Physikalische und chemische Thermodynamik
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1 6rundlagen
1.1 Einleitung

Makroskopische Grofien sind makrosk. Observable in einem makroskopischen System,
aber

.mikroskopische Grofen" miissen nicht klein sein sondern beschreiben wenige Teilchen
eindeutig. (Eigentlich gibt es gar keine ,.mikroskopischen GréoBen", sondern allenfalls
mikroskopische Betrachtungen, bei welcher der Zustand eines jeden Teilchens wie auch in der
klassischen Mechanik eindeutig definiert ist. — Laplacescher Ddmon)

Ein System ist zwangsldufig nur noch makroskopisch beschreibbar, wenn es aus sehr
vielen Teilchen besteht, hilfreich ist hier die Einheit mol:

1 Mol = Stoffmenge, welche die gleiche Zahl von Teichen enthilt
wie 12,0000 g des Kohlenstoff-Nuklids '*C

Diese Zahl ist die Avogadrozahl / Loschmidtsche Zahl: N, = Np= 6,02214-10” mol’'

Intensive GroBe: mengenunabhdngig Bsp.ip, T, M, Vn, h, ...
Extensive Grole: mengenabhdngig Bsp.m,Q,V,n, H, ..
Molzahl n

Molmasse M

Molvolumen Vi,

Dichte p

Masse m

Ubergang zu intensiven GroBen — molare Grofen:

Nicht nur die Teilchenzahl sondern auch die Anzahl von maglichen Einfliissen
(Variablen) bestimmt die Komplexitdt eines Problems. Diese ldsst sich reduzieren,
indem man sich auf die Beschreibung eines tatsdchlich oder gedachten rdaumlich
begrenzten Bereich unserer Umwelt, dem System, beschrankt. Man unterscheidet:

Offenes System: Geschlossenes System: Abgeschlossenes System:

n = @éb
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1.2 Temperatur und Warme
1.2.1 Vorldufige Definition

A) Warme:

- ist eine Eigenschaft von Materie, die bei Beriihrung den Sinneseindruck .warm"
oder ,kalt" vermittelt.

- kann auf andere Stoffe (Kérper) durch ,Wdrmeleitung' ibertragen werden

- ist eine extensive Grofe

- kann durch Arbeit erzeugt werden

— ist eine Form von Energie

B) Temperatur:

- ist ein MaB fiir die Stdrke des warm/kalt Sinneseindrucks

- geht mit einer ,thermischen Ausdehnung” der meisten Stoffe und Kérper einher
- bestimmt Stdrke und Richtung einer ,Warmeleitung'

- ist eine intensive Grofle

—> ist ein objektives und quantitatives MaB fiir Wédrmemengen

Der Zusammenhang von Wadrme und Temperatur wird mit Einflihrung der
(spezifischen) Warmekapazitdt in 1.2.3 deutlich werden.

1.2.2 Temperaturmessung
Das Messprinzip basiert meist auf dem Effekt der thermischen Ausdehnung,
d.h. der mittlere Abstand der Atome /Molekiile wird mit zunehmender Bewegung,

also mit der Temperatur, groBer.

a) Bimetallstreifen

T, % T,

Entscheidend: Die thermische Ausdehnung ist materialspezifisch!
Linearer thermischer Ausdehnungskoeffizient o

L=
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Beispiele: Aluminium o = 24 -10° K = 24 ppm K™
Kupfer o = 16,8 ppm K
Stahl o = 8 ~ 16 ppm K*
Keramik o=~ 6 ppm K
Diamant  « = 1,3 ppm K
JInvar’ o=~ 0 ppm K’

b) Flissigkeitsthermometer:

hier:
Volumenausdehnungskoeffizient y:

V =

Beispiele: Quecksilber y = 181 ppm ‘K™
Wasser y = 207 ppm K™
Ethanol vy = 1100 ppm K™

Fir kleine o und y gilt der Zusammenhang: Y= 3o

Das folgt direkt aus V ~ L* unter
Vernachldssigung hoherer Potenzen von a.

¢) Widerstandsthermometer
Der elektrische Widerstand eines Leiters ist T-abhdngig.
Widerstandsmessung geeigneter Bauteile (NTC, PTC) entspricht T- Messung.

d) Thermoelemente
Infolge unterschiedlicher (T-abhdngiger) Elektronendiffusion in zwei
verschiedenen Metallen, bildet sich eine messbare Thermospannung aus.

e) Pyrometer
Analyse der Intensitdt (und evtl. spektralen Verteilung) der von einem heifien

Korper (>1000°C) emittierten elektromagnetischen Strahlung.
(vgl. Stefan-Boltzmann ; Plancksches Strahlungsgesetz, Farbtemperatur’)
(Besonderheit: kein direkter thermischer Kontakt, d.h. Beriihrung notig!)
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f) Einheiten
Die Celsiusskala ist definiert iber Schmelzpunkt (0°C) und Siedepunkt (100°C)
von Wasser bei Normdruck.
Kelvinskala (absolute Temperatur): 1 K ist definiert als der 1/273,16 Teil der
Temperatur des Tripelpunktes von Wasser; damit gilt:

T[K]=

1.2.3 Spezifische Warme und Warmemessungen

Die Wdrmekapazitdt C gibt an welche Warmemenge AQ einer Stoffmenge zugefiihrt
werden muB, um bei dieser eine Temperaturdnderung AT zu bewirken:

Die Temperatur T wird damit bis auf die Proportionalitdtskonstante C ein MaR fiir die
Wdrmemenge einer Stoffmenge bzw. eines Korpers.

Als spezifische Wdrmekapazitat ¢ (kurz: spezifische Warme) bezeichnet man die auf
die Stoffmenge bezogenen Wdrmekapazitat eines Korpers (oder einer Stoffmenge):

Auf die Masse bezogen: Auf die Molzahl bezogen:

Betrachtet man zwei nach auBen isolierte Stoffmengen 1 und 2 mit anfdanglich
unterschiedlichen Temperaturen T; und T so beobachtet man (infolge von
—Wadrmeleitung) einen Temperaturausgleich:

Start

Aus der Energieerhaltung folgt: AQ= AQi1+AQ2=0
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mi c1 ATy

AQ1 mici( Tm-Tr)

AQz = macz AT,

mzcz2(Tm-Tz)
- mc(Tm-Ti)+mac2(Tm-T2)=0

(mici+mzc2) Tm=mict Ti+mace To

und schlieBlich fir die Mischtemperatur Tpm:

Messung von Warmekapazitaten:

Werden die Massen und Temperaturen gemessen, so ist z.B. die unbekannte
Wdrmekapazitdt c2 experimentell bestimmbar wenn c; (z.B. Wasser) bekannt ist.
Auch durch chemische Reaktionen entstehende Warmemengen werden durch

die Temperaturerhohung einer definierten Wassermenge in einem —Kaloriemeter
bestimmft.

1.2.4 Wadrmeleitung

Beobachtung:
e Sind zwei Korper in thermischem Kontakt, so gleichen sich ihre
Temperaturen durch einen Warmestrom an.

e Die Geschwindigkeit des Temperaturausgleichs ist abhdngig von
- Temperaturdifferenz und
- Giite des thermischen Kontakts (— Fldche und Material)

T, T, Spezifische Wdrmeleitfahigkeit A

ist tber folgenden Zusammenhang definiert:

— Widrmestromdichte g
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— Fiir kleine Ax und AT gilt bzw. vektoriell

In der Praxis ist oft der Wdrmestrom pro Zeit, d.h. z.B. Heizleistung, Kiihlleistung,
Verlustleistung etc. am interessantesten:

Beispiele fiir spezifische Wadrmeleitfdhigkeiten:

Kupfer A=384 W-mlK!
V2A-Stahl A=15  W-ml-K!
Styropor A=0,036 W-m'-K'

Ruhende Luft A=0026 W-m'tk!

Messung einer Wadrmeleitfdhigkeit:

P=Q

- (kleine) konstante Heizleistung P bei Ty
- (starke) Kiihlung bei T2 auf T> LER I VAVAVAVAVAVAY

— bei definiertem A und Ax ist A aus

P und AT bestimmbar >
T,
Eindimensionale Betrachtung z.B. in der Bauphysik:
Wadrmewiderstand Ry, : Rth = ﬂ - P = _Q — £
A-A R,

- Schichtaufbau einer Wand entspricht Serienschaltung der Ry .
- Summe verschiedene Fldchen (Wdnde, Fenster, etc.) entspricht Parallelschaltung.

1
Rth A

- k erlaubt eine ,faire’ flaichenunabhdngige Beurteilung von z.B. Wandaufbauten,
Isolationen oder Fenstern.

5 P=k-A-AT

Wdrmedurchgangskoeffizient k: K=

Wdrmeiibergangskoeffizient o :

Beim Wdrmeiibergang von einem Festkorpers zu einem fluiden Medium (Wasser, Luft)
tritt an Stelle von k der Wdrmeiibergangskoeffizient o —» P =g - A-AT

wobei a z.B. stark von der Stromungsgeschwindigkeit abhdngt.
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Wadrmetransport durch Materialtransport:

In fluiden Medien welche durch eine Erwdrmung eine Dichtednderung erfahren,
wird der Warmetransport durch —Konvektion dominiert.

(Stichworte: Heizung, Wetter, Heatpipe)

Wadrmetransport durch Elektromagnetische Strahlung:

Materie gibt je nach ihrer Temperatur Energie in Form von Warmestrahlung ab.
Empirisch gilt das Stefan Boltzmann Gesetz: P,=¢0c-AT'~A.T!

Umgekehrt nimmt Materie aber nach den gleichen GesetzmadBigkeiten auch Warme auf,
entscheidend ist also letztlich die Bilanz. In Festkorpern ist der Strahlungstransport
bei Raumtemperatur eher vernachlassigbar.

(Stichworte: Stefan-Boltzmann-Konstante, IR, Thermometer, Thermoskanne)

Wadrmeleitung und Diffusion:

Will man den raum-zeitlichen Verlauf der Wdrmeleitung (nichtstationdre Zustdnde)
beschreiben, muss man die sog. Wdrmeleitungsgleichung losen:

|
LI

o4 c-p
Diese gleicht nicht nur formal dem 2. Fickschen Diffusionsgesetz, da sich
Wdrmeleitung (in einem Festkorper) auch als Diffusion von Bewegungsenergie

auffassen bzw. beschreiben ldsst.

Anmerkung:

Als Ursache fiir die Wédrmeleitung und Diffusion wird gerne die Zunahme der —Entropie
entsprechend dem 2. Hauptsatz der Thermodynamik genannt. Verstehen ldsst sich das aber
erst mit der statistischen Interpretation der Entropie, welche im 3. Kapitel behandelt wird.

1.2.5 Der 0. Hauptsatz der Thermodynamik

Wenn sich die Temperaturen zweier Systeme infolge von Warmeleitung und- strahlung
angeglichen haben, befinden sich diese miteinander im thermischen Gleichgewicht.
Makroskopisch findet zwischen diesen Systemen kein Energieaustausch mehr statt.

Ist ein System 1 jeweils mit zwei Systemen 2 und 3 im thermischen Gleichgewicht so
folgt zwangsldufig, dass auch die Systeme 2 und 3 miteinander im Gleichgewicht sind.
Diese Aussage des 0. Hauptsatzes schreibt sich kurz:

Das thermische Gleichgewicht ist transitiv.
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1.3 Zustandsgleichungen

Ein System mit n unabhdngigen Grofen bzw. Variablen wird mit einem Punkt im
n-dimensionalen Zustandsraum R, eindeutig beschrieben.

Bsp.: Nur zwei unabhdngige Variable (z.B. x; und xz) — Zustandsraum = Fldche.
Die Variable x3 ist mit x; und x; liber die Zustandsgleichung eindeutig
festgelegt! (Alle anderen GroBen, welche das System betreffen, sind auf
x1 und x2 zuriickfihrbar.)

Die Zustandsgleichung definiert eine Zustandsgréfe F eindeutig
als Funktion der n unabhdngigen Variablen xi, x2, ... x, eindeutig.

F=F(X,Xy5 X;) eindeutig

Soweit die Zustandsgleichung auflosbar ist, ist die Wahl der
unabhdngigen Variablen beliebig.

Im Gleichgewicht sind die ZustandsgroBen zeitlich konstant. Eine
Zustandsdnderung (=Prozess) ist immer Folge einer duBeren Stérung.

Die Anderung A® einer beliebigen GrafRe ® bei einem Prozess ist durch Summation bzw.
Integration iiber die Anderungen d® bei beliebig kleinen Schritten ds im Zustands-
raum gegeben. Bei einem Prozess von Zustand 1 nach 2 ist also das Linienintegral

(=Wegintegral) AD =], -], = IdCD zu berechnen.

WEG

Die Anderung einer ZustandsgroBe AF ist unabhdngig von Art bzw. Weg des Prozesses
im Zustandsraum, sondern nur von Anfangszustand 1 und Endzustand 2 abhdngig.

Dies entspricht der Aussage, dass ein Zustandsgrofe eindeutig mit einem Punkt im
Zustandsraum definiert ist. -
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Da eine Zustandsgrofe F eindeutig ist, ist das Linienintegral

AF =F,-F = [dF
WEG
unabhdngig von gewdhlten Weg / Prozess im Zustandsraum. Dies ist in der Anwendung
sehr wichtig, da bei der Berechnung eines Prozesses ein beliebiger (einfacher!) Weg
gewdhlt werden kann, soweit man sich auf ZustandsgroBen beschrankt.

Fiir einen geschlossenen Weg (Kreisprozess) folgt damit zwangsl'dufig&ng =0.

Beispiel:
pv,T)

p(V,T) ist ZustandsgroBe — Linienintegral ist wegunabhangig, d.h.

Ap=p2—p1=jdp= Jap=[dp="[dp bz fdp=0
1

WEG | WEG Il WEG Il

Die Wegunabhangigkeit des Linienintegrals entspricht der Stetigkeit der Zustands-
funktion F(x1, x2, ..,xn) bzgl. aller unabh. Variablen. Damit existiert fiir F(x;) ein
totales Differential mit

Eine Verdnderung einer Zustandsgrofe dF ldsst sich also immer als totales Differential
schreiben, was insbesondere bei Herleitungen sehr niitzlich ist.

Nicht jede Grofle ist eine Zustandsgrofe. Zum Beispiel sind die Volumenarbeit W und
die Wdrmemenge Q keine ZustandsgroBen. Diese Grofien konnen sich daher bei einem
Kreisprozess auch dndern.

