullen sind vernachlassigbar.

2.) Das Eigenvolumen der Gasmolekiile wird nicht bertcksichtigt.

2.4.1 Virialgleichung

Ein Mol eines Gases n = 1

PV
R-T A
] ideales Gas
NH,
| T T >
° 05 10 15 P [bar]
p .
£ —=1+B-
R-T p
v
R-T A
1 ideales Gas /
0 | > p [bar]
500 1.000
Virialentwicklung
P'V 2 3
2~ =1+B-p+C-p"+D-
R-T P P P

mit B: Zweiter Virialkoeffizient
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Boyle-Punkt: Reales Gas verhalt sich wie ein ideals Gas an diesem
Punki.

Verlauf des zweiten Virialkoeffizienten

B [mI/moI]A
10- /
0 ¢/

-10- //
| | | )T
[K]

0O 100 200 300

Berechnung des zweiten Virialkoeffizienten
Folgt aus der statistischen Mechanik.

zwischenmolekulare Wechselwirkung:

u(r)A ‘ OTO . o]
r=0o >r
real:
u(r) ,
AbstoBung

o
o’ r

<—>| Anziehung
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ohne Beweis:
o ulr)
B= —ZLI(e kT _ lj ridr
k-T

mit k: Boltzmannkonstante (k = R/Na)

u(r)=0:>r>0'
u(r)zoo:>rSO'

B=—2._"_. —l-rzdr+.[0-r2dr
k-T "
3719 3
p=2. % | | _p. % O
kT3] " kT 3

Volumen Kugel:

4 o)’
V=g 7 ()
_T 5

6

Kugel —

1
B = T ’ 4 ’ VKuge[

o

ﬂ

2.4.2 Van-der-Waals-Gleichung

Videat 2 Videa - N - b

mit (n - b): Eigenvolumen der Teilchen (molares Kovolumen)
n-R-T
V—-nb

p:
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Berlcksichtigung der attraktiven Wechselwirkung:
EinfGhrung eines Binnendrucks pyinnen

n ’ n ’
p binnen - V = p binnen =a- V
= -a|—| ©o|p+ta|—]| |'V-n-b)=n-R-T
P V—n-b vV P Vv ( )

P A

N
N
~.

\\y\ TT zunehmend
|
|

: : >
V (flussig) V (Gas) Vv

eingezeichnete ,Parabel“: Maxwellkonstruktion. Sie gibt den Zwei-
Phasenbereich flissig-gasformig an.

Am kritischen Punkt (Wendepunkt mit waagerechter Tangente) gibt es
keine Unterscheidung mehr zwischen flissig und gasférmig. Beide
Phasen gehen in eine homogen Phase Uber. Oberhalb des kritischen
Punktes ist keine Verflissigung des Gases mehr moglich. Das Gas ist
Uberkritisch, andernfalls handelt es sich um Dampf.

2
(@) (d ’3) _o
av/, av?),
A
3
azg.R.Vk.n

mit Vy: kritisches Volumen; Ty: kritische Temperatur

Einsetzen der kritischen GréBen Ty, px, Vk in die Van-der-Waals-

Gleichung:
Py _3 5 yritischer Koeffizient
RT 8
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Theorem der Ubereinstimmenden Zustande:

Real 025< 2V <030

T
2.4.3 Andere Zustandsgleichungen fir reale Gase

Nach Berthelot:
R-T a

V,—b T-V’

p:

Nach Dieterici:

R-T-exp(— a )
R-T-V,

V. —b

p:

2.5 Arbeit

Ist die Arbeit oder Warme positiv, so wird dem System Energie
zugeflhrt. Ist die Arbeit oder Warme negativ, so wird vom System
Energie abgegeben.

Mechanische Arbeit: w, dw
Arbeit = Kraft - Weg

A

dz

ow =-F(z) - dz
T&/V=—TF(Z)CIZ

Wenn F(z) unabhangig von z, dann gilt:
F(z) = F = const.

Ze
w==F-[dz=-F(z,-z,)

10
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Flache A
Druck = Kraft/Flache

- o r)=p,

ext

2.5.1 Kompressions- und Expansionsarbeit

ow = - F(z) dz
OW = - Pext - A - dz
2>A-dz=dV
OW = - Pext - AV

Ve
w= —j p,.,dv
Va

V(‘,
pext = ConSt': W:_pext ) Idv = _pext (‘/e _Va)
v

Bei der Berechnung der Volumenarbeit ist stets der auBere Druck
einzusetzen!

2.5.2 Expansion ins Vakuum
Pext = O=>w=0
2.5.3 Expansion gegen einen konstanten Druck

Pext = CONSst. (bereits abgeleitet)
W = - Pext * (Ve - Va)

11
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Arbeit als Flache im p-V-Diagramm

Pa

Pexi "~ =77

V. v

2.5.4 Reversible Expansion

reversibel: In jedem Moment umkehrbar. Durchlaufen von vielen
Gleichgewichtszustanden.
Bedingung fur Reversibilitat:

pinnen = pextern

Isotherme Expansion bzw. Kompression eines Gases, aber
reversibel

w="7

T = const.

oW = - Pext dV =- Pinnen dVv

Aber: Pinnen DZW. Ppinnen @ndert sich mit V

R-T
Firn=1: pV:RTC}pZT

Sv=—R-Lav

\%
mm:-TR-Zdv
R A

w==R-T-[InV];

w:—R-T-ln(Ej

a

12
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Pa

reversibel

pext T TR "'\

V, >V

Maximale Arbeit ist nur bei reversibler Prozessfiihrung mdoglich. Die
Arbeit ist abhangig von der Art und Weise, wie der Prozess gefuhrt wird.

2.6 Warme
Symbol: g oder 69
Anderung der Warmeenergie

oq ~dT
mit dT: Temperaturdifferenz mit der Umgebung

oq=CdT
mit C’: Proportionalitatsfaktor

C~m
mit m: Masse

C=cm
bezogen auf ein Mol M

CM =c-M
mit Cy: Molwarme

oq = Cwm - dT
2.7 Innere Energie
Symbol: U, AU, dU

Innere Energie gibt die Fahigkeit der Materie an, Energie zu speichern.
Energie kann in Bindungen, Translationen, Rotationen, Vibrationen der

13
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Moleklle und in zwischenmolekularen Wechselwirkungen gespeichert
werden.

3. Erster Hauptsatz der Thermodynamik
3.1 Definition

geschlossenes System

dU = éw + dq

mit &: Symbol fir GréBen, die vom Weg abhangig sind

1. Hauptsatz = Energieerhaltungssatz

Indirekter Beweis, dass die innere Energie nicht vom Weg abhangt.
- Annahme: Innere Energie sei wegabhangig:

V1! p15 T1 V25 p25 T2
U, U,
U,

U; = Uy, andernfalls entstinde Energie aus dem nichts - Perpetuum
mobile 1. Art

Die innere Energie ist vom Weg unabhangig. Sie ist nur vom Anfangs-
und Endzustand des Systems abhéangig. Fir derartige GroBen wird die
infinitesimale Anderung mit dem Symbol d bezeichnet.

3.2 Zustandsfunktionen

U,
AU = [dU =U,-U,
U,

mit AU: endliche Anderungen

14
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Exkurs: Vollstandiges Differential

Ein vollstandiges Differential ist die Summe aus den partiellen
Ableitungen aller Variablen, von denen f abhangt.

also:
z = f(x,y)
dz—( x ydx+ 2y xdy

dU ist ein vollstandiges (totales) Differential, da U eine Zustandsfunktion
ist. 6q ist ein unvollstandiges Differential, da 6q vom Weg abhangig ist.

3.2.1 Anderung der inneren Energie - Zustandsfunktion und totale
Differentiale

Anderung der inneren Energie, wenn Volumen bzw. Temperatur
geandert werden?

U:f(T,V) p:R-g

w=(22) o[22
aT), V).

dU =69 + dw

V=1(x,T)

w=(2) aer (%) ar
ax), IT)

mit x;: Molenbruch

U = f(T’V’X‘I’XZ)

wo®) () w2 e a
0—)T V.,x1,%) 0—)V T,x1 % 0—)x1 V.T ,x, 0—)x2 V.T,x
U (&’Uj

dU =|—| dT+| —| dV
JT VvV

Vv T
- fOr konstante Zusammensetzungen

1. Hauptsatz
dU =69 + ow dUu=6q-p-dV

15
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Bestimmung der Anderung der inneren Energie

dV=0=dU=4q
—> also isochore Prozessfihrung

Far einen isochoren Prozess gilt:
w22 ar
aT

Vv
dU =49
Warme: 6q = Cy - dT - far ein Mol
Volumen konstant: 6g = Cy - dT

Cy ist die Molwarme bei konstantem Volumen

dU=Cy-dTfardV=0

w-(7) ar

T,

S¢, :(&U]
aT

%

Die Anderung der inneren Energie ist bei einem isochoren Prozess
gleich der mit der Umgebung ausgetauschten Warmeenergie.

3.2.2 Enthalpie als Zustandsfunktion und ihre Anderung
Bei den meisten Prozessen ist der Druck konstant: dp = 0

dU =69 + ow

ow=-p-dV

Endliche, nicht differentielle Betrage.
AU = Aq + Aw

v, v,
Aw=—[pdV =-p-[dV ==p-(V,-V,)=—p-AV
th

th

AU = U, - U, = in 1. Hauptsatz eingesetzt:
Ue-Ua=Ag-p-Ve+p Va2 (Ue+p-Ve)-(Ua+p-Va =Aq
(Ue + p - V) = Zustandsfunktion

H=U+p-V

mit H: Enthalpie

Die Enthalpie ist eine Zustandsfunktion.

16
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V = const. - innere Energie
p = const. 2 Enthalpie

H =1f(T,p)

JH JH
dH=|——| dT+| —| d

(&T)p (&pl Y
—> isobar:dp =0
PR

dT )

Zugefiihrte Warmemenge 8q bei konstantem Druck ist die Anderung der
Enthalpie

0q =G, - dT
dH:(&—HJ dT
IT)

JH
>c =25
(%)

mit C,: Molwarme bei konstantem Druck

Die Anderung der Enthalpie ist bei isobaren Prozessen gleich der mit der
Umgebung ausgetauschten Warmemenge.