-12-
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1.4 Ideales Gas
1.4.1 Phdnomenologische Theorie

a) Gesetz von Boyle Mariotte fiir T = const:

p F Y
—_— X ®
F
'3 4
M %
LS *
x
X x V
_)
b) Gesetz von Charles fiir p = const:
[=] —_ V Fs
c =
14 x

N k¥ *

] M LS

— X X

. — LS

, el°cl
| T T L
0o 0 T[KI]
| i -

10NN

— Absolute Temperatur T:

— Volumenausdehnungskoeffizient von Luft y:

c) Gesetz von Avogadro:

Unabhdngig von der Teilchenart skaliert das Volumen eines (idealen) Gases bei
konstantem Druck und Temperatur linear mit der Teilchenzahl:

— Bei Standardbedingungen fiir Gase, d.h. p = 1 bar und T = 0 °C haben alle (id.) Gase
das gleiche Molvolumen von ~ 22 4 Liter.
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Zusammenfassend:

Gesetz von Boyle Mariotte:
+

Gesetz von Charles:
+

Gesetz von Avogadro:

—>

Zustandsgleichung des idealen Gases:

molare Gaskonstante: R = Ry, = 8,31451 J/(mol-K) = 0,0831451 bar:l /(mol-K)

Ideales Gas gute Ndherung falls:

%

Zustandsdiagramme als Schnitt durch Zustandsfldche:

T=const. — V =const. — p = const. —
Isothermen : Isochoren: Isobaren:
P P v
VZ < Wy pz < P1
Vi Py
T Ty > Ty
v T T
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142 Kinetische Gastheorie

Vereinfachtes Modell eines Gases:

- Gas bestehe aus lauter gleichen sehr kleinen harten Kugeln

- Teilchenabstand >> TeilchengrofBe (d.h. das Eigenvolumen ist vernachldssigbar)
- Bis auf elastische Stofle gebe es keine Wechselwirkungen

- Die Bewegung sei vollkommen ungeordnet (d.h. .kein Wind")

- Alle Teilchen sind in erster Ndherung gleich schnell

Betrachte quaderfsormigen Ausschnitt eines Gasvolumes mit N Teilchen pro Volumen V,
wobei innerhalb der Zeit At aufgrund ihrer endlichen Geschwindigkeit nur Teilchen aus
dem Volumen V* die Wand der Fldche A erreichen konnen:

V
O<+
fiffﬁi.*/

e
-
-
-
-
-
-
-
-
-
-
-
-
-
-
-
L

In der Zeit At erreicht jedes 2. Teilchen mit |V«| >0 aus V* = I* -A die Wand A.
Die Zahl der Stoe N* ist dann

N * :lﬁv* :lﬁ.vx At A
2V 2V
Die Impulsiibertragung Ap pro Stof ist wegen pP'x = - px: Ap=2Dpx=2mvy

Die zeitliche Anderung des Impulses entspricht einer Kraft Fi = Ap./At auf die Wand:

|::N*.ﬂ:lﬁ.vx.m.A.z'm—'VX:E.A.m.vi
At 2V At Vv

Die Teilchen erzeugen daher zusammen auf die Wand den Druck p=F/A: p =g-m v}

Eigentlich bewegen sich die Teilchen mit der Geschwindigkeit v =,/v; +V] +V;

in beliebiger Richtung. Im Mittel gilt sicher v} =v; =v; und damit v? =3V} bzw. v =§v2

Damit ergibt sich aus dem Ausdruck fiir den Druck von oben:
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3

p-V:N%m-VZ: m-\Fng-E_kin

A
2

Nach Boltzmann entspricht die Temperatur bis auf einen Faktor der mittleren

3

kinetischen Energie der Teilchen: Eyin = EkBT *)

Damit folgt unmittelbar das ideale Gasgesetz,

p-V:gN%kBT:N-kB-T:n-NA-kB-T:n-Rm-T

wenn man die (Boltzmann-) Konstante kg iiber N, Kz =R, definiert.

*) Anmerkung: Fir mehratomige Gase wird dieser Ausdruck im ndachsten Kapitel noch
geringfiigig abgedndert.

Nach diesem Ergebnis kannen wir eine endgiiltige Definition der Begriffe Warme und
Temperatur wagen:

A) Wirme Q

Wadrme ist die (gespeicherte) kinetische Energie
der ungeordneten Bewegung der Atome und Molekiile
eines makroskopischen Systems.

B) Temperatur T

Die Temperatur T ist ein MaB fiir die mittlere
kinetische Energie der ungeordneten Bewegung
der Atome und Molekiile eines makroskopischen Systems.

Hoeppe - PC Leerscript -16 -



1.5 Weitere Ergebnisse der kinetischen Gastheorie
1.5.1 Freiheitsgrade, spezifische Wdrme, Gleichverteilungssatz

Gleichverteilungssatz nach Boltzmann:

Die kinetische Energie verteilt sich (im Mittel)
gleichmadBig auf die Freiheitsgrade f aller Molekiile. -

(also nicht zwangsldufig auf die Molekiile!)

Unter ,Freiheitsgrad’ versteht man eine (mikroskopische) Energiespeichermdglichkeit:

e Translation in drei Raumrichtungen: frrans =
e Rotation
o 2 atomiges (lineares) Molekiil (in zwei Raumrichtungen): frot =
o0 3 oder mehratomiges (nicht-lineares) Molekiil
(in drei Raumrichtungen): frot =

e Schwingungen
0 2 oder mehratomiges Molekiil fschw =

Da Schwingung und Rotation der Quantisierung unterliegen (-QM), konnen diese
Freiheitsgrade .einfrieren", wenn die mittlere Energie eines Teilchens bzw.
Freiheitsgrades nicht ausreicht um z.B. eine Schwingung anzuregen. Dies ist bei
Schwingungen fiir Molekiile i.d.R. bereits bei Raumtemperatur der Falll

Die Zahl der Freiheitsgrade zeigt sich unmittelbar bei der spezifischen molaren
Wdrmekapazitdat. Im Vorgriff auf Kapitel 2 gilt zusammenfassend:

Stoff Freiheitsgrade Cy Cp

1-atomiges Gas: 3 /2R °/2 R
2-atomiges Gas (tiefe Temperaturen): 5 °/2R /2R
2-atomiges Gas (hohe Temperaturen): 7 /2R /2 R
Ergdnzung: Dulong-Petit' Regel fiir FK: 6 °/2R = °/,R
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Ideale Gase sind per Definition frei von Wechselwirkungen. Die innere Energie eines
idealen Gases ist daher auch ausschlieflich in der Bewegung der Teilchen enthalten,
und damit nach Boltzmann durch den Ausdruck

1 — f f
—U=u=N,-E, =—-N,-k;T=—R_-T
n A kin 2 A B 2 m

gegeben und somit makroskopisch betrachtet nur von der Temperatur abhdngig!

Entsprechend der Definition der spez. Wdrmen bzgl. der makroskopischen
Inneren Energie U und Enthalpie ergibt sich hiermit in hervorragender
Ubereinstimmung mit dem Experiment:

1 (oU ou id - f
Spezifische Wdrme bei const. Volumen: Cy :H- — | == = —R
\ \

oT oT 2
" L ¢ —L[oH) _foh) B f+2p
Spezifische Wdrme bei const. Druck: I et ), 5
— Berechnung Wdrmemenge
Cpy =COnst
dQ=n-c,, -dT - AQ=n-[c,,-dT = n.c, AT
(vgl. Kap. 2)
Zusammenhang cy und ¢,
Fir Gase gilt: Fir FK u. Flissigkeiten gilt:
c,=¢ +R C, =Cy
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1.5.2 Maxwellverteilung

Eine ausfiihrliche und vollstdndige Statistik fiir die Teilchen eines Gases
von Boltzmann und Maxwell liefert eine Energie- und die Geschwindigkeitsverteilung:

2

3

E _mv
ANQY) _ M P2 g2k gy

N 27k, T

Maxwellverteilung:

f(v)dv=

Beispiel fiir Stickstoff ( Nz ) bei 300 K und 2000 K:

0.002 T T T T T

0.0015

f(v,300-K)
- 0.001
f(v,2000-K)

0.0005

~h—

0 500 1000 1500 2000 2500 3000

A%

e Wahrscheinlichste Geschwindigkeit: (Maximum der Kurve)

a
dv

2k T _\/2RT

fv;0 vV, =
V) - W\/m M

e Mittlere Geschwindigkeit:

- - |8RT
v=|v-f(v)dv - V=, [—
{ v

e Mittlere quadratische Geschwindigkeit:

\/VZZ: 'Tvz-f(v)dv — \/V:z:@

0

Es gilt damit der Zusammenhang: \/v:2 SV v, = 1,73:1,60:1,41
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1.5.3 Freie Wegldnge, StoBhdufigkeit und Warmeleitung von Gasen
Auch wenn die Teilchen in einem Gas sehr klein im Vergleich zum mittleren Teilchen-
abstand sind, bewegen sie sich doch sehr schnell. Daher kommt es hdufig zu Stolen.

Beschreibt man die Teilchenorte durch Punkte im Raum, wird die Teilchengrofe durch
den effektiven Teilchendurchmesser d im Stoquerschnitt o beriicksichtigt:

S’rquuerschni‘rT:é oc=n-d’ "0.’

|
—-

d

Als Stofzylinder Vz bezeichnet man das von ¢ mit der mittleren Teilchen-
geschwindigkeit in der Zeit At liberstrichene Volumen:

0
—

—_—

V, =0 -V-At >+/2.0-V-At

(Der Faktor Wurzel 2 ergibt sich aus | VAt |
einer aufwendigeren Rechnung, welche
auch die Bewegung der ,getroffenen’ Teilchen beriicksichtigt.)

Die Zahl von StoBen in der Zeit At ergibt sich dann aus der Teilchenzahl n in Vz:

N n p _ p
=V, —=V,.—.N, =V, —— N, =..=+/2 - c-V-At-
n 2"y 2y A 2’ R.T A o KT
Die StoBhéufigkeit Z = 1/ At ist: - z=\2 o7 b
B

Die Zeit © zwischen 2 StoBen entspricht dem Kehrwert der StoBhdufigkeit womit fiir
die

mittlere freie Weglédnge l=7.V= gilt.

Diese ist besonders wichtig im Zusammenhang mit elektrischen Uberschldgen in Gasen,
in der Vakuumtechnik und der Warmeleitfdhigkeit von Gasen.

_r T
V-l ~ _.Cv

M

Wdrmeleitkoeffizient fiir Gase: A= %-cv

1
3
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1.6 Zustandsdiagramme realer Stoffe

Allgemeines Zustandsdiagramm:

TrP  : Tripelpunkt

kr.  : Kritischer Punkt
po(T) : Dampfdruckkurve
Pm(T) : Schmelzdruckkurve

psub(T): Sublimationsdruckkurve

Anomalie des Wassers:

1) Verfliissigung bei Druckerhshung, weil:

1 bar

2) Schnellkochtopf funktioniert, weil :

—+——0,006 bar

27315 K -
273,16 K

| T
|

.Trockeneis™:

P — Sublimation von CO; bei Normaldruck, weil:

2‘16.3 K T
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Bestimmung von Phasengrenzlinien

Phasengrenzlinien werden bestimmt in dem man Druck und Temperatur verdndert, bis
man einen Phaseniibergang beobachtet. Aufgrund der dabei umgesetzten latenten
Wdrme (vgl. Kap. 2.2.2) geschieht das i.d.R. nicht schlagartig, so dass eine Messung von
p und T mdglich ist. Ein gutes Beispiel ist hier ,Eiswasser’: Befinden sich ausreichend
viele Eiswiirfel in flissigem Wasser (und ist der Warmeiibergang nach auBen gering,
z.B. durch ein DewargefdB), dann hat das Wasser-Eis-Gemisch (hach wenigen Minuten)
eine Temperatur von sehr genau 0°C.

Durch geeignete duBere Zwangsbedingungen kann auch ein Gleichgewicht zwischen zwei
Phasen erreicht werden, wodurch eine Messung sehr genau durchgefiihrt werden kann.
Variiert man z.B. das Volumen bei gegebener Temperatur, erreicht man im pV-
Diagramm ein Gebiet, in dem fliissige und gasformige Phase koexistieren, soweit die
Temperatur unterhalb der kritischen Temperatur Ty.i: ist. (vgl. auch Kap 5.2.1)

P|.

T: Isothermen
Tkrits kritische Isotherme

krit g: gasformig

V krit v
Beispiel Dampfdruckkurve:
_— Messablauf:

1) Wasser in geschlossenen Behdlter geben
2) Luft mit Vakuumpumpe abpumpen

o o 3) Behdlter verschliefien

5 ° o © o 4) Der sich nach kurzer Zeit einstellende Druck
entspricht dem Dampfdruck der Flissigkeit

o 2 (z.B. Wasser), soweit eine fliissige Phase noch
vorhanden ist(!).

“(“(“(“( 5) Behdlter temperieren und Druck =
Dampfdruck als Funktion der Temperatur
messen.
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1.6.0 Zustandsgleichungen realer Gase

Reale Stoffe bestehen aus Teilchen/Molekiilen endlicher Grofe, so dass diese sich bei
Abkiihlung und/oder Druckerhshung so nahe kommen, dass Wechselwirkungen nicht
mehr vernachldssigt werden kannen. Dies duBert sich z.B. in Abweichungen vom idealen
Gasgesetz und der Beobachtung, dass sich Gase bei hinreichend tiefen Temperaturen
verflissigen lassen. Ziel ist es zundchst, eine verbesserte Gasgleichung fiir reale Gase
zu erhalten, welche z.B. auch Wasserdampf bei Temperaturen knapp oberhalb der
Siedetemperatur gut beschreibt. Grofe der Teilchen, Art und Stdrke der Wechsel-
wirkung sind stoffspezifisch, weshalb jede Art von Korrektur(faktor) auch stoff-
spezifisch bestimmt werden muss.

1.6.1 Virialansatz

Die pragmatischste Methode zur Beschreibung eines realen Gases ist die Einfiihrung
eines rein empirischen Korrekturfaktors Z iber

!

welcher stoffspezifisch die Abweichung eines realen Gases vom idealen Gasgesetz
beschreibt. Der Realfaktor Z = Z(p, T) ist dabei nicht nur stoffspezifisch sondern
zudem eine Funktion von Druck und Temperatur wie die experimentell bestimmten
Faktoren im Beispiel unten zeigen. Anstatt fiir jeden Stoff Unmengen von Zahlen zu
tabellieren, wird Z als Potenzreihe in p als Funktion von T angegeben:

Z(T)=1+B(T)-107 - p+C(T)-10°-p*+D(T)-10” - p°

Die temperaturabhdngigen Parameter B, C und D (A=1) sind die Virialkoeffizienten und
in Tab. B fiir einige Stoffe aufgelistet.

N3
14 4 o,
1,2 = = =C0

Realfaktor 7

0.6 . .
0 100 Druck p [bar | 200 300
— 250 K
™~
g
-
.='=
g
= 08
0.6 . T
0 100 200 300

Druck p [ bar ]
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1.6.2 Van der Waals Gleichung

Van der Waals (1837 - 1923) kommt aufgrund mikroskopischer Uberlegungen zu einer
physikalisch begriindeten Korrektur der idealen Gasgleichung:

1. Die Beriicksichtigung des Eigenvolumens der Gasteilchen mit einem Term b
(Das fiir die Bewegung verfiigbare Volumen wird um b verringert, bzw. das
Gesamtvolumen um b vergréfert.)

2. Eine (offenbar immer) anziehende Wechselwirkung zwischen den Teilchen fiihrt
zu einer Verringerung des (gemessenen) Drucks. Der Wechselwirkungsparameter
a wird in der Korrektur durch das Molvolumen zum Quadrat geteilt, da die WW
nur bei kleinen Molvolumina (Teilchenabstdnden) relevant ist. Den Term a/Vy?
nennt man auch Binnendruck.