3.3 Zusammenhang zwischen C, und Cy

JH
C =| 2=
b &Tp
U
C, ===
V9T

\%
Cp, bzw. Gy Uber einen groBeren Temperaturbereich

aHj dH
Cc =|27| =22 -C odH=C -dT
P (an ar " P

T T
[aH=[C,ar

T T
T
H(T)~ H(T;) = [ C, dT
T

17
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Ohne Beweis: Berechnung von Cy bei mittleren Temperaturen
Cy=f- (R/z)
mit f: Zahl der Freiheitsgrade

Freiheitsgrad f

Translation: f = 3

Rotation: f = 2 (linear)

f = 3 (nicht-linear)

Vibration: f = 3 - N - 3 (Translation) - 2/3 (Rotation)
- pro Schwingung ist der Freiheitsgrad f = 2

Zahl der Schwingungen 3 - N - 5 (linear) bzw. 3 - N - 6 (nich-linear)
mit N: Zahl der Atome

H=U+p-V
dH =dU + d(p - V)
dH=dU+p-dV+V-dp

U=f(V.T)
oU oU
dU =| — | dT+| —| dV
(aTJ +(avj

Vv T

de(&—Uj dT+(&—U) dV+ p-dV +V-dp
\%

T V),
p = const.
(av (&vj
== +p|—=—| +0
T T
p p
&U] (&V
C =C,+||—=| tr|'| ==
P (avT p} oT

57,57, (5)
or) \or), \ov),
3.4 Volumenabhangigkeit der Inneren Energie

P

Klassischer Versuch von Joule
Expansion eines Gases in ein Vakuum

18
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Thermometer

P

Experiment: Messung der Temperaturanderung dT = 0

dT=0->39=0
OW = - Pey dV

pext=O:>6W=O

1. Hauptsatz
dU =69 + ow
du=0

U =1(V,T)

U oU
dU =|—| dT+| —| dV
(&TJ +(ava

Vv

dT =0 dV+0
0=0+0
damit :

U

V).
Joule konnte keinen Temperatureffekt messen, da unter den
Bedingungen, bei denen er den Versuch durchfihrte, die Naherung des

idealen Gases zutrifft.

3.4.1 Zusammenhang zwischen C; und Cy fur ein ideales Gas

o-c{(2 (%),
omr(2

dT
P

19
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V:R.zj(&_Vj _R
p dT p

R
C,~C,=p—
C,-Cv=R

Ohne Beweis

Fir ein ideales Gas gilt: (g—(‘ij =0A (0;;1) =0

T

3.5 Joule-Thomson-Effekt

- Verflissigung von Gasen, reale Systeme

Diaph p, = const.
laphragma _
(z.B. Glasfritte) p. = const.
V,, Py Ty, U . .
» P fe T adiabatische
Prozessfiihrung:
6q =0

2. Smpel

dU = éw
OW = OWq + 6w2

ow, =—p,- _[dV und ow,=-p,- _[dV
4 0

OWq = - pq - (-Vy) und dwp = - p2 - V>

du = U, - U;

Uz-Ui=ps-Vi-p2- Vo

Entspannung eines Gases durch eine Fritte (Diaphragma oder
Drossel

U1+p1 'V1=U2+p2'V2

H; = Hy

Isenthalpischer Prozess

Berechnung, ob Gase sich bei der Entspannung abklhlen oder
erwarmen.
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> dH=0
H = (T,p)

JH JH
dH =| —| dT+| —| dp=0
(&ij +(&pjT”

o 3.

ey,
aTJ

Ideales Gas: (&—Hj =0=> (ij =0
Ip/; "

- kein Effekt
Reales Gas - Entspannung
dp =Pe-Pa<O

- Abkihlung
dT =T, -T,<0

(%} >0 (i—?j <0

Das Vorzeichen von (?} entscheidet, ob sich ein Gas abkuhlt oder
P/ y

erwarmt bei der Entspannung. @Tj ist der Joule-Thomson-Koeffizient.
H

Die Temperatur, bei der kein Temperatureffekt auftritt, ist die
Inversionstemperatur.

3.6 Anwendung des 1. Hauptsatzes auf ideale Gase

3.6.1 Isotherme, reversible Volumenanderung

0

dT =0 (—Uj =0 du=Cy - dT
o

du=0

reversibel: Pext = Pintern

dU = 6g + ow
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ow=-p-dV
0 =0q + ow
oq =-dw
ow=-p-dV
T
ow=-R-—dV
%
I&:—R-zdv
V

V, T
Ié’q——V{R-VdV

wz—R~T'ln(v“)

a

q:+RQﬂh{KJ:R-Th{pJ
V. P.

>daV~/,

3.6.2 Adiabatisch-reversible Expansion

Adiabatisch: 6g = 0 (kein Warmeaustausch)
reversibel: Pext = Pintern = PGas

dU =69 + dw
du = éw
Cy-dT=-p-dV

Variablen T, p, V
—> sind nicht gleichzeitig unabhangig voneinander veranderbar

T
=R =
P \%
Qdez—R~ZdV
|%
T
¢ T__gdv
T \%
T, T Ve
_[Cv-d—:—R-_[d—V
T T v, |%
C, -In E) = —R-ln(—ej
T, f
Trick
R=C,-Cy

22
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[
CV
C -C
In L =——r ln(ﬂj
7; CV Va
In| L= :—(K—l)-ln(ﬂj
T, .

Pe - VeK = Pa - VaK
- Gleichung der Adiabate

Pa

| >y
p - V¥ = const.
k>1

3.7 Anwendung des 1. Hauptsatzes auf Phasenumwand-
lungen reiner Stoffe

u
H

f(T,V)
f(T.p)

Bei mehreren Phasen mit den Mengenanteilen ny, n:
U= f(T,V,n1,n2)

H = f(T,p,nq,n2)

mit n; und n,: Zahl der Mole in der jeweiligen Phase
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JH JH JH JH
dH =| — dT +| — d — d — d
2 a2 | 8} e ()j "

Py T ny.ny
Phasenumwandlungen finden bei konstantem Druck und konstanter
Temperatur statt.

2> dT=0unddp=0

Wenn anfangs nur eine Phase existiert, die sich umwandelt, so qilt:

dng =0

JH
dH =| — d
(8mJ "

Es muss eine bestimmte Warmemenge zugeflhrt oder abgegeben
werden, um die Phasenumwandlung zu erzeugen - dq
dH =dq

dH (&Hj
dn, \Jdn, -

T,p.n,

fest > flussig Schmelzenthalpie AsnH = Ag,U
flissig = gasformig | Verdampfungsenthalpie | AyH
fest > gasférmig Sublimationsenthalpie | AgyH

AsypoH = AgsH + AyH

3.8 Anwendung des 1. Hauptsatzes auf Reaktionen
zwischen reinen Phasen

3.8.1 Die Reaktionswarmen AgU und AgH
aA+bB>cC+dD

Anderung der inneren Energie
ARU=C'Uc+d'UD'(a'UA+b'UB)

Anderung der Enthalpie
ARH=c-Hc+d-Hp-(a-Ha+b-Hpg)
ArH > 0 endotherm

ArH < 0 exotherm
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3.8.2 Hess’scher Satz
Weg 1

Zustand | Zustand Il

Zustand Il Weg 2

Die Reaktionsenthalpie ist gleich der Summe der Reaktionsenthalpien, in
die die betreffende Reaktion zerlegt werden kann. Die Reaktions-
enthalpie ist damit unabh&angig vom Weg.

Beispiel
1) CGraphit + Y2 02 - CO AH3 =7

Messbar:
CGraphit + O, 2 CO, AH; = - 393,7 kd/mol
CO + 120, » CO, AH, = - 283,1 kd/mol

AH,

C+O0, Co,

AH,
co CO+',0,

AH1 = AHQ + AHS
AH; =-110,6 kd/mol

2.) COCl, + 2 HoS 2 2 HCI + H,O + CS,

Zerlegung in bekannte Reaktionen:

COCl;y + HoS - 2 HCI + COS AH; = - 78,7 kd/mol
COS + HQS > Hgo + CSQ AHQ =+ 3,4 kd/mol

COCl; + 2 H,S > 2 HCl + H,O + CS,  AH = -75,3 kd/mol

3.8.3 Standard-Bildungsenthalpien chemischer Verbindungen
C + 2 Hg > CH4

ArH - Bildungsenthalpie

Standardzustand: Gase bei T = 298 K, feste und flissige Stoffe: Zustand
der reinen Phase bei p = 1 bar
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Die molare Standard-Bildungsenthalpie einer Verbindung ist die
Reaktionsenthalpie, die bei der Synthese der Verbindung aus den
Elementen auftreten wirde. Die Standard-Bildungsenthalpien der
Elemente im stabilen Zustand ist Null.

Beispiel: AH(NO,) = 33,47 kd/mol
Yo Ng + 02 > N02

3.8.4 Berechnung von Reaktionsenthalpien aus den Standard-
Bildungsenthalpien

Beispiel: NHz + HCI > NH,CI
AH°(NH;) = - 46,02 kJ/mol
AH°(HCI) = - 91,63 kJ/mol
AH°(NH,CI) = - 319,24 kJ/mol

Summe der Standard-Bildungsenthalpien der Produkte minus der
Summe der Standard-Bildungsenthalpien der Edukte, multipliziert mit
den jeweiligen stéchiometrischen Faktoren, ergibt die
Reaktionsenthalpie.

NH; + HCI - NH,CI
- 46,02 kd/mol - 91,63 kd/mol - 319,24 kd/mol
- AgH°=-181,69 kdJ/mol

Beispiel
Verlauft die Hydrierung von Ethen zu Ethan exo- oder endotherm?
C2H4 + H2 9 CQHG

AH° (CoHy4) = + 52,58 kd/mol
AH° (H,) =0

AH° (C,Hg) = - 84,48 kd/mol
AgH° = + 137,06 kdJ/mol
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3.8.5 Bestimmung der Standard-Bildungsenthalpien aus den Ver-
brennungswarmen

1 AT = MessgroBe

zu bestimmende Substanz

Sind die Verbrennungswéarmen der Elemente bekannt, so ergibt sich die
Standard-Bildungsenthalpie aus der Summe der Verbrennungs-
enthalpien der Edukte vermindert um die Verbrennungsenthalpien der
Produkte.

Beispiel: Bildungsenthalpie von Ethanol
Grundgleichung: 2 C + 3 H, + %2 O, - C,HsOH

AgH°="7?

C+ 0O, CO; - 393,7 kd/mol

H, + 720, 2 H,O - 241,8 kd/mol
CoHsOH + 3 0, > 2 CO, + 3 HO - 1.235,15 kd/mol

2C+3H2+7/20292COQ+3H20
2. (- 393,7 kJ/mol)

+ 3 - (- 241,8 kd/mol)

=-1.512.8 kd/mol

C2H5OH +3 OQ 22 COQ +3 Hgo
- 1.235,15 kd/mol

2C+3H2+7/2029C2H5OH+302

gesuchte Bildungsenthalpie

- - 1.512,8 kd/mol = AH°(C,H50H) - 1.235,15 kJ/mol
AH°(C,HsOH) = - 277,65 kd/mol (flissiger Zustand)

3.8.6 Temperaturabhangigkeit der Reaktionsenthalpie

Einfacher Fal: A+ B> C+D
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AgH(T))
T,: Ausgangsstoffe > Endprodukt

Warmezufuhr T
T,: Ausgangsstoffe

Beide Wege sind energetisch gleich.