Van der Waals Gleichung:

Die Korrekturterme a und b sind hierbei Stoffkonstanten, und nicht von Druck oder
Temperatur abhdngig ( vgl. - Tab. A ). Zudem lassen sie sich im pV-Diagramm aus der
waagerechten Isothermen durch den kritischen Punkt bestimmen. Sie sind damit
vollstdndig (und einfach!) aus dem kritischen Druck und Temperatur bestimmbar. Nach
einer relativ kurzen Rechnung folgt:

[ p=2lm  a=27-b%p,,

- 8 pkrit

Die mit der v.d.W. Gleichung berechneten
Isothermen beschreiben sogar recht gut den
2-Phasen Koexistenzbereich (I+g), wenn man den
unphysikalischen ,Schlenker' mit Hilfe der sog.
Maxwellkonstruktion ( eingeschlossene Fldchen
ober- und unterhalb der Geraden sollen gleich grof8
sein) durch ein Waagerechte ersetzt.

krit

V krit

Im Gegensatz zu den Virialkoeffizienten ist die v.d.W. Gleichung nicht nur physikalisch
begriindet, sondern ohne weitere Messungen viele Daten bekannter Gase verfiigbar.
Zudem sind auch qualitative Rechnungen bei realen Gasen maglich (vgl. Kap. 2.3.5).

Hoeppe - PC Leerscript -24 -



1.6.3 Gleichung von Redlich und Kwong

Die Gleichung von Redlich und Kwong ist eine Verfeinerung der v.d.W. Gleichung und
fiihrt quantitativ zu einer etwas besseren Beschreibung realer Gase.

a' N D

Die Parameter a’ und b’ (— Tab. C) lassen sich analog zur v.d.W. Gleichung aus den
Daten des kritischen Punktes bestimmen. Hier gilt:

R-T .
b'= 0,08664 — kit a'=56,95-b" Py A/ Thei

pkrit
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1.7 Luft

Die Luft unserer Atmosphdre besteht aus einem komplexen Gemisch von Gasen, in
Vol% oder Mol% gilt fiir trockene Luft ca: N2 ~78%; O, ~ 21%; Ar ~ 0,9%; CO, ~
0,038%; sonstige Gase jeweils < 20 ppm. Zusdtzlich, je nach Temperatur, Bodenndhe
und Vorgeschichte, enthdlt Luft noch Wasserdampf in der GroBenordnung von 1 % und
natirlich auch Schwebstoffe (Aerosole, Staub) wodurch die physikalischen
Eigenschaften der Luft wesentlich beeinflusst werden. Insbesondere die Variation
des Wasserdampfgehaltes durch Verdunstung und Kondensation ist mit den damit
verbundenen Ubergangswirmen wetterbestimmend.

1.7.1 Die Barometrische Hohenformel

beschreibt den Luftdruck als Funktion der Hohe, welcher durch den Schweredruck der
Luftsdule auf dem betrachteten Volumenelement entsteht. Im Gegensatz zu
Flissigkeiten ist das Gasgemisch Luft gut kompressibel, weshalb der Luftdruck ,nach
oben' abnimmt. Man betrachtet daher den Druckbeitrag dp, der durch eine Luftschicht
dh durch ihren Schweredruck entsteht, beriicksichtigt dabei die auch von der Hohe
abhdngige Dichte p(h) und erhdlt schlieflich nach partieller Integration den Luftdruck
als Funktion der Hohe h:

e dp=-p(h)-g-dh

Hoéhe
NRT n-M R R
& Y = = _T = _T
TNV M TP
— fir T = const gilt also: Bzconst - &:&
P ph)  p,
h+dh 4

T pih).e()

- dp= P p(h)-g-dh, partielle Integration —

0
- %
0 -+

Die barometrische Hohenformel kann nur fiir (vergleichsweise grobe) Abschadtzungen
verwendet werden, da weder die Temperatur noch die Zusammensetzung der Luft
konstant sind. Wesentlich ist hierbei auch der Wasserdampfgehalt, der aufgrund des
Wettergeschehens stark variiert.
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1.7.2 Luftfeuchtigkeit

Warum verdampft (verdunstet) Luft, bei Temperaturen unterhalb des Siedepunktes?
Dies ldsst sich nicht nur verstehen, wenn man das Phdnomen innerhalb der kinetischen
Gastheorie mikroskopisch betrachtet. Auch makroskopisch kommt man zu einer
richtigen Beschreibung, wenn man beriicksichtigt, dass der entstehende Wasserdampf
nicht als Reinstoff sondern als Gemisch vorliegt: Entsprechend dem Gesetz von Dalton

p=>.p mit pi:%RT

miissen wir daher statt des Gesamtdruckes von ca. 1 bar den Partialdruck des
Wasserdampfes ansetzen, womit die Siedetemperatur entsprechend der
Dampfdruckkurve fiir H2O sinkt. Wasser verdunstet an Luft also so lange, bis der
(temperaturabhdngige) Sdattigungsdampfdruck ps.t(T) erreicht ist, welcher bis auf
Korrekturen zweiter Ordnung dem Wasserdampfpartialdruck pp(T) entspricht.
Aufgrund des tages- und jahreszeitenbedingten stdndigen Temperaturwechsels in der
Atmosphdre, Konvektion von Luftmassen oder z.B. Liiftung beheizter Raume kommt es
daher zu einem stdndigen Wechsel von Verdunstung und Kondensation.

MaBe fiir den Wasserdampfgehalt von Luft, d.h. die Luftfeuchte:

. Absolute Luftfeuchte ¢ [g/m?]:

Die maximal magliche Luftfeuchte omex = ¢sat [g/M*] bzw. der Sattigungs-
dampfdruck psest [mbar] sind (vgl. Dampfdruckkurve) temperaturabhangig (!):

40 +
— q)sat [gims]

30 1 Ps ot [mbar]

20 A

10

Maximale absolute Luftfeuchte
Sattigungsdampfdruck

20 10 ] 10 20 30
Temperatur [°C]
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. Relative Luftfeuchte @re [%]:
o = o szo
rel *— -

max psat

. Der Taupunkt Tq4 [K, °C], entspricht der Temperatur, bei der bei Abkiihlung
Kondensation einsetzt bzw. einsetzen wiirde. Mit der Temperaturabhdngigkeit
von ¢max (vgl. Grafik oben) ist damit auch die absolute Feuchte ¢ definiert.

In der Bauphysik versteht man unter dem Taupunkt den Ort (z.B. in einem
Wandaufbau), an welchem Kondensation auftritt. Dies ist sinnvoll, da sowohl
Temperatur als auch die absolute Feuchte hier stdrker mit dem Ort als mit der
Zeit variieren.
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2 Energieumsatz bei Stoffumwandlungen
2.1 Erster Hauptsatz

Eine Ander'ung der inneren Energie U erfolgt nur iiber einen
- Wdrmetransport AQ und/oder lber
- Arbeit AW im mechanischen Sinne (,d.h. Prozesse die sich auf
das bloe Heben und Senken von Gewichten abbilden lassen).

(Unter Wdrme versteht man die Summe der stochastisch verteilten kinetischen Energie,
unter Wdrmetransport den Energietransport aufgrund mikroskopisch stochastischer
Prozesse wie z. B. Warmeleitung oder Wdrmestrahlung: also Energietransport, welcher sich
nicht auf das bloBe Heben und Senken von Gewichten abbilden ldsst .)

Fiir ein geschlossenes System gilt daher:

Diese Aussage wird oft schon als 1.HS bezeichnet, da sie die
Energieerhaltung aus Griinden der Eindeutigkeit impliziert. Deutlicher ist jedoch:

Fiir ein abgeschlossenes System gilt:

— | Esexistiert kein Perpetuum Mobile 1. Art, d.h. ...

Folge des 1. HS: U ist ZustandsgroBe, d.h. ft;dU =0,

.Beweis" durch Annahme des Gegenteils:
Widre U keine Zustandsgrofe, wdre auch ein Weg/Kreisprozess im ZR denkbar fiir den das
Wegintegral nicht null wére. Somit wdre auch ein Perpetuum Mobile 1. Art maglich.

— Es existiert ein totales Differential fiir U. Wird der Zustand eines geschlossenen
Systems eindeutig mit V und T definiert so lautet das totale Differential fiir U (V,T):

andererseits

im Folgenden
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2.1.1 Volumenarbeit

Andert sich das Volumen eines Systems in Folge irgendeiner Stérung so wird stets
mechanische Arbeit im Sinne von ,Kraft x Weg" geleistet. Eine beliebige
Volumendnderung ldsst sich immer aus vielen kleinen Kolbenartigen Volumendnderungen
an der Oberfldche des Systems zusammengesetzt denken. Betrachte daher die
geleistete Arbeit eines idealen Gases welches sich in einem Zylinder ausdehnt und
einen Kolben gegen eine dufere Kraft F nach auBen schiebt:

— Volumenarbeit AW:

Da sich , wie in diesem Beispiel, der Druck des Gases wdhrend des Prozesses verdndert
muss die Volumenarbeit differentiell definiert werden. (Vgl. Beispiele unten)

1) Berechnung Volumenarbeit bei isothermer Expansion eines idealen Gases:

Verfolge Prozess im pV-Diagramm, dem sog. Arbeitsdiagramm: Das Integral pdV ist
hier direkt als Fldche unter der Isothermen interpretierbar *.

Isothermen, z.B. aufgrund fehlender thermischen Isolation
oder beliebig langsam, so dass die Temperatur stets der
(konstanten) Umgebungstemperatur entspricht.

Das heift nicht, dass kein Warmefluss stattfinden

wiirde, im Gegenteil: Ein Warmefluss muss stattfinden,
damit sich die Temperatur nicht dandert!

AW (vgl. auch .innere Energie ideales Gas" nachstes Kapitel.)

\ T = const .Isotherm" bedeuted im Diagramm ldngs einer

dw

dv \
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Hier wird auch die Vorzeichenkonvention noch einmal deutlich: Bei der Expansion ist
AV positiv und damit AW negativ: Das System verrichtet Arbeit, gibt also Energie nach
auBen ab womit die innere Energie des Systems kleiner wird.

*) Verlduft der Prozess nicht isotherm, also im pV-Diagramm entlang eines anderen Weges von
Zustand 1 nach Zustand 2, ergibt sich fiir die Volumenarbeit of fensichtlich ein anderes
Ergebnis. Das (Weg-) Integral iiber pdV ist offensichtlich wegabhdngig und die Volumenarbeit
daher auch offensichtlich keine ZustandsgraBe!

2) Berechnung Volumenarbeit bei isobarer Expansion eines idealen Gases:

Hierbei handelt es sich eher um einen Spezialfall, da sich bei einem idealen Gas der
Druck bei Expansion normalerweise immer dndert. Betrachtet man aber z.B. den Dampf
einer verdampfenden Fliissigkeit ndherungsweise als ideales Gas, dann wird z.B. gegen
den konstanten Druck der Atmosphdre Volumenarbeit geleistet:

P

Der Prozess verlduft hier im pV-Diagramm entlang
einer Isobaren. Da p wihrend des Prozesses konstant
bleibt, reduziert sich das Integral auf eine einfache
dw Multiplikation mit der Volumendnderung AV.

AW

Neben der Volumenarbeit kann an/von einem System auch andere Art von Arbeit
geleistet werden, z.B. elektrische oder magnetische Arbeit bei der Polarisation von
dielektrischen oder magnetischen Materialien oder durch elektrischen Strom, was
insbesondere fiir die Elektrochemie sehr wichtig ist.

Soweit nicht explizit auf solche andere Arten von Arbeit verwiesen wird, ist im
Folgenden mit Arbeit die Volumenarbeit gemeint.
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2.1.2 Spezifische Warmekapazitdt

Unter Wdrmekapazitdat versteht man die Warmespeicherfdhigkeit eines Kérpers bzw.
einer Stoffmenge. Sie bestimmt welche Warme einem Korper zugefiigt werden muss,
um eine Temperaturdnderung von 1 K zu bewirken. Da wir mittlerweile von Volumen-
ausdehnung und der damit verbundenen Volumenarbeit wissen, definieren wir jetzt
etwas strenger als in Kap. 1.2.3 die Wdrmekapazitdat bei konstantem Volumen:

bzw. die spezifische (molare) Wérmekapazitat

Da mit der Einschrdnkung ,.bei konstantem Volumen" auch jegliche Volumenarbeit
ausgeschlossen ist, entspricht der Wédrmeumsatz hier der Anderung der inneren
Energie des Systems. Die allgemeine Definition von cy unter der Verwendung der
ZustandsgroBen U und T lautet daher:

Spezifische Wdrme bei
konstantem Volumen:

(vgl. totales Differential von U = U(V,T) in Kap.2.1!)

Fiir isochore Prozesse (das Volumen bleibt konstant) gilt damit dU = dQ = ncydT *,

im Allgemeinen gilt immer

und fiir ein T-unabhdngiges cy folgt:

*) dU = dQ gilt streng nur, wenn neben der Volumenarbeit auch keine anderer Art von Arbeit
bei dem Prozess verrichtet wird.

2.1.3 Die Innere Energie des idealen Gases

Ideale Gase sind per Definition frei von Wechselwirkungen. Die innere Energie eines
idealen Gases ist daher auch ausschlielich in der Bewegung der Teilchen enthalten,
und nach Boltzmann (vgl. Kap.1.5.1) durch den Ausdruck

1 — f f
HU :u:NA'Ekin:E'NA'kBT:ERm'T

gegeben und somit makroskopisch betrachtet nur von der Temperatur abhdngig!

Hoeppe - PC Leerscript -32 -



Daher ist bei einem idealen Gas eine Anderung der inneren Energie U mit

Fiir ein beliebiges einatomiges Gas (f=3) ergibt sich daher fiir die molare

Wadrmekapazitat

Fir mehratomige Gase mit f > 3 berechnet sich cy entsprechend und ist nur von
der Zahl der Freiheitsgrade und nicht z.B. von der Atomart abhdngig.

Auch .ideale" Festkorper haben alle die gleiche molare Wdrmekapazitdt von 3R,
da man 3 x 2 Schwingungsfreiheitsgrade, also f=6, ansetzt. (— ..Dulong-Petit")

Das fiir ein ideales Gas U=U(T) gilt zeigt sich prinzipiell auch im Experiment:
Betrachte hierbei die Expansion eines idealen Gases auf zwei verschiedenen Arten:

1.) Adiabatische Expansion durch Kolbenverschiebung: Es wird Volumenarbeit geleistet,
wegen thermischer Isolation kann aber keine Wdrme ausgetauscht werden.

P1: Yy

Py Vs

— U wird verringert

— > Tfdllt

2. Adiabatische Expansion durch Uberstrémen: Es wird keine Volumenarbeit geleistet,
und wegen thermischer Isolation auch keine Wdrme ausgetauscht.

P1: Vi

— U bleibt konstant
— T = const

Das (schwierige) Experiment zeigt, dass die Temperatur bei nahezu idealen Gasen nahezu
unverdndert bleibt, bei realen Gasen aber nicht! (— vgl. Joule Thomson Effekt, Effusion).

( Warum sollte bei einem idealen Gas U auch vom Volumen abhdngig sein ? )
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2.2 Enthalpie

Bei jedem Wadrmeumsatz wird nach 2.1.1 aufgrund thermischer Ausdehnung auch
Volumenarbeit geleistet, wenn das Volumen nicht durch geeignete MaBnahmen konstant
gehalten wird. Dies ist jedoch allenfalls bei Gasen realisierbar, bei Festkorpern und
Flissigkeiten aufgrund der kleinen Kompressibilitat kaum maoglich. Zudem laufen viele
Prozesse, insbesondere die meisten chemischen Reaktionen, bei Normaldruck p = p° ab.

Eine Anderung der inneren Energie U entspricht somit i. A. nicht dem Wédrmeumsatz
sondern entsprechend dem 1. HS gilt dU = dQ - pdV bzw. dQ = dU + pdV .

Man definiert daher die neue ZustandsgréBe Enthalpie H :

Fiir den meistens gegebenen Fall von p=const ist damit dQ = dU + pdV + Vdp = dH
und die umgesetzte Wdrme durch eine ZustandsgroBe beschrieben.

Als unabhdngige Variable wdhlt man fiir die Enthalpie praktischer Weise p und T:

Totales Differential von H(p,T):

Fir konstanten Druck entspricht eine Anderung der Enthalpie dem Wérmeumsatz,
daher definiert man die

Spezifische Wdrme bei
konstantem Druck:

Fiir const. Druck folgt damit fiir die bei einem Prozess umgesetzte

differentielle Warmemenge dQ:

Fiir ein T-unabhdngiges c, folgt:

i. A.ist die spezifische Wdrme jedoch deutlich femperaturabhdngig (vgl. 2.2.1) und

damit gilt fiir AQ:
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2.2.1 Temperaturabhdngigkeit der spezifischen Wdrme

Aufgrund von z.B. struktureller Verdnderungen von Festkorpern ist dort eine
Temperaturabhdngigkeit der spezifischen Wdrme zu erwarten, aber auch bei Gasen
dndert sich aufgrund zundchst .seltsamer” quantenmechanischer Effekte die spez.
Wdrme mit der Temperatur:

70 - —ChHa

o, Gase

Cp [JimolK ]
oy o [=2]
o o o
L]
m ] o]
[ N R I

30 Ip
2 /_ | 2
‘ -
N 5
20 2 R
10 B
1
0 2"
0 200 400 800 800 1000
Temperatur [K]
70 - -
NaCl
o Festkorper B
80 -
—_—cu —
50 1 © —6R
g B
2 40
) i B
j=1 I —
© 30 - I —_— —
1

20 4 !

o~ -
\"‘\
[
w
A

10 4 oy

.
Ty
T T T

.
1
M=

o] 200 400 600 800 1000
Temperatur [K]

Da die Energie von Schwingungs- und Rotationszustdnden quantisiert ist,

.frieren" diese bei tiefen Temperaturen ein. Da die Energie entsprechend Boltzmann
statistisch auf die Freiheitsgrade verteilt ist, ist der Temperaturverlauf fiir die
(makroskopische) molare Warmekapazitat aber stetig.

Die Translationsenergie ist dagegen nicht quantisiert.
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Massen, Massentrdgheitsmomente, Bindungskrdfte und -ldangen etc. sind molekiil- bzw.
stoffspezifische GroRen. Die T - Abhdngigkeit von c,(T) wird meist mit einer

Potenzreihe dargestellt: c,(T)=A+B 10°T +C10°T ?+D-10°°T?

Fir einige Stoffe sind die Reihenentwicklungsparameter in Tab D dargestellt. Fiir
einen Wdrmeumsatz bei konstantem Druck gilt damit fiir AQ :

T, T,
Lag- Je,(MydT = j{m B-10°T +C -105Ti2+ D -106T2}dT
n T,

T

Fir die Reihenentwicklung von oben ist die allgemeine Losung des Integrals:

TZ
[e,(M)dT = {A- (T, —T1)+%B-10‘3(T22 -T)-C -105(i—Tij +§D 107°(T,’ —Tf)}
Tl

2 1

Liegt zwischen den Temperaturen T; und T: eine Phasenumwandlung (dndert sich z.B.
der Aggregatzustand) muss das obige Integral ,stiickweise’ mit den entsprechenden
Parametern berechnet werden. Zudem muss der mit der Umwandlung verbundene
Wadrmeumsatz beriicksichtigt werden (—latente Wdrme).

2.2.2 Latente Wadrme

Als latente (= versteckte) Warme bezeichnet man die bei konstanter Temperatur
umgesetzte Wdrme, was i. A. mit einem Phaseniibergang verbunden ist. (Damit sind nicht
nur Anderungen des Aggregatzustandes gemeint sondern auch z.B. eine Umkristallisation eines
Festkarpers oder der Ubergang von der paramagnetischen in die ferromagnetische Phase.)

AT
/ s+( (+d g
P

Diese latente Wdrme bzw. Umwandlungsenthalpie h, = ist die Energie bzw. Warme,
welche fiir die Phasenumwandlung ,benétigt’ wird. Damit gilt fiir den gesamten
Wadrmeumsatz bei Temperaturdnderung einer Stoffmenge von Ti nach T:

-t

Bsp: Schmelzen + Verdampfen
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2.2.3 Zusammenhang der spezifischen Warmen c, und ¢,

Bei Fliissigkeiten und Festkorpern ist aufgrund ihrer vergleichsweise geringen
Wdrmeausdehnung der Unterschied von ¢, und ¢, meist vernachldssigbar.
Fiir ideale Gase gilt nach Definition:

Mit folgt

Fiir ein einatomiges ideales Gas ergibt sich somit cy= />R und ¢, = °/2R, usw.
(vgl. Kap. 1.5.1).

2.3 Idealisierte Zustandsdnderungen

Fir die Berechnung der Anderung einer ZustandsgroBe fiir einen beliebigen Prozess
152 ist es per Definition der ZustandsgroBen ( Wegunabhdngigkeit des Linienintegrals!)
unerheblich, wie der Prozess tatsdchlich oder im Detail stattfindet. Es ist ausreichend
einen beliebigen einfach zu berechnenden Weg zu wahlen, der vom Ausgangszustand 1
zum Endzustand 2 fiihrt. Daher werden im Folgenden idealisierte Prozesse betrachtet,
die sich bei Bedarf beliebig aneinanderreihen lassen.

2.3.1 Isochore Zustandsdnderung

Hier gilt V = const. bzw. dV=0 —

1
du = dH = 12

dW = \%

dQ
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2.3.2 Isobare Zustandsdnderung

Hier gilt p = const. bzw. dp=0 — p
1 2
—>s
Vv
du = dH =
dQ = dw =
2.3.3 Isotherme Zustandsdnderung
Hier gilt T = const. bzw. dT = 0. Fiir ein_ideales Gas gilt wegen U = U(T):
P
1
2
du = dH =
Vv
dQ = dw =

Bsp.: Isotherme Expansion eines id. Gases :

Ndherungsweise isotherme Prozesse sind i.d.R. sehr langsame Prozesse, so dass durch
Wdrmeleitung von oder zu einem sehr grofen Wdrmereservoir (d.h. die Umgebung) die

Temperatur des Systems konstant gehalten wird.

-38 -
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2.3.4 Adiabatische Zustandsdnderung

Fir reversible Prozesse ist auch der Bergriff .isentrop" gebrduchlich.
Hier gilt Q = const. bzw. dQ = 0. —»

p

du dH

dQ = dw

Noch gesucht ist p = p(V), d.h. die zugehdorige Kurve im p-V-Diagramm (Adiabate), z. B.
um die adiabatische Kompressibilitdt berechnen zu kénnen, mit der sich wiederum z. B. die
Schallgeschwindigkeit bestimmt.

Fir ein_ideales Gas gilt wegen U = U(T): dW = dU = ncydT. Leistet das System infolge
Expansion Arbeit, so muss damit die innere Energie abnehmen. Da keine Wadrme
.nachflieBen" kann (und andere Arbeiten ausgeschlossen sein sollen) sinkt die
Temperatur des Gases entsprechend.

nRT 1 1
dU =nc,dT =—pdV =———dV -—dT =-R-—dV
& P vV v T Vv
Integration fiir einen bel. adiabatischen Prozess 1-» 2 liefert:

R

oy R R

¢, niZ-R.mL o 1n(T—2j :ln(v—lj > L _[(Vi
T, v, T, v, TV,

p
Mit ¢, = ¢, + R und dem sog. Adiabatenexponent K = a folgt

bzw.

C
Fir Luft (N2, O2) gilt f =5 und damit: « = ap 5/2.R 5 10
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Ndherungsweise adiabatische Prozesse sind i.d.R. sehr schnelle Prozesse, so dass
durch (die langsame) Wdrmeleitung kein Temperaturausgleich stattfinden kann.

Da reale Prozesse nie ganz adiabatisch (Luft: k=1,4) p
oder ganz isotherm (k — 1) ablaufen kénnen, wird

der tatsdchliche Prozess am besten mit einem
Polytropenexponenten 1 beschrieben, wobei hier

immer k > 1 > 1 gilt.

— adiabatisch
— isotherm

— polytrop

Fiir die Polytrope gilt dann  p -V " = const

AN
W

_Af

2.3.5 Isenthalpische Zustandsdnderung - Joule Thomson Effekt

Hier gilt H = const bzw. dH = 0. Diese Zustandsdnderung betrifft vor allem technische
Strémungsprozesse, also offene Systeme. Beispielhaft wird hier der sog.
Joule-Thomson-Effekt behandelt:

Betrachte ein Teilvolumen V eines stromenden Gases durch Drosselstelle, wobei ein
Wdrmeaustausch durch eine thermische Isolation verhindert wird, d.h. es gilt dQ=0:

Isolation

S G

Drosselstelle

Die Drosselstelle erzeugt bei einem stromenden Gas eine Druckdifferenz Ap, d.h.
es ist pz < p1 und in Folge dessen auch V2 > V1.

Bei der Energie und Arbeitsbilanz fiir diesen Stromungsprozess wird eine potentiell
verrichtete Volumenarbeit und die innere Energie des Gases beriicksichtigt:

U +p-V,=U,+p,V, dh H1:H2

Offenbar ist AH = 0 bzw. dH = 0 — isenthalpisch” .

Experimentelle Beobachtung: T dndert sich hinter Drosselstelle; oft Abkiihlung!
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A) Ideales Gas:
Betrachtet man das strémende Gas als ideales Gas gilt fiir eine Enthalpiednderung

dH=dU +p-V)=dU +d(p-V)=n-c,dT +d(nRT)

dH =(n-c, +nR)-dT=0 —dT=0  —T =const

Mit einem idealen Gas kann also keine Anderung der Temperatur beobachtet bzw.
erkldrt werden. Bei der Expansion hinter der Drosselstelle wird ja auch keine
Volumenarbeit verrichtet (vgl. ,Effusion" Kap. 2.1) und da U = U(T) und dQ = 0
aufgrund der Isolation gilt, darf sich T auch nicht dndern.

B) Reales Gas (hier: Van der Waals):
Bei einem realen Gas ist U nicht nur von T abhdngig, sondern auch von den WW
zwischen den Gasmolekiilen und damit auch vom Volumen V | Vereinfacht gilt

dU =n-c,dT +n-dU,,, =n-c,dT +\%dv

dH =(n-c, +nR)-dT +\%dV¥O & dT %0!

Aufgrund der Volumenzunahme wird die (attraktive) WW geringer, die fiir die
Trennung der Molekiile notwendige Energie entstammt der kinetische Energie womit
die Temperatur fdllt!

*) Dieser Ansatz ist (stark) vereinfacht, es fehlt hier noch die Korrektur fiir p im p-V
Term der Enthalpie sowie die Korrektur des Volumens um das Eigenvolumen der
Molekiile mit dem Parameter b. Eine etwas genauere Rechnung (vgl. z.B. Gerthsen,
Kneser, Vogel; Physik) zeigt: Eine Abkiihlung des Gases erhdlt man nur fiir T < T; wobei
die sog. Inversionstemperatur von den Konstanten a und b abhdngt:

2-a 27
=== — Ty
R-b 4
- Fiir Luft (N2 und Oz ) ist T; = 700 K — Abkiihlung ,kein Problem’

- Fiir Hz ist T = 200K — Drosselung fiihrt bei Raumtemperatur zu
einer Erwdrmung!

Bei hohen Temperaturen verschwindet offensichtlich der Einfluss der WW (~1/V?)
wdhrend die Korrektur des Molvolumens mit b nur linear mit V abnimmt.
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Anwendung des Joule Thomson Effekts: Luftverflissigung nach Linde

Durch wiederholte Anwendung des Drosseleffekts wird Luft bis zur Verflissigung bei
ca. 83 K (bei Normaldruck) abgekiihlt. Durch den Warmetauscher wird verhindert,
dass mit der gasformigen Luft zuviel Wdrme in den ,Kaltbereich® eingetragen wird.

Kolben

Ventile

Wadrmetauscher

p < 200 bar
Drosselstelle

p < 20 bar

Flissige Luft
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2.4 Reaktionswdrme

Nicht nur physikalische Prozesse sondern insbesondere auch chemische Prozesse sind
mit einem Wdrmeumsatz verbunden, da sich die Bindungsenergie von den beteiligten
Edukten und Produkten verdndert. In der (chemischen) Thermodynamik wird nach den
Details der Reaktion nicht gefragt, sondern (.nur") der Anfangszustand und der
(potentielle) Endzustand miteinander verglichen.

2.4.1 Reaktionsgleichung

Eine chemische Reaktion wird eindeutig durch die Reaktionsgleichung

beschrieben, wobei die stéchiometrischen Faktoren vi den Umsatz von jeweils 1 mol
des entsprechenden Produkts bzw. Edukts beschreiben. Falls zweckmadBig kann die
Reaktionsgleichung auf beliebige anderer Reaktionsmengen durch Multiplikation mit
einem Reaktionsparameter L. umgestellt werden.

Infolge der chemischen Reaktion bleibt zwar die Anzahl der Atome bzw. der
chemischen Elemente erhalten, die Molzahl der Stoffe - d.h. der chemischen
Verbindungen- kann sich durchaus dndern. Entsprechend Definition dndert sich die
Molzahl von jedem Edukt/Produkt um -/+ ni= L v;.

Die Anderung der Gesamtmolzahl

ist insbesondere bei Gasreaktionen wichtig, da sich dadurch bei konstantem Volumen
der Druck dndert (vgl. 2.4.2).