T T
(&—Hj -c =M _c = [dH=[CdT
ar) " dr " n

H(T2) - H(T4) = Cp - (T2 - Th)
Ausgangsstoffe auf T, erwarmt.
Hausg.(T1) + (Cpa + Cpp) (T2 - T1) + AgH(T2) = Ewegs

Ausgangsstoffe reagieren bei T;:
HAusg.(T1) + AgH(T1) + (Cp,o + Cp,D) (To-Ty) = EWegz

Gleichsetzung beider Energien und Umordnen:
EWeg1 = EWegZ

ArH(T2) = ArH(T1) +(Cpc + Cpp - Cpa - Cpp) (T2 - T4)
AH(T,)= A H(T)+ [A,C, -dT

Kirchhoff’'sches Gesetz
Die Anderung der Reaktionsenhalpie mit der Temperatur ist gleich der
Differenz der Molwarmen von Produkien und Edukten multipliziert mit
der Temperaturdifferenz.

4. Zweiter Hauptsatz der Thermodynamik

4.1 Carnot’scher Kreisprozess

%;*

mechanische Arbeit

Gas, T,

Y

Hitze

- mit Wasserdampf als Gas: Dampfmaschine (Watt 1769)
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4.1.1 Wirkungsgrad fir eine Warmekraftmaschine

mechanischeArbeit

aufgenommene Wiirme

4.1.2 Uberlegungen von Carnot

Was ist der maximale Wirkungsgrad einer Warmekraftmaschine?

6W = - pext. ' dV
- maximale Arbeit bei reversibler Prozessfiihrung
Berechnung der maximalen Nutzarbeit bei reversibler Prozessfihrung:

6q,, T,

ow

Energieerhaltungssatz gilt: 9. = dw + 0q;

Arbeitsmedium: ideales Gas

Pa

Isotherme p - V = const.
Adiabate p - V* = const.

\4

vV

Isotherme und reversible Expansion von V; auf V, bei der
Temperatur T,

du=0 &}IZ_R'E'IH(%j 6W1='6q2

1
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Adiabatische Expansion von V,_auf V; mit Abkdhlung auf die
Temperatur T,

0gq=0 ow, =dU = Cy - (Ty - Ty)

Isotherme und reversible Kompression von V; auf V, bei
Temperatur T,

du=0 &V3=—R'.Ti'll’l(%j 6W3='6q1

3
Adiabatische Kompression von V, auf V; mit Erwarmunqg von T, auf
1P}

8q=0  ®w,=dU=Cy (To-Ty)

Anderung der inneren Energie
dU=C, (L-T)+ G (L-T)=0
Geleistete Arbeit:

4
w=> ow,

i=1

5w=—R-T2-1n(ﬁj+Cv'(T1—T2)—R~T1-1n(V—“j+CV-(T2—T1)
Vl V3

§W=—R-Tz-ln[V2]—R-Tl .]n[v‘l]
Vi Vi

- Gleichung der Adiabate (siehe friihere Ableitung)
K-1 k-1
L(&j bzw. L(V_j LBV v
T Vs T, Vi v, V.
ow=-R-T, -ln(&j - R-Tl-ln(—j =-R-T, -ln[—j +R- T, -ln[—j
V.

1

sw=—r-(1, 7)o 2

4.2 Carnot’scher Wirkungsgrad

geleistete Arbeit
aufgenommene Wiirme
~R(, —Tl)-ln(VZJ ~R(5 —Tl)-ln(VZJ
Vl Vl
77 = =
|4, |

R-T,- 1n(v2j
4
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- sehr wichtig!

Moderne Dampfprozesse:
Temperatur: 540 °C
bei Dricken von etwa 250 bar

4.2.1 Wirkungsgrade

- Ottomotor: 20 %

- Dieselmotor: 30 %

- Turbinen bei Luftstrahltriebwerken: 40 %
TVerbrennung ~1.000 °C

Es gelingt nicht, mit einer periodisch arbeitenden Maschine Warme
vollstandig in mechanische Arbeit umzuwandeln.

4.3 Warmepumpen

6y, T,

Pa
ow

Y

V 6q1 ’ T1

Wirkungsgrad der Warmepumpe
_ beider hboherenTemperatur abgegebene Wiirmemenge

'B ‘ ‘ Arbeit
&,
,B:
| Ow)|
~R-T, .1n(v2j
,B: 1
‘—R(E—E»h{”j
T,
P11
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Beispiel

- AuBentemperatur: 273 K
- Heizkorper: 333 K
2> T,=333Kund T; =273 K

13:5‘12: T, :333K:5’55
ow T,-T, 60K
_ g, +ow

p ow

ow=1 kd

ow = Heizung

ow = 1 kd

Wirkungsgrad der Kihimaschine
_ demkiilterenRe servoir entzogene Wiirmemenge

Arbeit

4.4 Der 2. Hauptsatz der Thermodynamik

T,
Bei Kontakt
sw T,>T, Temperatur-
ausgleich
T, T, T,
reversibel spontan

- Betrachtung von zwei gleichschweren Metallstlicken
Energiebetrachtung:
- vor dem Kontakt:

U(h)=C T,

U(T)=¢, -1,
- nach dem Kontakt:

T+,

2
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- Gesamtenergie:

o5 5) <., )
2 v 2

- vor dem Kontakt:
Uges = CV (Té + Ti)

- nach dem Kontaki:
Uges = CV (Té + Ti)

4.4.1 Joul’scher Expansionsversuch

Vi | — Vv,

Druckausgleich

Alle in der Natur verlaufenden spontanen Prozesse laufen in einer
bestimmten Richtung ab.
- In welcher Richtung laufen die Prozesse ab?

Expansion ins Vakuum
spontan: ow

Vakuum =

V.
reversibel — -R-T- 11’1[—2]
Vi

reversibel: ow

ow = ow

Vakuum irreversibel

‘ &/Virreversibel ‘ < ‘ &/V

reversibel ‘

Wasserbad

M

Heizung

Gewicht

4

\\
\

Stromgenerator
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4.4.2 Formulierung des 2. Hauptsatzes

Prinzip von Thomson

Es ist unmdglich, eine zyklisch arbeitende Maschine zu konstruieren, die
keinen anderen Effekt produziert als die Entnahme von Warme aus
einem Behalter und Verrichtung des gleichen Betrages an Arbeit.

Prinzip von Clausius

Es ist unmoglich, eine zyklisch arbeitende Maschine zu konstruieren, die
keinen anderen Effekt produziert als die Ubertragung von Warme von
einem kalteren auf einen warmeren Korper.

4.5 Der ideale Wirkungsgrad

T,-T, |ow| Arbeit
T, ‘&12 ‘ aufgenommene Wiirme
Annahme: n” > n/

T2
8q,” 1 00"
2 h 4 2
Maschine” 5Wma/s_chine’ T,>T,
ull N
6a," ! A 6q;’
T,
Warmekraft- Warmepumpe
maschine
[ow| _ [ow]
> =\0,"|>|d,'
a2, | &g, 12" 1> 2|
aber laut Schema: | &,"|<| &g,'|
| 8g,"| > ;"

|80, <o, '|
- Widerspruch

4.5.1 Interpretation

Es wird mehr Warme vom kalteren zum warmeren Reservoir gepumpt
als die Warmekraftmaschine abgibt. Widerspruch zum Zweiten
Hauptsatz. Idealer Wirkungsgrad einer Warmekraftmaschine ist der
Carnot-Wirkungsgrad.
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4.6 Der Begriff der Entropie

Gibt es eine Zustandsfunktion, die bei reversiblen Zustandsanderungen
konstant bleibt?

4.6.1 Carnot-Prozess: Zustand des Gases im Kreisprozess

R, .h{sz
@Z,rev — Vl
&Il,rev _ R . Ti . ln(‘/ztj

V3
Vi_w
VS 2
@2,%\/ — —Ej @Z,rev + @1,;’6\/ — 0
&l,rev Ti T2 Ti
éq;’” : reduzierte Warme
Z @rev — O
T
Far einen Kreisprozess:
§ &rev — 0
T
Irreversible Teilschritte im Carnot-Prozess
p
A V1
T,
V2
VvV, isochor
T, V3

1.) Identisch mit Carnot-Prozess:

@2,rev — —R . ln(ﬁj

2 1

2.) Isochore Abkuhlung von T, auf T
- Die Warme dqs wird bei T abgegeben
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%zcv’(Tl_Tz)’

_'ﬂ|'—

3.) Identisch mit Carnot-Prozess:

T, Vs

4.) Isochore Aufheizung von Ty auf T,
- Die Warme &q4 wird bei T, aufgenommen
1

&,
i, (T,-T) —
o, (1)

\% 1 \% 1
S RO B R B N CH e
:CV.(TZ_TI).(i_ij<O

LT,

Flr einen Kreisprozess mit irreversiblen Teilschritten gilt: 355;1 <0

Kontrolle bei Carnot-Prozess:

&YZ,rev + ®1,7‘6’V
T, T,
Die Gesamtwarme wird wieder abgegeben:

®1,rev = &Z,rev

&Z,rev _ @Z,WV — @2 rev (i — lj <0
n, 5 e\

=0

4.6.2 Definition von Clausius

S _ s
T .

- Anderung der Entropie: Reversibel ausgetauschte Wéarmemenge
dividiert durch die Temperatur

Die Entropie ist eine ZustandsgréBe. Um Entropiednderungen eines
Systems berechnen zu kdnnen, muss, unabhangig von der Art und
Weise, wie die Zustandsanderung durchgeflhrt wurde (reversibel oder
irreversibel), der Prozess behandelt werden, bei dem die
Zustandsanderung reversibel durchgefuhrt wurde. Anders als bei
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samtlichen Energien bzw. Enthalpien kann die Entropie auch als
Absolutwert angegeben werden.

Wann lauft ein Prozess spontan ab?

Spontaneitat = Irreversibilitat
Kreisprozess, aber mit irreversiblen Teilschritten

§%<0+d§<0

OO

reversibel

§ lrreyv J. @m’ev J-

&
& j&] :_fd5=—(52 -5
&,

|
1%

irrev S _S)

Annahme: Isoliertes System
- kein Energieaustausch mit der Umgebung
Flr dieses isolierte System qilt:

2
J‘ &;rwrev =0

0<(S, — )= spontaner Prozess

- findet dann statt, wenn die Entropie des Endzustands des Systems
groBer ist als die des Anfangszustands.

S, <,

—> Gilt nur far das isolierte System!

Beispiel der Warmeuibertragung
- zwischen zwei Metallstlicken
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U,, T, U, -du,, T,

Sw=0 | 8q=dU,

Vor dem Kontakt:
Svor = Sl + SZ
Nach dem Kontakit:

Snach = (Sl + dU2 + SZ - dUZ]
T, T,

dS:Snach - Svor =dU2 (i_i] >0

1 b

Beispiel: Expansion eines Gases ins Vakuum

- isotherm

dU =0 & =0 ow=0

- notwendig: Suche des reversiblen Ersatzprozesses
- isotherme, reversible Expansion

dU = og + ow

dU = ®rev + 5‘/‘}7'6\/ = O

9 &IVL’V = _d/v

rev

ow,,, =—R- T-ln(ﬁj
Vi
V.

=+R-T-In —2]
&rev (Vl

T 1

V,>V,=dS>0 §,>S

4.7 Die Entropie

1 > 2
S, =R-lnw, S, =R-lnw,
S, >, > W, > w,
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Reversible, isotherme Expansion eines Gases:
- vom Volumen V; auf V,

dS=R-: ln(ﬁj

1

Die Entropie ist eine Zustandsfunktion. Dann gelten fiir die Anderungen,
dass sie als totales Differential darstellbar sein mussen.

Far ein Gas gilt dann:
S=S(T,p) oder S=S(T.V)
S=S(T.V):

5= =(%5) (%)
T \9JT), W),

S=S(T,p):
Jds

e (%) (53],
T JdT ) ap),

1. Hauptsatz:
dU:&rev _pdV
@rev :dU+pdV

dS:@rev:dU-l-pdV:l(dU_deV)
T T T

dUu :(&_U) dT+(&—Uj A%
or), \ov),

5oL (a_Uj dn(é’_vj dV+p.dV]
T \\ a1/, V).

as=1. CV-dT+((&—Uj +pj-dV}
T V).

isochorer Prozess 2> dV =0

dSZQ-dT
T

Fall S=5(T,p)
dS — ®rev
T

dU:&rev_p'dV

- Strategie: Da p als Variable auftritt, Einflhrung der Enthalpie.
H=U+p-V
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dH=dU + p-dV +V -dp
dU=dH—-p-dV -V -dp
dU = &,,, — p-dV
Gleichsetzung:

dH—-p-dV-V-dp=¢&g,, —p-dV

dH -V -dp=dq,,,

dS:M:l.(dH_V.dp)
T T

dH ist ein totales Differential:

dSzl- (&—Hj dT+(0—)—Hj dp—-V -dp
T \\JT dp
p T

ot (2] )

Bei konstantem Druck gilt: dp = 0

C,
dS =—L-dT
T

4.7.1 Spezialfall eines idealen Gases

(&_U] 0
v),

as = ar+ P v
T T

as=S ar+ B v
T Vv

dS:C]Y'dT—i‘R'dan

T = const.
dS=R-dInV

S, Vv,
de:R-jdlnv
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C,
ds = T’ dT—R-dlnp

4.8 Freie Energie und Freie Enthalpie

dU =g + ow
Einschrankung:
dU = 5qrev + 5‘/‘}7‘6’\/

—5‘IT =dS = &,,, =T-dS

rev

dU=T-dS+ ow,,, fir T = const.

T-dS=d(T-S) fur T = const.

dU =d(T-S)+ ow,,

MW, =dU —d(T-S)=>dA=dU-T-S)=A=U-T-S

mit A: Freie Energie

Helmholtz-Funktion:
A=U-T-8

Maximale Nutzarbeit éw,, kann aufgeteilt werden in Volumenarbeit und
irgendeine andere Form der Arbeit: elektrische Arbeit oder
Oberflachenarbeit usw.

5Wrev = _pext ' dV + dwe

Bei konstantem Druck gilt:

Pext -dV = d(pext V) = d(pexz V)

Maximale Nutzarbeit bei konstantem Druck:

d(U =T-8)==d(poy V) + o,

dlU+p,, V-T-S)=6w, T =const., p=const.
d(H-T-S)=0dw,

Freie Enthalpie oder Gibbs-Funktion:
G=H-T-S§

e

Bei isothermen Prozessen ist die Anderung der Freien Energie bzw. der
Freien Enthalpie gleich der maximalen Nutzarbeit.
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4.8.1 Freiwilligkeit von Vorgangen ausgedriickt durch die Anderung
der Freien Energie bzw. Freien Enthalpie

T, d,
I
’ T1s
‘ Wirrev‘ < ‘ Wrev ‘
‘ ql,irrev > ‘ ql,rev

Beim reversiblen Prozess qilt:

{ Hrev _ () gy, Direv 4 D _
T r, T

Beim irreversiblen Prozess gilt:

j;@irrev <0 bzw. 42 jrrev n Q1 irrev <0
T n

EinfGhrung der Entropie:
—5q]’j’v =dS=> &, =T-dS

rev

<T-dS

irrev

—5q"T”e” <dS= &

Annahme: Keine Volumenarbeit ow=0
dU = &g

Far einen reversiblen Prozess qilt:

dU =&, =T-dS

FOr einen irreversiblen Prozess qilt:
du = 5qz‘rrev

ey <T-dS=dU <T-dS

Freiwilligkeit von Prozessen:
Annahme: dU =0 2> 0<T-dS=dS>0
- Entropie strebt einem Maximum zu.
dS=0 2> dU<0
- Innere Energie strebt einem Minimum zu.
Anderung der Freien Energie:
dA=dU-T-dS da dU<T-dS
dA<0
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Bei einem spontanen Prozess ist die Freie Energieanderung negativ.
Im Gleichgewicht gilt:
dA=0

Far die Freie Enthalpie gilt: dG=dH - T -dS
Im Gleichgewicht gilt:
dG=0

Ein Prozess lauft freiwillig ab, wenn das System in der Lage ist, Arbeit zu
verrichten.
AG<0vAA<O

4.8.2 Eigenschaften der Freien Enthalpie

G=H-
A

Frage: Wie hangt G von T und p ab?
dG=dH-T-dS—-S-dT

dH=dU + p-dV +V -dp

dU=T-dS - p-dV
dG=T-dS—p-dV+p-dV+V -dp—T-dS—S-dT
dG=V -dp—S-dT

Frage: Wie hangt A von V ab?
dA=dU -T-dS—-S-dr

dA=T-dS—p-dV—T-dS—S-dT
dA=—p-dV —S-dT
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dU=T-dS—p-dVv U= f(S,V)
dH=T-dS+V -dp H=f(S,p)
dA=-p-dV—S-dT A= f(V.T)
dG=V -dp—S-dT G=f(p.T)

4.8.3 Temperaturabhéangigkeit der Freien Enthalpie
dG=V -dp—S-dT

Trick: Ausgangspunkt G=H-T-S

Bildung von % (Planck-Funktion) und Ableitung nach der Temperatur

() (%)
T dT) ~ -T-S-G_ H
=T

oT T2 7 T
P

4.8.4 Druckabhangigkeit der Freien Enthalpie

(&_Gj =V=dG=V -dp fur T = konstant
ap),

p p

J.dGZ IV-dp: G(p) - G(Po):v'(l’_ Po)
Po Po

- wenn V unabhangig von p

- Gilt in etwa fUr Fllssigkeiten

Bei idealen Gasen gilt: v _RT

p
Pp. p

G(p) - G(p,) = Iﬂdp= R-T- Id_p: R-T-ln(ﬁj
Py p p Po

Pp
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4.9 Guggenheim-Schema

Fir U:
S U Vv
H A
o] G T

Schon unter Varus hatten alle progressiven Germanen
Taschenrechner®

Die GroBe ist eine Funktion der Variablen die sie flankieren. Daraus
folgen die fundamentalen Gleichungen:

dU=T-dS - p-dV
dG=-S-dT +V-dp
dH=T-dS +V-dp
dA=-p-dV -S-dT

dA:(a_Aj dT+(a—Aj av
T ), v ),

5. Phasengleichgewichte

5.1 Einfihrung des chemischen Potentials

Homogenes System, eine Phase > p, V, T

Phase: einheitliche physikalische GroBen

Phasengrenze: sprunghafte Anderung von physikalischen GroBen
Moglichkeiten der Anderung: Brechungswinkel, Leitfahigkeit etc.

Thermisches Gleichgewicht (beide Stoffe haben die gleiche Temperatur)
Bezeichnung der jeweiligen PBhasen mita, B, ...:
T=T

Mechanisches Gleichgewicht (der Druck muss in beiden Phasen gleich

sein):
ow=p%dV —pfdv =0= p* =p*
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5.1.1 Bedingung flir chemisches Gleichgewicht

Beispiel: Osmotische Zelle
Diffusion:

p = const.
V = const.

H,O toe
Entfernen der_ .
*.°.°.°| Trennschicht” |, © « ,

Zuckerlosung [» = o = ..

Reversible Verdinnung - Nutzarbeit

Das Lésungsmittel kann durch die semipermeable Membran dringen und
die Zuckerlésung weiter verdinnen. Durch das zustrOmende
Lésungsmittel erhdht sich der Druck innerhalb der osmotischen Zelle und
die Wassersaule baut einen hydrostatischen Druck auf. Arbeit kann

somit verrichtet werden.

Beispiel: Elektrochemische Zelle

Zn-Stab
p = konstant
Cu’—1» T = konstant
__)Zn2+
Cu?*-Losung
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Oder das Daniell-Element:

0

Cu-Stab Zn-Stab
Cu2+
—+ > Zn2+
CuSO,-Lbésung ZnSO,-Lésung

Obwohl p = konstant und T = konstant ist, 1auft ein Prozess freiwillig ab
->dG<0

Aber:
dG=V -dp-S-dT

G=f(T,p.n,n,,...)

dG =-SdT +Vdp + (H_G) dn, + (—J dn, + L—j dn,
anl 35 an2 nysngs.sTsp al’l3 nysngs.sTsp

Gibbs’sche Fundamental Gleichung:
dG =Vdp - SdT +_ u.dn, = fr T und p = konstant, folgt 4G => u.dn,

1

Das chemische Potential gibt an, wie sich die Freie Enthalpie einer
Mischung andert, wenn bei konstanter Temperatur, konstantem Druck
und unveranderlichen Mengen aller anderen Bestandteile eine
infinitesimale Menge einer Substanz hinzugeftgt wird.