2.4.2 Bestimmung der Reaktionswdrme

Wdhrend ,normalerweise’ eher der Druck als konstant angenommen werden kann,
(Standard Laborbedingung) wird bei der Messung einer Reaktionswdrme das Volumen
konstant gehalten, da Edukte und Produkte ,eingesperrt’ werden miissen. So kann die
Reaktion maglichst vollstdndig ablaufen und der Warmeumsatz kann in einem
Kaloriemeter gemessen werden:
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Wird in einem sog. Bombenkaloriemeter der Warmeumsatz gemessen, so entspricht
wegen der Randbedingung V = const AQ = AU. Fiir die Anwendung bei p = const wird
aber die Anderung der Enthalpie AH benétigt. Es gilt daher zu unterscheiden:

a) Festkorper und Flissigkeiten
Andern sich bei einer Reaktion nur die Molzahlen von Fliissigkeiten oder Festkérpern
wird aufgrund der relativ kleinen und éhnlichen Molvolumina nur verschwindend
wenig Volumenarbeit geleistet.
Es gilt daher in guter Ndherung: (vgl. A 2.12)

b) Gase
Andert sich bei einer Reaktion die Gesamtmolzahl der Gase wiirde bei p=const
Volumenarbeit geleistet werden; bei V=const dndert sich aber der Druck

ndherungsweise mit dem id. Gasgesetz entsprechend: Ap = An I?/—T

\

Fiir die Anderung der Enthalpie AH =AQ + VAp gilt daher

(vgl. A 2.13)

2.4.3 Standardbildungsenthalpie

Assoziiert man den Wdrmeumsatz bei chemischen Reaktionen mit dem Verschwinden
oder Erscheinen von chemischen Verbindungen (= Stoffen) und den damit verbundenen
Bindungsenergien, so ist es sinnvoll jedem Stoff eine Standardbildungsenthalpie h®9g
zuzuordnen.

Die molare Standardbildungsenthalpie h%95 eines Stoffes entspricht der
Wdrmemenge die frei wird, wenn sich der jeweilige Stoff bei Standardzustand
(p=1bar und T=298K) aus den Elementen bildeft.

Fiir Elemente in ihrer natiirlichen Form gilt dabei:

(—>Tab. F)
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Da mit ¢,(T) die Anderung der Enthalpie bei einer Temperaturdnderung eindeutig
definiert ist, ist auch die molare Enthalpie eines Stoffes fiir bel. Temperaturen
eindeutig festgelegt:

E F 3
E F 3 0
by S H,0 (T)
0 0, H, 0+
AGQ
AG -
h'] S — S h'] 4 = _
208 HED 208 HED (T =298 K)

(vgl. A2.14, A 2.15)

Sind nun mit Hilfe jeweils eines Experiments die molaren Standardenthalpien der
Stoffe A, B, C und D bekannt, so ldsst sich fiir eine beliebige Reaktion zwischen diesen
Stoffen der Wdarmeumsatz durch einfache Differenzbildung bestimmen!

2.4.4 Reaktionsenthalpie
Mit den oben eingefiihrten molaren Standardenthalpien definiert sich die (molare)
Reaktionsenthalpie Arh einfach durch die Differenz der vorhandenen Standard-

enthalpien (also Bindungsenergien) vor und nach der Reaktion:

Reaktionsenthalpie Arh bei Standardbedingungen p=p°=1bar; T=298K:

Reaktionsenthalpie Arh bei Standarddruck p = p° =1 bar und beliebiger TemperaturT:

Die h? 1 sind dabei die Enthalpien der i-ten Komponente bei der Temperatur T.
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Achtung: Die Reaktionsenthalpie Arh®t ist nicht gleich der Standardreaktions-
enthalpie Arh%gg , obwohl dies auf den ersten Blick zu vermuten wdre, schlielich
werden z.B. die Edukte von 298K auf die Reaktionstemperatur T aufgeheizt und die
aus den gleichen Elementen bestehenden Produkte (also auch die gleiche Masse)
anschliefend wieder auf 298 K abgekiihlt. Durch die chemische Reaktion verdndert
sich aber i. A. die spezifische Wdrmekapazitdt, weshalb sich die umgesetzten Wdrmen
bei Aufheizen und Abkiihlen unterscheiden! Zudem verschiebt sich durch etwaige
Phasenumwandlungen bei Produkten und Edukten die Warmebilanz.

Fir den speziellen Fall, dass bei keiner beteiligten Komponente zwischen 298 Kund T
eine Phasenumwandlung auftritt, lasst sich die Reaktionswdrme auch mit der unten-
stehenden ,verkiirzten Formel" berechnen:

T
Aghy = Aghiy + [Ac,(T)dT

298

mit ACp(T)=AA+AB-10‘3T+AC-105TL2+AD.10—6T2
AA:(ZViAi)pr _(ZViAi)Ed
AB :(ZviBi )Pr _(ZViBi )Ed

usw.
(vgl. A 2.21)

2.45 Reaktionsenthalpie bei Reaktionen in wdssriger Lésung

Lost sich ein Stoff in Wasser (oder einem anderen Losungsmittel) liegt dieser in einer
anderen Form (~ Phase) vor. Der Losungsvorgang lasst sich in folgende mit einem
Wdrmeumsatz verbundene Teilschritte beschreiben:

- (Verdampfen und) Ionisierung des zu losenden Stoffes, Gitterenergie — endotherm
- Entassoziation der H>O Molekiile, — endotherm
- Einlagerung der .nackten" Ionen in Losungsmittel, Solvationsenergie — exotherm

Die Energiebilanz dieses Losungsvorgangs wird durch die Losungswdrme A_Lh beschrieben.

Da jeder Stoff in Form von Ionenpaaren in Lésung geht, ist eine Darstellung von
Reaktionsenthalpien fiir Reaktionen der Ionen untereinander zundchst nicht eindeutig.

Mit der Definition wird die Eindeutigkeit wieder hergestellt.

(vgl. Bsp. Losen von HCI in Wasser; —Tabelle G )
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3 Entropieumsatz bei Stoffumwandlungen
3.1 Voriiberlegungen
3.1.1 Reversible und irreversible Prozesse

Reversibel und irreversibel sind Begriffe einer makroskopischen Betrachtung von
Prozessen. Dabei bedeutet:

reversibel:

irreversibel:

Def.:i Man bezeichnet einen Prozess 152, der ein System vom Zustand 1 nach ;
Zustand 2 iiberfiihrt, als reversibel, wenn ein Prozess 2—1 existiert, der das
System in den Ausgangszustand 1 iiberfiihrt, ohne das im System oder in der
Umgebung irgendeine Anderung verbleibt.

Viele (streng genommen eigentlich alle) spontan ablaufende Prozesse sind
entsprechend der Beobachtung irreversibel, und damit leider auch beliebig schwer
vollstdndig zu beschreiben. Zum Gliick ist das auch meistens gar nicht notig: Es geniigt,
wenn der Prozess innerhalb des Systems eindeutig beschrieben wird. Mit der
Vernachlassigung der Umgebung beschranken wir uns auf die Beschreibung von
geschlossenen oder offenen Systemen, bei abgeschlossenen Systemen hat die
Umgebung ja per Definition sowieso keinen Einfluss.

Irreversible Prozesse in nicht abgeschlossenen Systemen:

Da die ZustandsgroBen eines Systems eindeutig mit der Zustandsgleichung gegeben
sind, spielt es fiir diese folglich auch keine Rolle auf welchem Weg (Prozess) das
System in einen bestimmten Zustand gelangt ist. Ist ein Prozess in einem nicht
abgeschlossenen System tatsdchlich irreversibel, kann man die Anderung der
ZustandsgroBen dennoch (einfach) beschreiben, in dem man einen dquivalenten
reversiblen Prozess findet, der zum gleichen Endzustand fiihrt. (Dies ist prinzipiell
immer maglich, da infinitesimale (d.h. einzelne mikroskopische) Prozesse stets reversibel sind.)

Mit Hilfe der ZustandsgroBe Entropie, welche spdter eingefiihrt wird, ldsst sich dann
sogar rechnerisch entscheiden, ob ein Prozess in einem abgeschlossenen System
prinzipiell reversibel oder irreversibel ist, und damit ob dieser Prozess spontan (d.h.

.ohne Hinzutun") ablaufen wird oder nicht.

Im Folgenden werden daher Beispiele fiir solche dquivalenten Prozesse betrachtet:
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abgeschlossenes System

Gewicht fallen lassen
irreversibel

Effusion
irreversibel

Diffusion
irreversibel
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geschlossenes System

Gewicht senken
reversibel

Kolbenexpansion
reversibel

lau

AW
—_—
Semipermeabler Kolben
reversibel
Jao
"=
® ® =8 AW
= e
= .
® o° ,
® -
@ ® o
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3.1.2 Carnotprozess:

Der Carnotprozess dient der idealisierten theoretischen Beschreibung von
Wdrmekraftmaschinen, also Maschinen die Warme in Arbeit umwandeln (oder
umgekehrt).

Eine solche Maschine soll

- zyklisch arbeiten (— Kreisprozess im Zustandsraum und pV-Diagramm)

- ideal, d.h. reibungs- und damit verlustfrei arbeiten (— reversible Prozesse)
- mit einem (bei Wdrmezufuhr expandierenden) idealen Gas betrieben werden.

Damit fiir einen Zyklus netto Arbeit geleistet wird, miissen mindestens zwei
verschiedene Prozesse durchgefiihrt werden: Erfolgt die Expansion bei Kolben-
vorschub isotherm, so muss fiir die folgende Kompression zundchst die Temperatur
des Gases gesenkt werden, damit hierfir nicht wieder die gleiche Menge Arbeit notig
ist, die bei der Expansion geleistet wurde. Dies wird z. B. durch eine adiabatische
Expansion gewdhrleistet.

N.L. S. Carnot (1796-1832) betrachtete eine (leicht zu berechnende) Abfolge von
isothermen und adiabatischen Prozessen1 -2 -+ 3 > 4 —» 1 — ... wie folgt:

p — adiabhatisch
= isotherm

LY
p4Y

7{;"

Ein in umgekehrter Reihenfolge ablaufender Kreisprozess entspricht einer
Kraftwdrmemaschine (z.B. Wdarmepumpe oder Kiihlschrank).

Im Folgenden wird der Wdrme- und Arbeitsumsatz jedes einzelnen Teilschrittes

betrachtet und anschliefend das Verhadltnis von zugefiihrter Warme zu erhaltener
Arbeit, also der Wirkungsgrad, bestimmt:
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15 2: 2> 3

isotherme Expansion bei T = To adiabatische Expansion
lQ12
Q, =-W,, =nRT, nY2 Wy, = AU,; = ng, AT, = ng, (T, =Ty)
1
354 451
isotherme Kompression bei T= T, adiabatische Kompression
‘_: Wi, ‘_: W4
l Q3,4
V
Qy, =-W;, =nRT, In—* W, =AU, =nc, AT, =nc, (T, -T,)

3

Gesamtenergiebilanz fiir Kreisprozess:

Wges :le +W23 +W34 +W41

W, = NRT, ln://—1+ nc, (T, —T,)—NRT, lnx—4+ ne, (T, -T,)
2 3

Qges = le + Q34 = _nRTO ln://—l + nRTu ln\\;—“

2 3

- AU, =W +Q,, =0 entsprechend dem 1. HS.
Interessanter ist der Wirkungsgrad m, allgemein Nutzen/Aufwand, hier also:

das Verhdltnis zugefiihrter Wdarme Q zu erhaltener Arbeit W:

nRT, lnﬁ —nRT, ln\ﬁ
Mges V2 V3
77 = =
Qo ART, In 1
Vv

2
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Die In-Terme in obigem Ausdruck lassen sich eliminieren, da fiir die Adiabaten
T-V ! = const gilt:

K-1
_ . T, (V
TV, =TV, > T—O:(V—3]
2

K—1
TV =TV, N I_O = @//—4]
1

Da T, = 0 grundsadtzlich unmoglich ist, gilt also immer n <11

Damit eine Maschine zyklisch arbeiten kann, muss ein Teil der zugefiihrten Warme bei
der Temperatur Tp wieder bei T, abgegeben werden. Eine vollstdndige Umwandlung der
zugefiihrten Wdrme in Arbeit ist also prinzipiell unmaglich.

Jeder andere technische Kreisprozess kann durch eine Abfolge von infinitesimal
kleinen isothermen und adiabatischen Prozessen approximiert werden, daher ist bei
einem beliebigen anderen Kreisprozess auch kein groerer Wirkungsgrad maglich. Im
Gegenteil: Bei realen Maschinen ist aufgrund von Reibung efc. der Wirkungsgrad noch
geringer!

Aus obiger Erkenntnis folgt bereits eine mogliche Formulierung des 2. HS der
Thermodynamik:

Es existiert kein Perpetuum Mobile 2. Art, d.h.
keine periodisch arbeitende Maschine, die nichts
weiter tut, als Wdrme in Arbeit umzuwandeln.
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3.2 Zweiter Hauptsatz der Thermodynamik - Entropie
3.2.1 Reduzierte Wdrme und Entropie

Um zu einer quantitativen mathematischen Formulierung des 2. HS zu gelangen,
betrachten wir nochmals genauer die umgesetzten Warmemengen AQ; einer
Carnotmaschine, wobei sich diese samt der Wdrmereservoirs bei To und T, in einem
abgeschlossenen System 2 befinden soll:

To
Qo

Q,
Ty

System 2

Die Gesamtenergiebilanz fiir den Kreisprozess bzgl. des (kleineren) geschlossenen
Systems 1 in welchem sich nur die Carnotmaschine befindet ergibt AU = 0.

Fir die umgesetzten Wdrmemengen Qo bei To und Q bei T, gilt (vgl. 3.1.2):

Offensichtlich gilt:

bzw.

Fiir jeden anderen (reversiblen) Umsatz von Wdrmemengen (weitere Carnotmaschinen
oder andere reversible Prozesse) gilt das Gleiche, und daher allgemein:

Die Summe der reduzierten Warmen Q;/T; ist in einem abgeschlossenen System null,
d.h. eine Erhaltungsgrofe.
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Wenn sich in einem abgeschlossenen System eine Grofe nicht dndert, so existiert
offensichtlich eine entsprechende ZustandsgroBe, die mit dem Zustand des Systems
eindeutig bestimmt ist.

R. Clausius (1822-1888) definierte diese neue ZustandsgroBe Entropie S mit

Eine Entropiednderung AS ergibt sich also aus der Summe der reversibel umgesetzten
reduzierten Warmen.

3.2.2 Quantitative Formulierung des 2.HS

In einem abgeschlossen System gilt

falls darin nur reversible Prozesse ablaufen. Aus Erfahrung gilt fiir beliebige Prozesse
in einem abgeschlossenen System:

Das bedeutet, dass bestimmte (—irreversible) Prozesse nur in einer Richtung ablaufen
konnen, da dS < O und damit AS < O in einem abgeschlossenen System unmaglich ist!

Damit wird, im Gegensatz zu allen anderen physikalischen Gesetzen, die prinzipiell
umkehrbar (zeitumkehrinvariant) sind, die Richtung des Zeitablaufs festgelegt.

Da sich fiir irreversible Prozesse in einem abgeschlossenen System stets auch
dquivalente reversible Prozesse in einem geschlossenem System finden lassen,
(vgl. Kap 3.1.1) ist auch fiir diese eine Entropiednderung AS berechenbar.