Infinitesimale Menge = dn;
dG =y -dny

5.1.2 Chemisches Potential reiner Phasen

Angenommen, es liegt nur eine Komponente vor d.h. n;

dG = pdn, = u, = L
dn,

(sehr wichtig: Bei Einkomponentensystemen ist das chemische Potential
identisch mit der Freien Enthalpie pro mol)
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Phasengleichgewicht: dG =0 dG ==SdT +VdT + ) u,dn, =0

T = konstant; p = konstant
dG = p,dn, =0 (eine Phase)

- mehrere Phasen, bezeichnet mit a, 3, ...:
dG =Y p dn" +> pldn’ +..=0

5.2 Bedingung fur das Gleichgewicht zwischen Phasen

Annahme: Eine Komponente; zwei Phasen
dG = udn® + uldn’ =0

Geschlossenes System:

dn/" =—dnf
pidnf — pl'dnf =0
it =l
- =M
anl ny 7}’13,...,l’li,[77T
dG
I N 4 T dn

Bei i Komponenten gilt: 4% = 1"

5.3 Gibbs’sche Phasenregel
Beschreibung von Phasengleichgewichten.

Bedingung fir Gleichgewicht: Das chemische Potential jeder einzelnen
Komponente muss in allen Phasen gleich sein.

- Achtung: Es gilt nicht #," = 1,”

Allgemeines System, bestehend aus ¢ Komponenten, indiziert mit 1, 2,
3, ... cund p Phasen, indiziert mit a, B, v, ... ®.

Chemisches Potential der Komponente i muss in allen Phasen gleich
sein.

Komponente 1: 1% =u,” = 11,7 =..11,"

) Gleichungen

p
c

w"o(p-1
Komponente 2: 1,% = u,” = 11,” =...1,” (p - 1) Gleichungen
Y7, 1

Komponentec: u%=u’=u’=.. - 1) Gleichungen

P
2> ¢ (p-1) Gleichungen
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Frage: Zahl der Variablen
Phase a: X1, X2, X3" ... Xc© Es gilt: x4* + 2" + X3" + ... X" = 1
Phase B: X, xo", xs* ... x" Es gilt: x; + xo" + x5 + ... x" = 1

- Zusammensetzung: p - (¢ — 1) + 2 (Druck und Temperatur)

Beispiel:
solidus: x1°, Xo°  X{°+ %" =1
liquidus: X1, Xo'  Xi' + X' = 1

Zahl der Variablen — Zahl der Gleichungen =
p-(c=1)+2-c-(p-1)=

Gibbs’sche Phasenregel:
p+f=c+2

5.3.1 Phasendiagramme fir Einkomponentensysteme

Bei Einkomponentensystemen ist das chemische Potential identisch mit
der Freien Enthalpie pro Mol.

c=1>p+f=3

p=1->f=2 - bivariantes System

p =2 - f=1 - univariantes System (Druck o. Temperatur frei wahlbar)
p=3->f=0 - invariantes System (Druck und Temperatur festgelegt)

Darstellung eines Phasendiagramms

- Darstellung als p,T-Diagramm flr konstantes Volumen

Py

fest
kritischer Punkt

Tripelpunkt

Y
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Thermodynamische Berechnung der Grenzlinie flussig-gasformiq
- Dampfdruckkurve

- Betrachtung von einem Mol: u=G,,

or) ~\or
p p
SUV

H A
pGT

- abhangig vom molaren Volumen der Phasen
Phasenbedingung:

He =H,
du, = dy,
dG, , =dG,, G=f(T.p)
S, dl+V, -dp=-S,,-dT+V,,-dp
dp  Swe=Sui  AS,y

dar VvV, V. AV,

m
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_ qrev,g B qrev,l _ AV[_I

T T
mit AyH: Verdampfungsenthalpie

AS,

Clapeyron’sche Gleichung:

dl — ASTmns Oder dl — AH Trans
dT AV dl'  T-AV

Betrachtung:

Ve —Vi=V,

dp _AyH _ AyH

dar TV, 7 RT

p
p T

= J'd—pz AvH d_f

p R T

mgcﬁﬂ(i_g
Po R

Clausius-Clapeyron’sche Gleichung:
AvH.[L,Lj
P _, %7
Po
Der Dampfdruck nimmt mit der Temperatur exponentiell zu!

Verdampfungsentropie  von  FlUssigkeiten  wird  als
angenommen:
AvszAVsts /

T, K -mol
- Trouton’sche Regel: gilt fiir unpolare Systeme

Thermodynamische Grenzlinie fest-fliissiq
Ersetze g durch s!
dp _ ASmI{

ﬁ - TSm ) AV

konstant

Thermodynamische Berechnung der Grenzlinie fest-qasformiq

Ersetze | durch g!

mp:AwH(l_f
Do R I, T

- Beruht auf den gleichen Naherungen wie flissig-gasformig.
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5.4 Klassifikation von Phasentlibergangen

MA Va
— 9 Phasentbergang
—
I > I >
T, T T, T
Siedepunkt
Ha SA
—_— —_—
| > | >
T, T T, T

)2
ap), JoT )

Die erste Ableitung des chemischen Potentials, zeigt einen Sprung, ist
also unstetig. Man bezeichnet solche Ubergange als Phasenltbergange
1. Ordnung. Die erste Ableitung des chemischen Potentials ist unstetig.

Phasentbergange héherer Ordnung:

Va Ha
—T —
|
1 ) )
T, T T
Bsp.: Ubergang von nicht rotierenden zu rotierenden Molekiilen im
Festkorper.
- HCI bei tiefen Temperaturen:
Cl, Cl, Cl, Cl
H/ I,H/ I,H/ I,H/
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- Rotation um die H-CI-Bindung
- Ordungs-Unordnungs-Umlagerung

5.5 Mischphasen

5.5.1 Abhangigkeit des chemischen Potentials von der
Zusammensetzung

Druckabhangigkeit der freien Enthalpie (bereits hergeleitet):
pP
G(p)=G(p*)+ R-T—lnﬁ

Far reine Komponenten gilt:
G=n-u bzw.fiirn=1 G=u

,U=,u*+R-T-ln%
p

ﬂ(p):ﬂ*(p*)m.r.mﬁ

Flr eine Mischung gilt:
ﬂi(Pi)z H; *(P*) +R- T-ln%
pi=x-p*

;=1 *+R-T-Inx,

- sehr wichtig!

Bei realen Systemen Berilcksichtigung der Wechselwirkung. Einfihrung
des Aktivitatskoeffizienten:

a =y X

W= *+R-T-Ina,

w* ist das chemische Potential der reinen Phase im gleichen
Aggregatzustand, bei gleichem Druck und bei gleicher Temperatur wie in
der Mischung.

Achtung: u* ist also abhangig von Druck und Temperatur!
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5.5.2 Gleichgewichte zwischen Losungen und reinen Phasen des
Losungsmittels

Raoult’sches Gesetz der Dampfdruckerniedrigung

Gasphase

Losung

= ﬂll

Gasphase ist eine reine Phase, nur eine Funktion von p und T
FlUssigphase ist eine Mischphase, also abhangig von a; bzw. x;, pund T
- Da Flussigkeiten nahezu inkompressibel, nur abhangig von x;und T

Frage: Wie andert sich der Dampfdruck in Abhangigkeit von der
Konzentration bei konstanter Temperatur?

Annahme T = const., so gilt:

Hy *E (P) = ﬂll(ai)z H * 4R T Ina,

mit *: reine Phase

Wie andert sich der Druck, wenn die Zusammensetzung geandert wird?
dp, *¢ (p) = dﬂll(al)

(&“%;(p)j dp=R-T-d(Ina,)

aGm,l 8 (p)
dp

V&.dp=R-T-d(Ina,)
_R-T
P
d—p=d(lna1)
P

Pd_p:al
Jop !d(lnal)

In-2 = Ina,

Po
Daraus folgt das Raoult’'sche Gesetz:

p=a; Py

jdp= R-T-d(Ina,)

Vg
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Siedepunktserhohung
o+ =
' =4, +R-T Ina,

L% =, ¥ +R-T-1na,

Frage: Wie andert sich der Siedepunkt (also T), wenn die
Zusammensetzung geandert wird bei konstantem Druck?
Trick: Temperaturabhangige Terme auf eine Gleichungsseite bringen!

$8 _ gy k!
L S

G . *_G . #
ml "l =R-Ing,
T
é’[ Gm,l e _Gm,l *l]
T
-dT=R-d(Ina,)
T
(%) r(%)-e
T JT T-S -G,
- = =—
dT T? T?
G=H-T-S
(Hm,lg - Hm,ll)
- = -dT =R -d(Ina,)
Ay H

sz -dT =R -d(Ina,)

Verdampfungsenthalpie sei temperaturunabhangig:
AVPIm ¢

T Fatma) -2t [ L 1)
R »l

Ina, =-

AVHm(T‘%j T-To>0>T>T
R \1.71,

- Daraus folgt eine Siedepunktserhéhung
Siedepunktserhéhung kann direkt aus dem Verlauf des chemischen
Potentials abgeleitet werden.

Uy =4 +R-T-Ina,
a; <1 adq = X4
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Verlauf des chemischen Potentials:

MA

T T, 1.7 T

Weitere Umformung:
A H, AT

- - =Inx,
R T-T,

Inx, =In(1-x,)
mit x>: Molenbruch des gelésten Stoffes
In(1-x,)=—x,

Oder Taylor-Entwicklung:

s
f

AyH, AT

R T-T,
T= To:
A H, AT
._2 = xZ
R T,
Umformung von Xo:
L .
n +n, n
ny und ny: die Zahl der Mole oder Stoffmenge:
m
n =—-
Ml

mit my: Einwaage des LoOsungsmittels; M;: Molare Masse des
Losungsmittels
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nzzﬂ

M2
mit m,: Einwaage gelOster Substanz; M,: Molare Masse gelbster
Substanz

Bezogen auf 1.000 g Lésungsmittel:

m, =1.000 g
AVH AT my My 0 m R-T) - M,
R 1 1.000g-M, M, 1000g-A,H
2
R-1, M, . Ebullioskopische Konstante — besteht aus nur
1.000g- A, H

vom L&sungsmittel abhangigen GréBen
Moglichkeit der Molmassenbestimmung bei bekannter Einwaage an
geldster Substanz.