Allgemein gilt dann fiir einen beliebigen (potentiellen) Prozess in einem
abgeschlossenen System:

AS=0 -
AS>0 -
AS <O -
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3.2.3. Berechnung von Entropiednderungen reversibler Prozesse

a) adiabatische Prozesse:

b) isotherme Prozesse:

Fir die Berechnung von AS ist ein expliziter Ausdruck fiir dQ des jeweiligen Prozesses
erforderlich. Betrachte daher als Beispiel die isotherme Expansion eines idealen
Gases:

Wegen dU = O (isotherm) gilt hier mit dem 1. HS dQ = -dW = pdV (vgl. Kap. 2.3.3).

Beachfte: Fiir die Expansion ist V2 > Vi und damit AS > O. Lduft diese Expansion in einem
abgeschlossenen System ab (—z.B. Effusion), so ist dieser Prozess irreversibel!

Wie schon in Kap. 3.1.1 dargestellt, ist ein Diffusionsprozess auf die isotherme
Expansion eines id. Gases abbildbar. Somit ist auch ein Diffusionsprozess (in einem
abgeschlossenen System) irreversibel. Effusion und Diffusion laufen also spontan, d.h.
ohne hinzutun ab.

c) isochore Prozesse:

Betrachte hier die Erwdrmung einer Stoffmenge mit konstanter Wdrmekapazitat cy
in infinitesimal kleinen Schritten, d.h. in diesem Grenzfall reversibel.

(—vgl. e) Wadrmeleitung!)
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d) isobare Prozesse:

Betrachte hier wie zuvor die Erwdrmung einer Stoffmenge, jetzt mit konstanter
Wadrmekapazitdt ¢, in infinitesimal kleinen Schritten.

(—vgl. e) Wdrmeleitung!)

e) Wdrmeleitung:

Wdhrend eine Erwdrmung wie unter c) und d) diskutiert zwangsldufig nur in einem
nicht abgeschlossenen System stattfinden kann, betrachten wir jetzt die
Widrmeleitung in einem abgeschlossenen System: Anfangs seien die Temperaturen Ty
und Tp der Teilmengen A und B unterschiedlich, infolge Wdrmeleitung findet ein
Temperaturausgleich auf die Mischungstemperatur T statt (vgl. Kap. 1.2.3).

Start Ende

Da die Entropie eine extensive Grofie ist, konnen wir die Gesamtentropiednderung AS
aus den Entropiednderungen der Teilsysteme A und B bestimmen. Fiir diese ergibt sich
ASa und ASg aus den Temperaturdnderungen wie unter d (oder c) beschrieben:

Da T zwischen T4 und Tg liegt, ist ein Entropiebeitrag negativ und der andere positiv.

Fiir gleiche Wdrmekapazitdten, also nacpa = necpe = C, ergibt sich (vgl. Kap. 1.2.3) als
Mischungstemperatur einfach das arithmetische Mittel und damit:
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Da das arithmetische Mittel (im Zdhler des In-Terms) immer grofer ist als das
geometrische Mittel (im Nenner), ist das Argument des In-Terms immer grofer 1 und
damit AS > 0.

— Wadrmeleitung ist also prinzipiell ein irreversibler Prozess!

f) Mischungsentropie:

Die Vermischung zweier unterschiedlicher Stoffe (— Diffusion) ldsst sich auf die
isotherme Expansion beider Stoffe auf das Gesamtvolumen abbilden:

Start Ende

Berechnen wir die Entropiednderungen der Teilsysteme Gas A und Gas B wie unter b)
beschrieben, ergibt sich fiir die Gesamtentropiednderung

Die Entropie nimmt fiir beide Teilsysteme und damit fiir das Gesamtsystem zu. Die
Vermischung von Stoffen ist in einem abgeschlossenen System somit irreversibel, und
lauft daher spontan ab.

g) Phaseniibergdnge:

Da Phaseniibergdnge bei konstantem Druck und Temperatur ablaufen, berechnet sich
hier die Entropiednderung ohne Integration einfach aus der Umwandlungswdrme:
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3.2.4 Statistische Interpretation der Entropie

Boltzmann (1844-1906) fiihrte alternativ zu Formulierung von Clausius eine
statistische Definition der Entropie ein (vgl. 3.2.5). Dabei ist entscheidend, mit
welcher Wahrscheinlichkeit P ein makroskopischer Zustand eingenommen wird. Diese
ergibt sich wiederum aus der Zahl mikroskopischer Zustdnde Q, welche zu dem
gleichen makroskopischen Zustand fiihren.

Der makroskopische Zustand mit den meisten Realisierungsmaglichkeiten (d.h. mit der
groBten Unordnung) ist der wahrscheinlichste und derjenige welcher letztlich
beobachtet wird. Daher streben (abgeschlossene) Systeme (z.B. bei Variation durch
rein zufdllige Teilchenbewegung) grundsdtzlich einen Zustand maximaler Unordnung an.

Die Entropie eines Zustandes ist nach Boltzmann mit

S=kg-InQ

definiert.

Die Zahl mikroskopischer Realisierungsmaglichkeiten Q bezeichnet man auch als
.statistisches Gewicht' und entspricht einer (nicht normierten) Wahrscheinlichkeit
des Zustandes. Ein ,Streben nach Unordnung” entspricht damit einer Entropie-
erhohung und somit dem 2. HS der Thermodynamik!

Betrachten wir das mikroskopische Modell eines id. Gases aus N Teilchen, welche sich
rein zufdllig in einem Kasten bewegen. Der makroskopische Zustand sei durch die
Anzahl der Teilchen links ( bzw. rechts) beschrieben:

— Wie wahrscheinlich ist es, dass sich die Teilchen gleichmdBig auf
beide Seiten verteilen?

— Wie wahrscheinlich ist es, dass sich alle Teilchen links befinden?

1 Teilchen:
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2 Teilchen:
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100 Teilchen
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— Offensichtlich ist es sehr wahrscheinlich, dass sich die Teilchen
gleichmaBig auf beide Seiten verteilen.

— Offensichtlich ist es duBerst unwahrscheinlich, dass sich alle Teilchen
links befinden, bzw. derart unwahrscheinlich, dass wir ..unméglich” sagen.

3.2.5 Aquivalenz der Definitionen nach Clausius und der nach Boltzmann

Betrachte nochmals die isotherme Expansion des id. Gases makroskopisch nach
Clausius a), und mikroskopisch nach Boltzmann b):

Start Ende

Vi —> ¥a

a) Clausius
Berechnung wie unter 3.2.3.b:

2 2 2 2
AS:de:j‘dW :j pav :j”Rdvanln vV
1 T 1 T 1 T lV Vl
b) Boltzmann
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Wahrscheinlichkeit P, dass sich ein Teilchen am Ende im Volumen V; befindet:

V V N V N
P = V—l — N Teichen: P = (—1J N Q, = (_IJ
2

(Wobei wir hier ausnutzen, dass das statistische Gewicht Q bis auf eine
Normierungskonstante o gleich der Wahrscheinlichkeit ist.)

Wahrscheinlichkeit P, dass sich ein Teilchen am Ende im Volumen V., befindet:

Y v.) al
P=7  —NTeichen: P, =£—2] C :a'(_z] -
2

(Wobei das statistische Gewicht Q proportional der jeweiligen Wahrscheinlichkeit P ist.)

Entropiednderung:

N
Q a Vv
AS:SZ—Slsz-anZ—kB-lnﬁl:kB-ln(azj:kB-ln — :kB-ln(V—2 =
Vl
a J——
V2

N Ky oI 22 |=neN, Ky 0| Y2 |=n-R-1n| 2
Vl Vl Vl

Offensichtlich liefern beide Definitionen das gleiche Ergebnis fiir die
Entropiednderung!

Allerdings fallt auf, dass die Definition nach Boltzmann anscheinend auch eine Absolut-
berechnung der Entropie erlaubt, wahrend mit der Definition nach Clausius nur eine
Entropiednderung definiert ist. Dieser ,Mangel" wird mit dem dritten Hauptsatz
behoben.
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3.3 Dritter Hauptsatz und Absolutberechnung der Entropie

Man beobachtet experimentell ein Verschwinden der spezifischen Wdrmekapazitdten
bei Anndherung an den absoluten Nullpunkt. Damit werden auch Entropiedifferenzen
immer kleiner. (Erkldren ldsst sich dies nur mit dem quantenmechanischen ,Einfrieren’
von Freiheitsgraden.)

Nernst (1864-1941) formulierte aufgrund dieser Beobachtung das heute sog.
Nernstsche Warmetheorem: ;

Aufgrund von Ergebnissen der statistischen Physik formulierte Planck (1858-1947)
spdter deutlich schdarfer den 3. H.S. der Thermodynamik

nachdem die Entropie eines idealen kristallinen Festkorpers fiir T— O verschwindet.

Diese Festlegung erméglicht die Absolutberechnung der Entropie s°(T) mit

fiir beliebige Temperaturen T.

ZweckmdBigerweise wird die Standardentropie s°295 = s°(T = 298K, p = p°) definiert:

(— Tab. F)

Damit vereinfacht sich die s°(T) Berechnungen bei ,handelsiiblichen" Temperaturen:

(— s% Tab. F, hy: Tab. E)

Wird zur Beschreibung von c,(T) wieder die gleiche Reihenentwicklung
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c,(T)=A+B10°T +C10°T 2+ D-10°T?

verwendet, berechnet sich das Integral in obiger Gleichung entsprechend

T,

j—dT ( +B10° +C 105—+ D. 10‘6T]dT
i1 T3

mit der allgemeinen Losung
TZ

[SedT ={ A +B10°T, T)——C105 L paosfr 1)
T T, T 1) 2

T 2 1

3.4 Reaktionsentropie Ars

Mit den in 3.3 eingefiihrten Standardentropien berechnet sich eine Anderung der
molaren Entropie in Folge einer chemischen Reaktion Ars véllig analog zu den
Reaktionsenthalpien:

bei Standardbedingungen:

bei Standarddruck:

Falls bei keinem Stoff Umwandlungspunkte zwischen 298 K und T liegen, lassen sich die
Summen bzw. Integrale zu einer ,verkiirzten Formel" zusammenfassen:

o o T Ac (T)
ARSy = ARSys + J._pr—dT

298

mit  Ac,(T)=AA+AB10°T +AC10°—L + AD- 10T
T
:(Z:Vi'b‘i)pr _(ZviAi)Ed
2B =(3viB,), ~(viB ),

usw.
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3.5 (Partial-) Druckabhdngigkeit der Entropie

Obwohl| chemische Reaktionen liblicherweise bei Standarddruck betrachtet werden,
muss i. A. beachtet werden, dass die Entropie eine Funktion von T und p ist. Dies wird
insbesondere bei der Betrachtung von Gasgemischen deutlich:

Nach dem Gesetz von Dalton

ergibt sich der Gesamtdruck p des Gemischs aus der Summer der Partialdriicke p; der
Komponenten. Der Partialdruck einer Komponente ist der Druck, der sich bei
Abwesenheit der anderen Komponenten einstellen wiirde.

Erzeugen wir ein Gasgemisch mit dem Gesamtdruck p = p°, so verringert sich
zwangsldufig der Druck jeder Komponente ausgehend von p°® auf p; , wodurch sich die
molare Entropie jeder Komponente (vgl. 3.2.3b) dndert.

Beschreiben wir diese Vermischung (bei T=const, aber beliebig) durch isotherme
Expansionen idealer Gase auf das gemeinsame Volumen, dann gilt fiir jede Komponente:

2 2
As = LAS =ljds =ljnR-idv _ er{v—z]: Rln(&j:—Rln(&)
n N N v Vi P,

Mit dem Ausgangsdruck p: = p° und dem Partialdruck einer Komponente p; = p; folgt

As; =5, (P, = P)—S(p, = P°) =5(p) -8 =—R-ln(%]

Da i. A. die Entropie noch von T abhdngt, ergibt sich als molare Entropie der i-ten
Komponente einer Mischung:

Fiir ein Gemisch ist die GesamtentropieS =) n, s, also nicht gleich der Summe der

Entropien der reinen Komponenten, sondern muss um den ,Mischungsanteil* mit den In-
Termen ergdnzt werdenl!

Eine etwas allgemeinere Darstellung erhdlt man, wenn man das Mischungsverhdltnis
nicht liber die Partialdriicke sondern iiber die Molenbriiche x; angibt:
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T .oon
und Py =——— folgt 0° = F = X und damit

Planck konnte liber die statistische Definition der Entropie zeigen, dass der obige
Ausdruck nicht nur fir die Vermischung von idealen Gasen gilt, sondern genauso fiir
Mischungen von Fliissigkeiten und Festkorpern. Fiir die Gesamtentropie eines Systems
gilt damit allgemein

Achtung: Mit obiger Verallgemeinerung finden wir jetzt eine Abhdngigkeit der
Entropie von den Molenbriichen, auch wenn der (6esamt-) Druck p = p° = 1 bar ist.

non

Der Index bei den s° bekommt jetzt eine andere Bedeutung: Er steht jetzt nicht
nur fiir den Standarddruck sondern in der Verallgemeinerung fiir .reine Komponente".
Die s° sind also die molaren Entropien der reinen (d.h. unvermischten) Komponenten bei
p=p°=1bar.

Anmerkung:

Der durch die In-Terme beschriebene ,Mischungsanteil” der Entropien hat eine sehr
wichtige Konsequenz fiir den Ablauf von chemischen Reaktionen, da im Verlauf einer
Reaktionen zwangsldufig .auf halbem Wege' Edukte und Produkte parallel und damit
vermischt vorliegen. Dies fiihrt zur Ausbildung von Gleichgewichten, die in Kap. 5
behandelt werden.
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4 Der Ablauf physikalischer und chemischer Prozesse
4.1 Freie Energie und Freie Enthalpie

Josiah Willard Gibbs (1839-1903) gelang es die zwei Prinzipien, nach dem ein System
einem Zustand 1) minimaler Energie und 2) maximaler Entropie entgegenstrebt
zusammenzufassen, in dem er eine neue Zustandsgrofe Freie Energie (bzw. die Freie
Enthalpie) einfiihrte. Beide o. g. Prinzipien lassen sich damit zu einem allgemeinen
Prinzip der Minimierung der freien Energie (freien Enthalpie) zusammenfassen.

4.1.1 Freie Energie F

Insbesondere in der Festkorperphysik kann das Volumen von Stoffen in guter
Ndherung als konstant betrachtet werden, d.h. die thermische Ausdehnung und damit
verbundene Volumenarbeit kann vernachldssigt werden.

Fir spontan ablaufende Prozesse gilt nach Gibbs

Freie Energie F

Fir eine Anderung von F gilt entsprechend Definition

dF =

d.h. fiir T = const entspricht eine Anderung der freien Energie der (reversibel)
umgesetzten Arbeit.

Andererseits ist F = F(V,T) (ohne Beweis) eine ZustandsgroBe, und damit gilt fiir dF

und nach Koeffizientenvergleich folgen die sog. Fundamentalgleichungen:
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4.1.2 Freie Enthalpie 6

Insbesondere in der Chemie kann das Volumen von Stoffen nicht als konstant
betrachtet werden, stattdessen gilt meist p = const. Fiir diesen Fall wurde bereits in
Kap. 2.2 anstelle der inneren Energie die Enthalpie eingefiihrt. Dies fiihrt jetzt

an Stelle der freien Energie zur sog. freien Enthalpie ( oder Gibbs Potential).

Fir spontan ablaufende Prozesse gilt nach Gibbs

Freie Enthalpie 6

Fiir eine Anderung von G gilt entsprechend Definition

dG =

Auch G = G(p,T) ist (ohne Beweis) eine Zustandsgrofe, und damit gilt fiir dG

und nach Koeffizientenvergleich folgen die sog. Fundamentalgleichungen fiir G:

Aus der Vereinigung der beiden Prinzipien (Energie — Min) + (Entropie — Max) zu
G— Min folgt fiir einen Prozess oder eine Reaktion von 1 nach 2:

AG=G*-G'<0 >
AG=6G*-6'>0 -
AG=G*-G'=0 —
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4.1.3 (Partial-) Druckabhdngigkeit der Freien Enthalpie g(p,T)

Die Druckabhdngigkeit der Freien Enthalpie folgt direkt aus der Druckabhdngigkeit
der Entropie, wobei wir hier auch letztlich wieder den Partialdruck p; einer
Komponente bei dem konstantem Gesamtdruck p = p° betrachten werden.

Bsp.: Isotherme Expansion eines id. Gases:
Fir T = const aber beliebig folgt aus dG = Vdp - SAT unmittelbar

dG =Vdp :%dp N

Mit p1 = p° und p2 = p folgt

bzw. molar

Im Allgemeinen ist g = g(p,T) wobei statt p im Fall eines Gemischs der Partialdruck p
der jeweiligen Komponente i anzusetzen ist:

Auch hier gilt nach Planck verallgemeinert mit den Molenbriichen x; der Komponenten:

mit

Die gesamte Freie Enthalpie eines beliebigen Gemischs bei dem Gesamtdruck p=p°
berechnet sich dann entsprechend

G=Yn-g,=p.n-(g/(T)+RT -Inx,)

und ist also nicht einfach die Summe der freien Enthalpien der reinen Komponenten.
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4.2 Chemische Reaktionen

Die Definition einer molaren freien Enthalpie erlaubt auf einfache Weise die
Anwendung des Minimumprinzips fiir die freie Enthalpie (6 - MIN) auf beliebige
chemische Reaktionen. Nach Einfiihrung der Freien Reaktionsentropie analog zur
Reaktionsenthalpie und -entropie wird sich schliefllich zeigen, dass die von der Entropie
stammenden ,In-Terme' einen besonderen Einfluss auf den Ablauf von chemischen
Reaktionen haben.

4.2.1 Freie Reaktionsenthalpie Arg

Analog zur Reaktionsenthalpie und -entropie wird die molare freie Reaktionsenthalpie
definiert,

Wobei die gi der Komponenten i.A. p und T abhdngig sind und im Besonderen auch von
ihren jeweiligen Partialdriicken pi bzw. Molenbriichen x; abhdngen. Im Folgenden
betrachten wir nur Reaktionen bei einem Gesamtdruck p = p°, d.h. die Beitrdage der
einzelnen Komponenten berechnen sich nach g;(x;,T)=9¢(T)+RT -InX; .

Eine grobe (aber auch spdter wichtige) Vereinfachung fiir Arg erhdlt man, wenn man
zundchst nur die Beitrdge der reine Komponenten beriicksichtigt, d.h. simtliche .In-
Terme" vernachldssigt:

Standard Gibbs-Reaktionsenthalpie Arg’

(Achtung: Der Index " °" steht hier also nicht fiir Standarddruck, sondern dafiir, dass nur die
Beitrdge der reinen Komponenten beriicksichtigt werden.)

Entsprechend 6= H - T'S bzw. g = h - T's berechnet sich Arg® (T) mit

und falls bei keinem Stoff Umwandlungspunkte zwischen 298 K und T liegen, gilt mit Acy(T):

T T Ac,(T)
ArQ’ = Aghgy + [AC,(T)-dT —T|Agsi, + [ —=—

298 298

-dT

Die freie Reaktionsenthalpie Arg® liefert also ein gute Abschdtzung iiber die
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Anderung der molaren freien Enthalpie in Folge einer Reaktion und erlaubt somit eine
grobe Aussage (vgl. 4.1.2) dariiber, ob eine Reaktion spontan ablaufen wird oder nicht.

JLG

[a} ] _
9 Edukte ™~

/
/
5
@

[n}
g Produkte

Reaktionsablauf

|

Fiir Arg°® < O wird g (bzw. G) kleiner bzw. minimal, wenn die Reaktion von links nach
rechts ablduft. Ist fiir ein potentielle (gedachte) Reaktion Arg® > O, so wird diese nicht
ablaufen. Das Vorzeichen von Arg° zeigt also an, ob eine Reaktion von ,links nach
rechts" oder (eher) umgekehrt ablduft.

4.2.2 1. Ulich'sche Ndherung:

Ganz offensichtlich ist Arg°® eine Funktion der Temperatur, womit auch die Richtung
einer Reaktion evtl. von der Temperatur abhdngig ist. Eine relativ gute Abschdtzung
bzgl. der Temperaturabhdngigkeit von Arg® erhdlt man mit der Annahme, dass die
spezifischen Warmen von Edukten und Produkten sich kaum unterscheiden, d.h.
Acp(T) = 0. Damit vereinfacht sich die Berechnung von Axg°(T) erheblich:

Obige Gleichung ist nicht zu verwechseln mit dem Fall einer
Reaktion unter Standardbedingungen:

ARg§98 = Ahao98 - 298K 'ARSS%
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4.2.3 Richardson Diagramme

Bisher haben wir nur das Vorzeichen von Arg° einer Reaktion betrachtet und daraus
auf die Reaktionsrichtung geschlossen. Welche Information steckt denn im Betrag von
Arg®° ? .Je negativer desto eher (stdrker) von links nach rechts"? Ja, so @hnlich kann
man sich das vorstellen und am deutlichsten wird diese Aussage, wenn man
verschiedene alternative Reaktionen miteinander vergleicht.

In einem Richardson Diagramm werden die Arg°(T) unter Verwendung der 1. Ulichschen
Ndherung fiir verschieden Reaktionen iiber der Temperatur aufgetragen. Genauer: Fiir
verschiedene alternative Reaktionen, in dem Beispiel unten jeweils mit Oz:

Richardson Diagramm

o —
C+0z = COz —4I3Fe+ 0y — 213 Fe,0p

2C+03 > 2¢O
2 —3R2Fe+0g — 12Fez0,

100 1 —2Ni+ 0y — 2NiO
—2Fe+0y—2Fe0
——413 Cr+ Oy = 213 Cry03

-200 -

-300

/%
—

-400 -

—
-500 /
/

\N
(AN

Standardreaktionsenthalpie

-600 -

-700

200 400 600 800 1000 1200 1400 1600 1800 2000
T/K

— Verschiedene Reaktionen zeigen verschiedene Arg’
— Verschiedene Reaktionen zeigen verschiedene Temperaturabhdngigkeit von Arg’

— Die Reaktion mit kleinerem Arg® lduft bevorzugt ab.

— Die Reaktion mit kleinerem Arg® ldauft auch ab, falls nur das Produkt einer Reaktion
mit groferem Arg® vorliegt, d.h. z.B.: Bei hohen Temperaturen wird NiO durch CO
reduziert, bei Raumtemperatur eher umgekehrt! (— HeBscher Satz!)

Eine Erweiterung des obigen Diagramms ist das Jeffes-Richardson Diagramm, welches

zudem das Ablesen erlaubt, bei welcher Temperatur und welchem Sauerstoff-
partialdruck ein Stoff oxidiert wird. (— vgl. heterogene Gasgleichgewichte)
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4.2.4 Unvollstdndig ablaufende Reaktionen

Zerlegt man eine Reaktion A — B in (sehr viele) Teilschritte und berechnet jeweils neu
das jeweilige Arg fiir den ndchsten Teilschritt unter Beriicksichtigung der
.In-Mischungsterme" (d.h. der Mischungsentropie Ans ) so dndert sich irgendwann das
Vorzeichen von Arg. Damit dndert sich auch die Reaktionsrichtung, d.h. die Reaktion
kommt letztlich zum Stillstand bevor sie vollstdandig abgelaufen ist.

Im dem Minimum der freien Enthalpie G (oder g) ist fiir einen sehr kleinen
Reaktionsschritt immer Arg = O und die Reaktion kommt deshalb zum Stillstand.

Die Gleichgewichtsbedingung lautet also

Die zuvor vernachldssigten In-Terme, die durch die Vermischung aller Komponenten
einen zusatzlichen Beitrag zur freien Enthalpie leisten, sind also entscheidend wichtig!
Erst durch sie kommt es zu einer Ausbildung eines Gleichgewichts.

Da diese ,Mischungsterme’ letztlich von dem Entropieanteil der freien Enthalpie
stammen, kann man auch vereinfacht sagen: Die Entropie bzw. das Streben nach
Unordnung sorgt dafiir, dass Reaktionen nie vollstdndig ablaufen.

Die Frage wo das Gleichgewicht liegt, bzw. welche Konzentrationen die jeweiligen
Komponenten im Gleichgewicht haben, wird in Kapitel 5 behandelt.
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5 Freie Enthalpie und Gleichgewichte

In diesem Kapitel wird die Gleichgewichtsbedingung Arg = O auf verschiedene Probleme
angewendet. Wdhrend die Standard Gibbs Enthalpie Arg® vollstdndig mit den
thermodynamischen Standardwerten der Stoffe definiert ist, sind die Molenbriiche x;
der Komponenten und damit die In-Terme zundchst unbekannt. Ziel ist es, genau diese
fiir den Endzustand beliebiger Prozesse, also dem jeweiligen Gleichgewichtszustand, zu
berechnen.

5.1 Reaktionsgleichgewichte
5.1.1 Homogene Gasgleichgewichte

Hier sind alle Reaktionspartner/Komponenten gasformig.

(—Bsp: HJ oder NH; Synthese)
Betrachte allgemein die Reaktion aA + bB — dD + eE

Die Freie Reaktionsenthalpie berechnet sich nach:

Fordert man mit Arg = O das Gleichgewicht, beschreibt die 'Abkiirzung’ K fiir das
Argument des In-Terms die Zusammensetzung des Systems im Gleichgewicht. Man
nennt K daher die Gleichgewichtskonstante fiir diese Reaktion.
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Auflosen obiger Gleichung nach K ergibt:

RT-InK = —Ag.g’

bzw. mit

Die Zusammensetzung des Systems im Gleichgewicht ist also mit K gegeben, welches
sich wiederum eindeutig aus der Standard Gibbs Enthalpie Arg® berechnet!

Da K i. A. durch mehrere Variablen bestimmt ist, muss fiir die Berechnung der
Zusammensetzung mit den einzelnen Molenbriiche x; noch deren Verkniipfung durch die

Reaktionsgleichung beriicksichtigt werden.
(—vgl. A5.1)

Bei Gasreaktionen werden anstelle der Molenbriiche x; auch oft die Partialdriicke p;
verwendet. Fiir die freie Enthalpie gilt dann

d e —-Av
Arg(p;,T)=d-g, +€-9g¢ _[a'gA+b'gB]:ARgo(T)+RT .lr{ . SE pbp0 j
A" Pg

mit Av=d+e—-a-b .Das Verhdltnis der Partialdriicke bezeichnet man ublicher
Weise als Gleichgewichtskonstante K, , wobei diese jetzt nicht mehr einheitenlos ist.
Die Beschreibung der Mengenverhdltnisse iiber die Konzentrationen fiihrt analog zur
Gleichgewichtskonstanten K. . Zusammenfassend gilt mit

_ _ mol
X, = Pi_S%  undden BezugsgroBen p°=1bar und C,=1—-
p C I
o PP o
bzgl. der Partialdriicke: Ki=—7Z—7%=K-p

Pa- Ps

Cd 'Ce D d E e C Av
bzgl. der Konzentrationen: Ko =—2—7= _ DT[] _ K (MJ

ci-cs [AI":[BY p
Xd Xe p Av

bzgl. der Molenbriiche: K,=——=K:| =
X - Xp p
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Fiir Reaktionen ohne Molzahldnderungen, d.h. Av = 0 gilt: K, = Kc = K« = K
(dimensionslos).

Fir Av = 0 gilt:
p Av 1 Av
K, =K-py" =K-bar®" und fiirid. Gase K, =K (—Oj =K, (—j
(bzgl. Einheiten vgl. hierzu Kap. 5.1.3 1)

Allgemein gilt:

kleines Arg® —

groBes Arg’ —

5.1.2 Heterogene Gasgleichgewichte

Hier sind nicht alle Reaktionspartner/Komponenten gasférmig, wodurch die
Komponenten auch nicht ,automatisch’ alle vermischt vorliegen. Fiir die Molenbriiche
der unvermischten, d.h. reinen Komponenten, ist dann in guter Ndherung jeweils "1
anzusetzen, wodurch die jeweiligen In-Terme verschwinden. Die Stoffmengen bzw.
Molenbriiche von z.B. (reinen) Festkorpern finden daher auch keinen Eingang in die
Gleichgewichtskonstante, wohl aber deren Standardwerte in die Standard Gibbs
Enthalpie Arg® .

Beispiel: Brennen von Kalk

CaCoO; - Ca0O +CO;

Freie Reaktionsenthalpie mit x; = 1 fiir Festkorper und x; = pi/p° fiir Gase:

ARg(piaT):""

ARg(piaT):

K reduziert sich also auf den Partialdruck von CO; gemessen in bar. Dieser berechnet

sich entsprechend Ag®

K,=K-p"=e R .p"

Wobei sich Av hier nur auf die Komponenten in der Gasphase bezieht.
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Die Reaktion lauft also ab, bis p(CO:) = K; erreicht ist, unabhdngig von den
Stoffmengen CaO und CaCOs3!

Da die Standard Gibbs Enthalpie von der Temperatur abhdngig ist, gilt dies auch fiir K
und damit fiir die Lage des Gleichgewichts. Fiir obiges Beispiel ergibt sich (vgl. A5.2)

a) T= 700 K: Arg®700 = + 64,3 kJ/mol - Kp,700 = 1,59 - 10 bar
Der CO;-Partialdruck von Luft (~0,04% ) ist groBer als K, , es findet keine Reaktion statt.
b) T= 900 K: Arg%900 = + 33,1 kJ/mol — Ky, 900 = 0,012 bar

K, ist deutlich groBer als 410" bar, die Reaktion lduft ab, bis K, erreicht wird, vorausgesetzt
es ist geniigend CaCOj3 vorhanden, und der Ofen wird nicht beliiftet.

c) T= 1200 K: Apg°1zoo = -12,33 kJ/mol - Kp, 1200 = 3,44 bar

Der CO;-Partialdruck kann kaum groBer als 1 bar werden, solange der Ofen nicht druckdicht
ist. Ky ist also stets grofer als der aktuelle COz-Partialdruck, die Reaktion lduft vollstdndig ab.

Die Temperaturabhdngigkeit des Gleichgewichts wird nochmals ausfiihrlicher in
Kap. 5.1.3 behandelt.