Typische Werte fUr die ebullioskopische Konstante:
H,O  0,514K- kg mol"
Benzol 2,67 K - kg - mol™
Aceton 1,67 K - kg - mol

Achtung: Die Siedepunktserh6hung hangt nur von der Zahl der geldsten
Teilchen ab (zumindest gilt dies flr verdinnte Lésungen). Es liegt eine
kolligative Eigenschaft vor.

Gefrierpunkiserniedrigung (Kryoskopie)
Rechnung analog zu Ebullioskopie
-> aber: Verdampfungsenthalpie durch Schmelzenthalpie ersetzen!

m, R-T,’M,
M, 1000g-A, H

Typische Werte fUr die kryoskopische Konstante:
H,O - 1,855 K - kg - mol” (etwa - 2 °C pro mol)
Benzol -5,12K- kg - mol
Campher - 40,00 K - kg - mol”
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Gleichgewicht zwischen Losung und Ldésungsmittel: Osmotischer
Druck

Lésung
Losungsmittel

semipermeable Membran:
Nur durchl@ssig fur Lésungsmittel

m* =

reine Phase ~ Mischphase
In der Mischphase wird das chemische Potential kleiner sein als das der
reinen Phase gemaRB: u, =u, *+R-T-Inx,. Dies kann nur kompensiert

werden durch Druckanderung:

5 (p) = m(p+ 7.a)

t(p+ma)=pw*(p+ )+ R T Ing,
p+7T

*(p+ 7= *(p) + IVldp

p
p+r

#*(p) = *(p)+ IVldp+ R-T-Ina,=> -R-T-lna, =V, 7w

u

Ina, = —a,

=V, -x=a,-R-T a, = X, = LR
n+n, n

=V,-n =V

Osmotischer Druck:

V-Zx=n,-R-T

mit V: Volumen der Fllssigkeit

7="2.R.T 7‘1/—2 = ¢ molare Konzentration (Volumenmolalitat)

Molmassenbestimmung:
_m

n, =

=

M,
m R-T
M2
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Messung des osmotischen Drucks = flr eine bestimmte Konzentration
m,

\%
- Mo, (Ublich in der makromolekularen Chemie)

GrdBe des Effektes:
FlOr eine einmolale Lésung bei 300 K ist der osmotische Druck n = 25
bar.

Anwendungen:

- Dialyse

- alkoholfreies Bier

- Plasmolyse

- isotonische Losung

|

Wasser Wasser
Wasser flieB3t Wasser flieBt
in die Sole aus der Sole
Umkehrosmose
Osmose (Meerwasser-
entsalzung)

Loslichkeit eines Stoffes in einem Ldsungsmittel
Beispiel fur die Betrachtung des chemischen Potentials des geldsten
Stoffes und nicht das des Lésungsmittels.

u, Mischphase

2

&\\\\\\\\\\\\& w,*° reine Phase
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Trennung der Variablen:

kS _ *l
Lo T T P
R-T
Far ein Mol und reine Phase qilt: u=G
Gm,2s - Gm,ZZ
=Inx,
R-T
R-T
dT =dInx,
aT

Ganz analog zur Gefrierpunktsserniedrigung:

A_H(lijl
R \T T, ’

Moglichkeit der Berechnung der idealen Loslichkeit aus der
Schmelzwarme und dem Schmelzpunki.

5.5.3 Beliebige Zweistoffsysteme

Bisher wurden Systeme betrachtet, bei denen eine Komponente keinen
Dampfdruck besitzt. Jetzt wird diese Einschrankung fallen gelassen.

Freie Mischungsenthalpie

. * :
Ny Np * Ko

Uberlegung:

U=UF+R-T Inx

GAnfang =n, ',Ua +! +nb ',Ub !

Gnte =g (M, ¥ +R-T-Inx, )+ m, - (1, * +R-T-1nx,)
A(;M = GEnde - GAnfang

AG,,=n,-R-T-Inx, +n,-R-T-Inx,

Bezug auf Gesamtstoffmenge n, + ny:

AGM=(na+nn)-R-T-( T inx, +— % lnxb)
n, +n, n, +n,

AG,,

n, +I’lb

=R-T-(x, Inx, + x, -Inx,)
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Bezogen auf ein Mol: ng + N, = 1
Molare Freie Mischungsenthalpie:
AyG,=R-T-(x,-Inx, +x,-Inx,)
Allgemein:

AyG,=R-T-> x;-Inx,

DaXi<1:>|nXi<O:>A|\/|G<O

Far eine ideale Mischung gilt:

A,H=0

A,G =A,H —-T-A,S - ideale Mischungsentropie
A,G, =-T-A,S,
AyS,=—R- in Inx;
Far ideale Mischungen:
A,S>0

Reale Systeme: Wechselwirkung zwischen Teilchen
A, H#0

Kriterien fir Mischbarkeit:

Ay,H-T-A,S<0

* A,,H>0 endotherm AyH<T-A,S
- A, S >0, die Entropie muss zunehmen
* A, H<0 exotherm AyH<T-A,S

- AyS kann positiv sein, aber auch abnehmen, aber nur bis
Ungleichung noch erfallt ist

Exzess-Funktionen:

AMGEX _ AMGreal _AMGideal

- Abweichung von der Idealitat

- Begriff der regularen Mischung:

- Definition: A ,,S™ =0
AyHP %0

Mischunq von flichtigen Flussigkeiten
Beide Komponenten sind flichtig.

Unbegrenzt mischbare Flissigkeiten - ideale Systeme:
- Raoult'sches Gesetz: p, = x, - p,’ Py=%, P,
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PiA AP

P4
P2

Darstellung einer p, x.-Isothermen
T = const.

Unbegrenzt mischbare Flissigkeiten - reale Systeme:

0 0
Pr=4a," P P> =4, P,
a, = f,-x a, = f,x,

f; und f, sind die Aktivitatskoeffizienten.

f; > 1 - positive Abweichung

fo <1 > negative Abweichung von Idealitat

Charakteristische Beispiele:

p [bar] A
1,0—

y»
>

0,5

0 x(CS,) 1

Mischung CS,-Aceton
T=352 C
f>1

p [bar]a A
0,45
0,25
0 x(CHCI,) 1
Mischung CHCI,-Aceton
T=35,2°C
f<1
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Ideale Mischung:

Ta A
Kondensationskurve

Tfm

T,x-lIsobare

Konnode ist die Linie im Phasendiagramm einer Mischung, die ein Paar
koexistenter Phasen miteinander verbindet.

Beispiele:

Ta A Ta A
55 °C

61°C
azeotroper

Punkt 46°C

55 °C

0 X(CS,) 1 0 X(CHCI,) 1
Aceton, CS, CHCl,, Aceton

Begrenzt mischbare Flissigkeiten, Mischungen und Mischungslicken:
Mischbarkeit: A, G<O0

Keine Mischbarkeit: A,,G>0
Begrenzte Mischbarkeit:

Phase 1. Phase 2
mit gegebener
AG Zusammensetzung
M

| | | B | | | —
W 05 075 / % 025 05 075 Xa
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6. Chemische Reaktionen

A<=—B
Differentielle Menge von A reagiere zu B
—dn, =dn,

Bei p und T = const., Berechnung von:
dG=u, -dn, + u, - dn,

dn, =—dn dn, =dn
dG=—-u,-dn+ p, -dn
Ga
(de <0
dn
[G)=0
dn
n
Zunahme von B:
dG
(j = _lua + /ub /ua > /ub
dn

Im Gleichgewicht gilt:

M, =

A.G=u, —u, - Gleichgewichtsbedingung: A,G=01!!!
A.G <0 exergonischer Prozess; spontane Reaktion
A.G>0 endergonischer Prozess; nicht-spontane Reaktion

6.1 Gleichgewicht zwischen idealen Gasen
A=—B
A und B sind perfekte Gase
ﬂ:ﬂ*+R-T-ln£

p %k
mit « *: chemisches Potential beim Druck p* und T*
Standardzustand: p*=1bar und eine Standardtemperatur
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M= e
mit °: Standardbedingungen

U=U+R-T-Inp
ArG=1,°+R-T-Inp, — u,°~R-T-Inp,

ArG=1,°—,°+R - T -2
Pa

AG=(G,°~G,°)+R-T-InL:
Pa

ApG=A,G°+R -T-Inft
“RT P,
Die Freien Standardreaktionsenthalpien sind tabelliert.

Im Gleichgewicht:
A,G=0

0= AL G°+R-T-In22ee
pa,eq
mit p; o Partialdruck im Gleichgewicht!!

ARG ist konzentrationsunabhangig

> 2240 ist auch konzentrationsunabhangig > K,
pa,eq
pb,ec

K,=""%
pa,eq

mit K,: Gleichgewichtskonstante

0=A;G°+R-T-InK,
AgG°=-R-T-InK,
- wichtig: Bezug auf die Freie Standardreaktionsenthalpie

Umformung:
_ARG®
K =e RT

p
6.1.1 Temperaturabhangigkeit der Gleichgewichtskonstanten

AxG°=-R-T-InK,
AzG°

=—R-anp
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1) 15) %)
T ) __ARH° T IT _-T-5-G

aT  T? IT T2 o7
o dinK °
oT R-T

- van’'t Hoff'sche Gleichung:
(o'?lnl(p] _ARH®

JoT _R.T2
dink, =2 7
R-T
jdan ILHZC;T
R-T
I<[7
InK,-InkK, __A_H,(i_lj:ARH _(T—Tj
R \r 707 r \pr
_ApH AT
R T-T

- endotherm: K nimmt mit steigendem T zu
- exotherm: K nimmt mit steigendem T ab
- Prinzip von Le Chatelier

Flr das Gleichgewicht gilt:
K= Haivf

- die stochiometrischen Faktoren flr Edukte sind negativ, die flr die
Produkte positiv

anz—ARG
R-T
a ‘Vc\,a vp|
AyG=-R-T-nK+R-T-In=¢ D
aA‘VA‘-a |V |

B

- Dabei ist der erste Summand die Standardreaktionsarbeit. Der zweite
Summand steht fir die Restreaktionsarbeit.
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6.1.2 Druckabhangigkeit der Gleichgewichtskonstanten

Far FlUssigkeiten:
ARG°
RT

(&ij _ 1 (&A,@j
dp ), R-T\ dp ),

[aanj IS B
dp R-T

mit ARV °: Standardreaktionsvolumenanderung

InK=-

- gilt allgemein fir den Fall, dass Standardzustande nicht auf
Standarddruck bezogen sind

- gilt immer fUr kondensierte Phasen

- in kondensierten Phasen: bei Druck&nderung von 1 bar andert sich In K
um 10 %

- bei Gasphasen: Druckabhangigkeit bei K

K,=p2"-K, > Ik, =-Yv Inp+hK,

o)

T
ARV°
R-T

mit

%

:_ Zv (mit idealem Gasgesetz)

j A 4 (fir die Gasphase)

AV°>0
AV°<0

p

oM

—> Prinzip von Le Chatelier

AgH® AT
R T-T

anp'—anp =
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Berechnung von AgH®:

(a_H] _c
o"Tp P

Z—gch:dH:Cp-dT

Molwarmen werden als Polynom in T angesetzt:
C,=a+b-T+c-T>+d T +...

mit a, b, ¢, d, .... Konstanten, die im interessierenden Bereich
experimentell bestimmt werden.

Allgemeine Reaktion:
ViA+Vp B+v.C ==V, P+V,0+ VR

AgH®=> A H°(Produkte)— > A  H°(Edukte)=Y v, -A H°,

H' T T ‘
IdARH°:I(ka -AfH°kde= [(A+B-T+C-T*+ D" T*+..JdT
H T k T

6.1.3 Berechnung der Gleichgewichtskonstanten

A,G°=—R-T-InK A, G°=A H°-T -A,S°
R p R R R

Berechnung von AgS*®:
ds = % &,,, =C,dT

C
ds =—-Ltdr
T

Die Kenntnis der Molwarmen C, Uber die gesamte Temperatur ergibt
ARHO, ARSO und damit ARG °

Druckabhangigkeit der Gleichgewichtskonstanten bei Gasreaktionen:
AxG°=-R-T-InK,

ArGZ© ist bei Gasreaktionen nur eine Funktion der Temperatur und nicht
des Druckes.
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6.1.4 Homogene Gasgleichgewichte

_iz D ¢i(pi’T)

i o o

p p
mit p;: Partialdruck; f: Fugazitat; ¢: Fugazitatskoeffizient
lim i = ¢ =1
=0 p;

Einsetzen in K (unter Gleichgewichtsbedingungen):

K= Hpivi HQV _pO_ZVi

Am Beispiel des Ammoniaks
1IN, +3H, == NH,

K,= P(INH3) 3
P(N2)2 'P(H2)2
1
hier: |K [=1—
! [ p] bar

Ausdruck uber Molenbriiche
Di
P

K S
TR LA

i
mit
]/,

K. znxl.v"

— Vi, £ 1 .
o H¢ (p°j K
K,=p>" K [k,]=1

Ausdruck Uber Konzentrationen
p,=c¢,-R-T (aus idealem Gasgesetz)

— Vi
KC - Hci
i
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- K

c

R'szv,-
po

K:H@“’-(

Zusammenhange
Vi
K,=(R-T)>" K

7\

K. - (Mj e
p

bei idealen Gasmischungen im Gleichgewicht: ¢ =1

- K, K, sind druckabhangig (da bezogen auf Standarddruck)
- K, ist druckabhéngig (nur fiir v, =0 druckunabhéngig)

6.2 Gleichgewichte in nicht-idealen Systemen von Gasen
Enflhrung der Fugazitat: f

f~p=f=7p
mit y: Fugazitatskoeffizient

Ko > K
6.3 Gleichgewichte fur Mischphasen

Kx: K ausgedrickt in Molenbrichen
Ka: K ausgedrickt in Aktivitaten

a=y-x

Druckabhangigkeit der Gleichgewichtskonstanten bei Reaktionen
zwischen kondensierten Stoffen.

AyG°=-R-T-InKk,

o'?ARG°j
=ARV°
(o”p .

AgrV?® ist das Volumen pro Formelumsatz der Produkte minus dem
Volumen pro Formelumsatz der Edukte, also die Volumenanderung bei
der Reaktion.

70



© Oliver Martin 2006, 1. Auflage

3
Typische Werte: A V°= 10-6m_l
mo
— dass heiBt In K andert sich um etwa 0,01 % bei einer Druckanderung

von einem Bar.

a; =X, (Molenbruch)
a;, = G 7;‘*" (Molaritat)

G
a, = i 7;’””' (Molalitat)

m.

1

limy =1 limy, =1 1in})7m,,~ =1 (bei ideal verdunnten Losungen)
m—>

)Ci—>0 Ci—>0
— Vi — Vi — Vi
K, = Hxi K. = HCi K, = Hm,.
i i i
K= Kx 'ny,i l
i
_ vi o—z Vi
K= Kc'Hyc,i l Y
i

_ v; o_z Vi
K= Km 'Hym,i I 'mi I
i

6.4 Qualitative Diskussion des chemischen Gleichgewichts

A.G°=-R-T-InK

K

A

1.000 K ArGTY 0l

300 K
A G= A H-T-A,S°

- bei tiefen Temperaturen > AgH° dominant
- bei hohen Temperaturen - AgS° wird wichtiger
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Fur N,(g) == 2N(g)
K

T K]

AgH®°>> 0 %/, > endotherme Reaktion
6.5 Anwendung des chemischen Gleichgewichts
6.5.1 Berechnung der Ausbeute

Wasserqgas-Gleichgewicht
H, + CO, = H,0+CO

Welche Ausgangskonzentrationen liegen vor?

t=0: n(Hz)o, N(CO2)o, N(H20) = 0, n(CO) =0
t — oo: N(Hz)eq, N(CO2)eq, N(H20)eq, N(CO)eq
mit eq: Gleichgewicht

Im Gleichgewicht gilt:
n(HZO)eq = n(CO)eq

n(Hz)eq =n(H,), - n(HZO)eq
n(COz) = n(COz)O - n(HZO)

eq eq

2
o - ”(H20)eq ~ y?

" (n(H,), - n(1,0),,)-(n(CO,), - n(H,0),) (a=3)- (=)
mit n(H,0) =y

eq

Beispiel
K=4mol-I"

H,0+ R—-COOR' == RCOOH + R'OH
_ [RCOOH]-[R OH]
~ [RCOOR-[H,0]

- Wasser im Uberschuss
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_ |RCOOH]|-[R' OH]
~ [RCOOR]

RCOOR'lTlﬁ£

_[rcoon]’

1
- Das ist Nonsens. Aus einem Mol Ester kann man nicht 2 Mol Saure
aus dem Nichts gewinnen. Es sind immer die Gleichgewichts-
konzentrationen in die Gleichgewichtsberechnungen einzusetzen!

Beispiel: Ammoniak

1IN, +3H, == NH,

- Annahme: stdchiometrisches Gemisch: n,(H, )= 3ny(N,)
n(N;)=no(N;) =37

n(Hy)=ny(Hy) =3y

n(NH;)=y
Zn = 4”0(N2 -7
x(NH,)

K, = 1 3
(no(N,) = 37)2 - (3n,(N,) - 3 7)2
-mit z= 4 :>Kx=—43z(4_z)
(N> 35(2 B Z)z
KP:K’“: 4'§'(4_Z) wobei: > v, =-1
P o=z

- Druckabhangigkeit
- Vereinfachung fir z << 1:
4.7
3
p- 32
- z (Ausbeute) steigt bei hdherem Druck

K,=
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_|V

YA 200 C YA
1 1
100 bar
600 °C 10 bar
700 C
° 000 Ploar]°

6.5.2 Dissoziationsgrad eines Stoffes

N,0, = 2NO,
n(N,0,)=ny(N,0,)-(1-a)
n(NO,)=2ny(N,0,)- &

Z” = ”0(N204) (1+ a)
mit a: Bruchteil der Stoffmenge an N,O,, die zerfallen ist

- Molenbriche:

-« 2-x
X(N204)=m X(NOZ)ZE ZViZI
2

4-0°
K K =p-
=P p(1+a)-(l—a) -
1
2

K,
a=|—">"—
4-p+K,

- o ist druckabhangig!

o A

1
K

I
—

0,01
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6.6 Chemisches Gleichgewicht in Mehrphasensystemen

Verteilungsgleichgewicht:

&c

1y = 1,C
Uy =U, *+R-T-Ina,

Uy *+R-T-Ina,” =u, *+R-T-Ina
mit pa*: chemisches Potential des reinen Stoffes A.

as _
—£5 = 1
au
Ay =7 X
C C C B
Ya ~Xa —1 Xa _7a
B B~ B~ C
Ya " Xa Xa 7a
C
A = const. Nernst'scher Verteilungssatz
X4

- Wabhl eines anderen Standardzustandes: der Stoff, gelést bei unend-
licher Verdiinnung

w,=u," +R-T-Inx,” [ﬂAwB_,uAOOC] c
9 RT xA

=—p5*= const.

1, =1, +R-T-Inx,© X,

6.6.1 Losung von Gasen in Flussigkeiten

uo

#(p.a.T)
pe =
pe = p(p.T)
#' = ua,T)
uE=u*(T)+R-T-Inp
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@ =u* (T)+R-T-Ing,

s ()4 (7)
RT

“R-T
Henry—DaIton-Gesetz:
= const.= UT)

\l/“ﬁ*ulN

<

Ce

Gasloslichkeit in H,0, in mq auf 1.000 cm® Wasser

T[°C] N, 0, co,
0 28.8 69,5 3.350
20 18,6 43,4 1.690

Anwendung des Henry-Dalton-Gesetzes

Léslichkeit von H, in Metallen:
c,=c,,  Konzentration des H, im Metall

Auf das Metall wirke der Druck p(Hz). Dann mUsste gelten:

H
CMe
- wird aber nicht erfullt!

Experimentell wird gefunden:

\ p(H,) = A (T)cy,

- linearer Zusammenhang zwischen \/m und Cue
H, = 2H

K, =M )= o) - K,

p(TH: T)-cye = p(H)=A(T)-|K, -cy,

p
- Es liegt im Gleichgewicht vor. H, wird atomar im Metall geldst.

N—
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7. Dritter Hauptsatz der Thermodynamik

C
dS =—L.dT bzw. dSzﬁ-dT
T T

Anderung Uiber einen gréBeren Temperaturbereich:

L 4

Ideal: Temperaturverlauf der Entropie Uber die gesamte Temperatur,
also bis T =0 K.
Frage: Welche Entropie herrscht am absoluten Nullpunkt?

S(1,) - $(0)= T%w

7.1 Untersuchung von Festkorperreaktionen von Nernst

- bestimmte: AG, AH und AS bis zu tiefen Temperaturen
- fand heraus: limAG = AH

T—-0
- Folgerung: Der Unterschied zwischen AG und AH wird mit der
Anndherung an den absoluten Nullpunkt immer kleiner.
AG=AH-T-AS=>AG-AH=T-AS
Daraus ergibt sich:
IimAS =0

T—0
- Nernst’'sches Warmetheorem
- Einschrankung: gilt fir ideale Festkorper

7.2 Formulierung des 3. Hauptsatzes der Thermodynamik

Die Entropie eines idealen Festkorpers ist am absoluten Nullpunkt gleich
Null.