Beispiel: Boudouard Gleichgewicht

Cerafit + CO2 — 2CO

Besonders wichtig ist dieses Gleichgewicht im Zusammenhang mit der Aufkohlung von
Eisen bzw. der Hartung von Stahl. Hierbei liegt der Kohlenstoff aber nicht als
Reinstoff vor; die Konzentration (genauer ,Akftivitdt a" ) des C in Eisen geht hier mit
ins Gleichgewichft ein:

Corafit, in Eisen T CO2 — 2CO

Die Kohlenstoffkonzentration im Eisen ist also neben der Temperatur wesentlich vom
CO (und CO3) Partialdruck in der Atmosphdre abhdngig!
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Beispiel: Jeffes Richardson Diagramm / Ellingham Diagramm

Beschreiben z.B. die Stabilitat von Oxiden in Abhdngigkeit des Sauerstoff-
partialdrucks und der Temperatur (— Hochtemperaturkeramiken). Falls keine anderen

sauerstoffhaltigen Gase vorhanden sind gilt ja Arg°(T) = RT:In(po,) ...
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5.1.3 Verschiebung des Gleichgewichts

Wie bereits aus den bisherigen Beispielen ersichtlich war, ist die Lage des
Gleichgewichts einer spezifischen Reaktion nicht nur von der Reaktion selber, d.h. der
Reaktionsgleichung, sondern auch von den duBeren Bedingungen, d.h. p und T, abhadngig.
Damit ldsst sich z.B. bei der Stoffsynthese die Gleichgewichtslage gezielt
verschieben.

A) Der Einfluss der Temperatur

erfolgt direkt iiber die Temperaturabhdngigkeit von K = K(T).

Da der In eine monoton und stetig steigende Funktion ist, geniigt es fiir eine qualitative
Betrachtung die Temperaturabhdngigkeit von In(K) zu betrachten:

0
2 KkTy=2
a7 () 7

Aus der part. diff. von In(K) nach T (und Gibbs-Helmholtz-Gl.) folgt die

van't Hoffsche Reaktionsisobare:

d.h. das Vorzeichen von Arh® entscheidet, ob K mit T steigt oder fallt:

- fiir exotherme Reaktionen (Arh® < 0) wird K mit der Temperatur kleiner!
- das Gleichgewicht verschiebt sich mit steig. T auf die Seite der Edukte
- umgekehrtes gilt fir endotherme Reaktion

Allgemein ldsst sich das Prinzip von Le Chatelier (1888) und Braun (1887)
formulieren:

Ein System ...

(—vgl. A5.2 Brennen von Kalk, A5.3 Ammoniaksynthese)
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B) Der Einfluss des Drucks

erfolgt nicht liber die Gleichgewichtskonstante K, da Arg°® per Definition nur von den
Standardwerten g°, welche bei p = p° definiert sind, abhdngt. Die Lage des Gleich-
gewichts ist aber lber die Bestimmungsgleichung fiir die Konzentrationen bzw.
Molenbriiche vom Gesamtdruck p des Systems abhdngig. Dazu betrachten wir jetzt
die Druckabhdngigkeit der Gleichgewichtskonstanten K. Man betrachtet auch hier
statt K« wieder InKy:

0 0

—K =7 —InK =..
ap x(p) - ap n x(p)

Nach part. Diff. von In(Kx) nach p folgt

wobei ARV’ die Volumendnderung (bei Standardbedingungen) in Folge der Reaktion
beschreibt. Offensichtlich ist das insbesondere bei Gasreaktionen mit Molzahl-
dnderung der Fall ( p°- ArRV® = Agn- RT?)

Hier entscheidet das Vorzeichen von ARV , ob Ky mit p steigt oder fall+:
- fiir Reaktionen mit ArRV® < O wird Kx mit dem Druck groBer!
- das Gleichgewicht verschiebt sich mit steig. p auf die Seite der Produkte
- umgekehrtes gilt fir Reaktion mit ARV® >0

Auch hier gilt offensichtlich das Prinzip von Le Chatelier und Braun!

Da die Standardwerte bei Standarddruck p = p° = 1 bar definiert sind, ist die
Gleichgewichtskonstante K, bzgl. der Einheit p° zahlenmaBig gleich K. Fiir
Gleichgewichte bei einem anderen Gesamtdruck (=Ausgangsdruck), muss K. bzw. K«
entsprechend umgerechnet werden! Damit wird die Druckabhadngigkeit des
Gleichgewichts ,automatisch’ richtig dargestellt.

(—vgl. Kap. 5.1.1 und A5.3: Ammoniaksynthese)

C) Der Einfluss der Stéchiometrie

erfolgt ebenfalls nicht iiber K: Bei einer nichtstochiometrischen
Ausgangszusammensetzung, verdndert sich K nicht, da die Beitrdge der ,iiberzdhligen®
Stoffe bei der Berechnung von Arg® keinen Beitrag liefern. Bei der Berechnung der
Zusammensetzung des Systems im Gleichgewicht geht die Ausgangszusammensetzung
jedoch in die Bestimmungsgleichungen der Konzentrationen im Gleichgewicht ein!
Dadurch kann die Lage des Gleichgewichts und damit z.B. die Ausbeute einer Synthese
gezielt verdndert werden. (vgl. »A5.4 , Jodwasserstoffsynthese)

5.2 Phasengleichgewichte
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Befrachtet man einen Phaseniibergang I — IT , z.B. das Schmelzen oder Verdampfen
eines Stoffes, so gilt fiir diesen Prozess allgemein (analog zu einer chemischen
Reaktion), dass die freie Enthalpie im Gleichgewicht ein Minimum annimmt, also:

Prozess: Stoff" -  Stoff ™

Gleichgewicht: AN6=6T-6D=0
Wdhrendes Gleichgewicht: d6 = d6"™ - d6® = 0

Bei der Anwendung der Gleichgewichtsbedingung ist darauf zu achten, welche
Variablen in beiden Phasen den gleichen Wert annehmen und - insbesondere bei
Gemischen - bzgl. welcher Komponente/Phasen sich ein Gleichgewicht ausbilden kann.

5.2.1 Phasengleichgewichte reiner Stoffe

Bei einem Reinstoff ist mit p und T eindeutig eine Phase festgelegt, die Koexistenz
zweier Phasen, d.h. ein Gleichgewicht, ist daher i. A. praktisch nur fir kurze Zeit bzw.
ndherungsweise maglich. Ein stabiles Gleichgewicht kann sich jedoch ausbilden, wenn
mit dem Phaseniibergang eine Riickkopplung auf p oder T verbunden ist, wodurch das
System direkt auf einer Phasengrenze verbleibt.

Ein Beispiel ist ein geschlossener Behdlter, in dem sich ein stabiles I-g-Gleichgewicht
ausbildet. Abhdngig von der Temperatur verbleibt das System auf einem Punkt der
Dampfdruckkurve, womit auch eine Vermessung des Dampfdrucks einfach méglich wird.
Ursache ist letztlich das i. A. deutlich unterschiedliche Molvolumen beider Phasen.

Hoeppe - PC Leerscript -79 -



5.2.1.1 Lokale Beschreibung der Dampfdruckkurve

Fir einen Reinstoff liege wie oben allgemein beschrieben ein |-g Gleichgewicht vor,
d.h. das System befinde sich auf einem Punkt der Dampfdruckkurve.

Kontaktvariable: p@ = p® und T@ = T0

Gleichgewicht: AG=0 - 69 - O
Wihrendes Gleichgewicht: d6=0 - d69=d6"

- >

— Clausius Clapeyrone: dp h

u

a7 T(Vpy —Va)

Die Gleichung von Clausius Clapeyrone liefert also die Tangentensteigung der
Dampfdruckkurve als Funktion der Umwandlungsenthalpie und Molvolumina.
(—vgl. AB.5)

5.2.1.2 Dampfdruckkurven

Eine vollstdndige Beschreibung der Dampfdruckkurve erhdlt man, solange man
hinreichend weit weg vom kritischen Punkt bleibt, mit den Ndherungen

Molvolumen der fliissigen Phase vernachldssigbar: Vil <¢ Ving .
Umwandlungswdrme (= Verdampfungswdrme): h, = const
Dampf verhalte sich wie ideales Gas: P Vimg = RT

Ausgehend von der Gleichung von Clausius Clapeyrone:

- >
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In| 2o |- _ h, + h, =:A—E
Po RT RT, T

Augustsche Dampfdruckformel

Trdagt man also den In(pp) tiber 1/T auf, lassen sich die Dampfdruckkurven mit den
Fitparametern A und B beschreiben (—vgl. A5.6).

Damit gilt fiir po(T) explizit:

_hflo 1
RIT T,

pD(T): P, -€

5.3 Elektrolytgleichgewichte, Normalspannungen

Elektrolyte sind Stoffe die als Tonen vorliegen oder zu Ionen dissoziieren kénnen.
Bei Losungsvorgdngen wird das Gleichgewicht einer gesattigten Losung mit dem
Loslichkeitsprodukt, bei der Dissoziation von Sduren und Basen in Losung mit der
Sdure- bzw. Basenkonstante beschrieben.

Elektrochemische Spannungen treten eigentlich in Folge eines Nicht gleichgewicht-
zustandes auf. Wird jedoch ein Stromfluss verhindert, lasst sich unter Beriick-
sichtigung der anliegenden Spannung der Zustand wie ein Gleichgewicht beschreiben
und auch die auftretenden Normalspannungen aus den thermodynamischen
Standarddaten der beteiligten Stoffe berechnen.
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5.3.1 Loslichkeitsprodukt
Betrachte den Losungsvorgang eines Stoffes A,
Asy — bB . + cCy
wobei dem Losungsmittel soviel Stoff A zugegeben wird, bis eine gesattigte Losung

entsteht. Da der ungeloste Stoff A in guter Ndherung als Reinstoff vorliegt, handelt
es sich hier um ein heterogenes Gleichgewicht und Azg berechnet sich entsprechend:

Apg=b-g,. +C-g. —gy=..=Ag0" +RT -ln(an’ -aC,C)
=A.g° +RT -In(K)

Bei Vernachldssigung der Aktivitdtskoeffizienten mit a; = y.i- ¢i/co= ci/co gilt fiir die
Gleichgewichtskonstante:
K ~ Cb+ 'CC .C—(b+C) — [B+]b '[C_]C .(mTol)—b—C

B (o 0

Das Produkt der Konzentrationen der gelosten Stoffe bezeichnet man als

Loslichkeitsprodukt, | K :=[B*]°-[C7]° = K - (Z2L)°*°

womit sich also die (maximale) Ionenkonzentration der jeweiligen gesattigten Losung
berechnen lasst.
(—vgl. AB.8)
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5.3.2 Sdure-Base Gleichgewichte

Durch die Abgabe eines Protons wird der Sdurerest im selben Augenblick zu einem
potentiellen Protonenakzeptor und damit zu einer Base. Der Dissoziationsvorgang einer
gelosten Sdure oder Base fiihrt daher immer zu einem Sdure-Base Gleichgewicht.

Die Dissoziation einer n-molaren Sdure HA fiihrt zu einer H" Ionenkonzentration die
immer kleiner ist als die Molaritdt n der ,Einwaage’. Die Stdrke einer Sdure (,d.h. die
H" Tonenkonzentration bzw. der pH-Wert,) wird also neben der Molaritdt n wesentlich
durch den Dissoziationsgrad o bestimmt, welcher aber wiederum von der Molaritdt
abhdngt.

Eindeutig bestimmt wird dieses Gleichgewicht mit Molaritdt und Sdurekonstante K, ,
die bis auf Einheiten der Gleichgewichtskonstanten K des Dissoziationsprozesses
entspricht:

HAzq — H g + A

K — a(H")-a(A) | _[c(H)-c(A) .C—l:[H+]'[A_]'(mol)—l
a(HA) ) | c(HA) ° [HA] |
LY
[HA]

Achtung: Die Konzentration von HA im Nenner entspricht nicht der Molaritdt, sondern
der verbliebenen Konzentration von HA nach Einstellung des Gleichgewichts!

Die Sdurekonstanten K, bzw. ihre logarithmische Darstellung pK, sind fiir die meisten
Sduren als Tabellenwerte verfiigbar (vgl. Tab. M).

Dabei gilt nach Definition: pK, =—IgK, o K, = 10~ PKa
PH = —1g[H"]
Dissoziati , _ [AT]
issoziationsgrad: a =
[HA],
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5.3.3 Normalspannungen

Die Elektrochemische Spannung zwischen zwei galv. Halbzellen beschreibt die relative
Neigung der beteiligten Stoffe in Lésung zu gehen (vgl. Daniellelement):

Halbzellenpaar: A|A’||B|B*

Befinden sich alle Komponenten im Standardzustand, misst man eine Spannung U° = AE°

AE’ =E°(B|B*)-E°(A|A")

Die zugehorige Reaktionsgleichung fiir die komplette galvanische Zelle lautet
A+B" > A"+B
Beobachtung: Die Reaktion lduft fiir_positives AE® nach rechts ab.

Mit Beachtung der elektrisch geleisteten Arbeit, ldsst sich zeigen dass

ARQO = - z F AE°

gilt. (z = Ladungszahl; Faradaykonstante F = N, e = 96485 C-mol™)

Mit der Wasserstoffnormalelektrode (mit E°= 0) als Standard-Bezugs-Potential sind
die Standard- bzw. die Normpotentiale Eo von Stoffen definiert.

AlAT||: H|H — Elektrochemische Spannungsreihe
0
EO — ARg
entspricht A+H — A"+ 3 H; 7. F

Auch die Elektrochemische Spannungsreihe ldsst sich also mit Betrachtung eines
(erzwungenen) Gleichgewichts auf die thermodynamischen Standardgrofien der
beteiligten Stoffe zuriickfiihren. (vgl. A5.9, A5.10)
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5.3.4 Nernstsche Gleichung

Entspricht die Elektrolytkonzentration einer Halbzelle nicht dem Standardzustand von
1 mol/I, sind wie bei allen Reaktionsgleichgewichten die entsprechenden Mischungs-
terme, d.h. die In-Terme, zu beriicksichtigen.

Befinden sich beide Halbzellen nicht im Standardzustand, wird die gemessene
Spannung U = AE mit der Nernstschen Gleichung beschrieben:

AE - Ag¢ _RT .ln[a(A”)-a(B)z ] _ g 0059V [c(A“).x(B)ZJ
F ' a(A)-a(B) : «(A)-C(B"):

Die gemessenen Spannungen sind also von den Aktivitdten/Konzentrationen aller
beteiligten Komponenten abhdngig, was z.B. die sinkende Spannung einer sich leerenden
Batterie erklart.

Bei Messung einer Me-Me" Halbzelle mit bel. Elektrolytkonzentration und reiner
Me-Elektrode (links) gegen die H-Normalelektrode (rechts) ergibt sich fiir
das Halbzellenpotential

0,059V 0,059V

Eve = Ee + log(a(Me™)) = Ef,, + log(c(Me*") - -

mol

Die Nernstsche Gleichung beschreibt also die konzentrationsabhdngigen elektro-
chemischen Spannungen. Das Argument des In-Terms enthdlt dabei die
Konzentrationen und entspricht der Gleichgewichtskonstanten des jeweiligen meist
heterogenen Reaktionsgleichgewichts.

Hoeppe - PC Leerscript -85 -