7.3 Nullpunktsentropie

N-O kann wie folgt vorliegen:
N=N'=0 N=N'=0

+
N=N'=0 O=N'=N
S=R-In2
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Thermodynamik

(I) Eigenschaften der wichtigsten Zustandsanderungen

Isotherme

Isobare Isochore
T = const. p = const. V = const.
Beziehung
zwischen V. T
den pVi=p,V, V_IZFI %:%
Zustanden 2 2 1 2
1und 2
-V
p,V p=—p1V ! pP=n V=V,
V. -T
P, T T= Tl P=D V= 1T
1
V..-T
V, T T=T, V== V=V,
I
q12 QIZ = _WIZ QIZ = Cp ) dT 6]12 = CV . dT
W12 Wiy = =Py - dV Wiy = =Py - dV wi, =0

mit p: Druck; V: Volumen; T:. Temperatur; q: Warme; w: Arbeit; m:
Masse; C,: Molwarme (bei konstantem Druck); Cy: Molwarme (bei

konstantem Volumen)
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Adiabate Polytrope
dq = const. p- V" =const.

. Pi 'V1K =D 'V2K P 'Vln =DP> 'Vzn
Beziehung 1 1 el 1
zwischen L-vi =1LV, L-vi =1V,
Z:lsl}zgdgn Til(/(l(—l) ~ Tzl(/(l(—l) ]-in/(n—l) ~ TZn/(n—l)

P P> P P>
Vv V"
p, V p:P1 Kl p:P1 nl
V | %

_ n/(n—1
pT p_pl'TK/(Kl) p_pl'T/( )
’ 1 n/(n—1

TlK/(K ) T1 /(n~1)
-1 n—1

V,T :TI'VIK T:TI'VI

VK'—l Vn—l
n—-kK

Q12 g1, =0 g, =m- Gy _1'(T2_T1)

xK-1
. V V n—1
le_pl 1(_1j _1 pl.Vl. K _1
W12 K-1 V, Wio 1 v,

mit k: Adiabatenkoeffizient (auch x); n: Polytropenkoeffizient

(1) Ideales Gasgesetz

pV=n-R-T

mit n: Stoffmenge; R: universelle Gaskonstante (8,314472 Yo k)

(1) Virialentwicklung, zweiter Virialkoeffizient

pV

~—=14B-p+C-p°+D-p’
T p+C-p p

mit B: zweiter Virialkoeffizient

.
—f[

e kT —

u(r)

lj-rz-dr

mit k: Boltzmann-Konstante (1,3806505 - 102 V)
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u(r)=0:>r>0'

u(r)zoo:>rSO'
3
B=2-""2 oder B:L-4-VKuge,
kK-T 3 k-T

(IV) Van-der-Waals-Gleichung

[p+a-(§)2]-(V—n-b)=n-R-T

mit a: Van-der-Waals-Koeffizient des Binnendrucks; b: Van-der-Waals-
Koeffizient des molaren Kovolumens

Kritische GroBen:
po e
3
mit k: kritisch
9
a= g RV -T

pk'Vk _3

R-T 8

(V) Theorem der Ubereinstimmenden Zustande

025< PV <30
R-T

k

(V1) Andere Zustandsgleichungen
Nach Berthelot:

R-T __a

V.-b T-V’

p:

Nach Dieterici:

R-T-exp(—aj
R-T-V,

V., —b

p:

Virialentwicklung nach Kammerlingh-Onnes:

T (1,80 ),

+
A /A

m m
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(VII) Arbeit
VE
w=— _[ p..dV
Va
Mit Pexi: €Xterner Druck

Reversible Expansion:

w:—R-T-ln(&j
4

(VIIl) Wirme
8=C,, -dT

(IX) Erster Hauptsatz der Thermodynamik fir geschlossene
Systeme

dU=0q+ow=0—p-dV

mit U: innere Energie

dH=dU+p-dV+V-dp=(§—I;j dT+(§—Hj dp
P/

p

mit H: Enthalpie

V = const. & innere Energie
p = const. 2 Enthalpie

(X) Die Molwarmen

_(oH (2]
C”‘(&ij v lor),

U v
c =C +|| 2~ Sad
’ V+[(&VJTW (&ij

Berechnung von Cy bei mittleren Temperaturen:
Cy = f(">)
mit f: Zahl der Freiheitsgrade

Flr ein ideales Gas qilt:
C,—C,=R

(&_Uj :oA(é’_Hj 0
V), dp/,
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(XI) Isenthalpische Entspannung eines Gases

(ﬂ) >0 (&—Hj <0 (ﬂ) <0 (&—Hj >0
dp i dp . dp i dp .

- Abkihlung - Erwarmung

mit (ﬂj : Joule-Thomson-Koeffizient
ap),

(XIl) Adiabatenkoeffizient

(XI11) Reaktionsenergie/-enthalpie
AU = ZAfU(Produkte) - ZAfU(Edukte)
AgH =7 A H(Produkte)— Y A H(Edukte)=> v, A H(i)

mit f: Bildungsenergie bzw. -enthalpie; vi: Reaktionskoeffizienten (flr
Produkte positiv, fir Edukte negativ)

(XIV) Kirchhoff’sches Gesetz

I
ARH(T,)=AgH(T)+ [ARC,dT

4

AC, =2V, C, (i)

(XV) Carnot-Wirkungsgrad
_L -1,
L7

(XVI) Wirkungsgrad einer Warmepumpe p/Kaltemaschine §’

(XVII) Entropie

e () (2]
T JoT ) ap),

mit 8Q.ev: reversibel ausgetauschte Warme

Spontaneitatsbedingung flr das isolierte System:
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S, <5,

Isochorer Prozess:
as =S ar

T
Isobarer Prozess:

C
dS=—2.dT
T

Beim idealen Gas:

C
dS=7p-dT—R-dlnp

Temperaturabhangigkeit:
T,

AS(Ty) = AS(T;) + IC—;dT

AS(T,) = AS(T;) + jC—TVdT

T
Reaktionsentropie:
ApS°=>"v;-8,°(i)

(XVIN) Freie Energie und Enthalpie
Helmholtz: A=U-T-S
Gibbs: G=H-T-S

Bei einem spontanen Prozess ist die Freie Energieanderung negativ.
Im Gleichgewicht gilt:

dA=0

Far die Freie Enthalpie gilt: dG=dH - T -dS

Im Gleichgewicht gilt:

dG=0

dU=T-dS—-p-dV  U=f(S.V)
dH=T-dS+V-dp  H=f(S,p)
dA=-p-dV-S-dT A=f(V.T)
dG=V -dp—-S-dT  G=f(p,T)
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Temperaturabhangigkeit der Freien Enthalpie:

7]

oT | T2

P

Druckabhangigkeit der Freien Enthalpie:
dG=V -dp far T = konstant

Fir Gase:
dG=R-T -2
Po
(XIX) Guggenheim-Schema
S U Vv
H A
p G T

(XX) Gibbs’sche Fundamentalgleichung
dG=V -dp—S-dT+) p;-dn,=flir T und

dG:Zﬂi -dn,

mit p: chemisches Potential

(XXI) Chemisches Potential reiner Phasen
Ein-Phasen-Systeme:

dG=ﬂ1'd”1:>ﬂ1=Z_G

n
Mehr-Phasen-Systeme:
dG =3 u" -dn +> u’ -dn’+..=0

Gleichgewichtsbedingung:
p =’

(XXII) Gibbs’sche Phasenregel
p+f=c+?2

p = konstant, folgt

mit p: Anzahl der Phasen; f: Freiheitsgrade; ¢: Anzahl der Komponenten
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(XXII) Phasentlibergangsentropie

- A H
ATmmS — qrev,l qrev,Z — S Trans
‘ T T
AtransH: Phasentbergangsenthalpie

Trouton’sche Regel flr Verdampfungsentropien:

A, S =85 J
K -mol

(XXIV) Das p-T-Diagramm
Clapeyron’sche Gleichung:
dp AS
dl AV

Grenzlinie flissig-gasférmig (Clausius-Clapeyron’sche Gleichung):

m£ZMH(L“g
Po R

Grenzlinie fest-flissig:
dp _ A, H
dT T, -AV

Grenzlinie fest-gasférmig:

mgcéwﬁ(i_g
T, T

(XXV) Das chemische Potential in Mischphasen
U= *+R-T Inx,
mit u;*: chemisches Potential der reinen Phase; x;: Molenbruch

(XXVI) Das Raoult’sche Gesetz
P=4a; Py

(XXVII) Siedepunktserhohung

_AVH(T—TO)
R \T-T

Inag, =

(XXVIN) Gefrierpunktserniedrigung

ASmH(T—To)
R \T-T,

Ina, =—
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(XXIX) Osmotischer Druck
V-Z=n,-R-T
mit ©: osmotischer Druck; n,: Stoffmenge der gelésten Komponente

(XXX) Ideale Mischungen

A,H=0

A,G=A,H-T-A, S -> ideale Mischungsentropie
A,G=-T-A,S

AyS==R-D x;-Inx; >A,5>0

(XXXI) Reale Mischungen

AMGEx =AMGreal _AMGideal
mit Ex: Exzess

A,ST=0 A, H™ %0

Mischbarkeitskriterien:
A,H>0 AyH<T-A,S > A,S>0
A, H<0 AyH<T-A,S

(XXXII) Freie Standardreaktionsenthalpie
AxG°=-R-T-InK,

mit K,: Gleichgewichtskonstante des Drucks

van’t-Hoff (Temperaturabhangigkeit):
(é’anpj _AgH?
oT R-T?

Druckabhangigkeit:
(aanx) ARV
dp J, RT

mit K. Gleichgewichtskonstante; ARV °: Standardreaktionsvolumen-
anderung

(XXXIIl) Homogenes Gasgleichgewicht
K= H@-V’P“Z K,

mit ¢: Fugazitat; p° Partialdruck
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(XXXI1V) Reaktionsquotient

Q= Hai‘/i

mit a;: Aktivitat

(XXXV) Gleichgewicht fur Mischphasen
K - Kx ’ ny,i‘/i

K: Kc 'H}/c,iVi .CiO_ZVi

K: KmnmeVl 'mio_ZVi

(XXXVI) Dissoziationsgrad eines Stoffes
1

4o 4o K 2
K =p-K =p- = . o= . r
p =P RTD (l+a)(1-a) 1-a P (4-p+KpJ

(XXXVII) Henry-Dalton-Gesetz (Losung von Gasen in Flissigkeiten)

G const.= /1(T)

Ce
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