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1 Vorbemerkungen

1.1 Literatur

Dieses Vorlesungsskript bietet eine vollstdndige und, so gut ich das ver-
mochte, zusammenhéngende und konsistente Einfiihrung in die Grundla-
gen der Thermodynamik. Die Aufnahme der wichtigsten Grundgedanken
der irreversiblen Thermodynamik macht diese Darstellung in gewisser Hin-
sicht moderner als diejenige in aktuellen Lehrbiichern der Physikalischen
Chemie. Diese Abschnitte sind allerdings zum vertiefenden Nachlesen ge-
dacht, ebenso wie die in Teil II enthaltenen speziellen Kapitel. Die Vorle-
sung und Priifung beschrianken sich auf die klassische, phinomenologische
Gleichgewichts-Thermodynamik.

Das Skript basiert zum Teil auf dem vergriffenen Lehrbuch 4 des Lehr-
werks Chemie, H.-H. Mdbius und W. Diirselen, Chemische Thermodyna-
mik, VEB Deutscher Verlag fiir Grundstoffindustrie, Leipzig, 4. Aufl. 1985
und verdankt weitere Anregungen dem ausgesprochen lesenswerten, nur auf
Englisch erhéltlichen Buch von Dilip Kondepundi, Introduction to Modern
Thermodynamics, John Wiley & Sons, Ltd., Chichester, 2008, im Folgenden
als Kondepudi, 2008 abgekiirzt, sowie der Vorlesung von Prof. H. Sillescu,
Universitat Mainz.

Obwohl diese Vorlesung also ohne direkte Zuhilfenahme zusétzlicher Lehrbiicher
verfolgt werden kann, empfehle ich doch nachdriicklich, bereits zu Beginn
dieses Kurses PC I ein Lehrbuch fiir das Studium der gesamten Physi-
kalischen Chemie auszuwéhlen und den Vorlesungsstoff parallel in diesem
Lehrbuch nachzulesen. Zu diesem Zweck enthalten die einzelnen Abschnitte
Literaturhinweise auf drei Standardlehrbiicher der Physikalischen Chemie,
Gerd Wedler, Lehrbuch der Physikalischen Chemie, Wiley-VCH, Weinheim,
4. Aufl. 1997 (Wedler, 1997), P. W. Atkins, Physikalische Chemie, Wiley-
VCH, Weinheim, 3. Aufl., 2001 (Atkins, 2001) und T. Engel, P. Reid, Phy-
sikalische Chemie, Pearson Studium, Miinchen, 2006 (Engel/Reid, 2006).
Von diesen Lehrbiichern kommt Wedler, 1997 in Bezug auf eine zusam-
menhéngende, mathematisch konsistente Darstellung dem didaktischen Grund-
prinzip meines Vorlesungskurses am Néchsten. Das hat auch den Vorteil,
dass andere Teilgebiete der Physikalischen Chemie in #hnlicher Form und
mit mathematisch tragfihigen Querverbindungen dargestellt sind. Anderer-
seits bietet der Wedler, 1997 fiir die Thermodynamik in Bezug auf dieses
Skript den geringsten ,,Mehrwert*- die Darstellungsform ist sehr dhnlich.



Der Atkins, 2001 bietet einen solchen Mehrwert durch eine Vielzahl von
Abbildungen und einige hiibsche didaktische Ideen. Er liefert auch eine um-
fassendere Darstellung moderner Aspekte der Physikalischen Chemie als der
Wedler, 1997 und ist sicherlich das derzeit weltweit populérste Lehrbuch auf
diesem Gebiet. Meine Vorbehalte (und die Vorbehalte vieler deutschsprachi-
ger Hochschullehrer) gegen den Atkins, 2001 beziehen sich auf einen Verlust
von Zusammenhéngen, der daher kommt, das nicht das gesamte Gedanken-
gebdude einer Theorie in einem Fluss aufgebaut wird. Auflerdem wurde an
einigen Stellen die Exaktheit der Darstellung einer besserer Verstéindlichkeit
geopfert. Dadurch verstofit der Atkins, 2001 stellenweise gegen Einsteins
Diktum, es solle in der Wissenschaft alles so einfach wie moglich dargestellt
werden- aber nicht einfacher. Zu bedenken ist auch, dass Atkins, 2001 fiir
manche Teilgebiete der Physikalischen Chemie v6llig unzureichend ist, bei-
spielsweise fiir die Statistische Thermodynamik.

Eine relativ neue Alternative ist Engel/Reid, 2006. Die 1. Auflage enthélt
noch eine Reihe von Druckfehlern und Schwiichen und das Register (In-
dex) ist wenig hilfreich, iiberpriifen Sie, ob inzwischen eine neue Auflage
verfiighar ist. Das Buch setzt etwas andere Schwerpunkte als der Atkins, ist
eindrucksvoller bebildert und geht auf einige Anwendungen in der moder-
nen Chemie ein. Auch hier wird mir persoénlich der Gedankenfluss durch zu
viele Abschweifungen unterbrochen. Der Kondepudi, 2008 scheint mir fiir ei-
ne erste Einfithrung in die Thermodynamik, ohne Vorwissen, relativ schwer
zugédnglich, kann aber mit grossem Gewinn gelesen werden, nachdem man
den Stoff einmal griindlich durchgearbeitet hat.

Wenn Sie nur ein Lehrbuch der Physikalischen Chemie anschaffen wollen,
empfehle ich entweder den Atkins, 2001 oder den Engel/Reid, 2006- die
Skripte der ETH-Vorlesungen kompensieren die Schwéchen dieser Biicher
gut. Von diesen Biichern ist der Atkins, 2001 bei aller Kritik das etwas
bessere. Wenn Sie grofles Interesse an Physikalischer Chemie und die finan-
ziellen Mittel fiir zwei Lehrbiicher haben, empfehle ich die Anschaffung des
Engel/Reid, 2006 und des Wedler, 1997, weil der Engel/Reid, 2006 als mo-
derne Ergénzung zum Wedler, 1997 besser geeignet ist.

Ein sehr tiefes Verstdndnis der physikalischen Chemie kann mit dem Lehr-
buch J. K. Fink, Physical Chemistry in Depth, Springer, Berlin, 2009 erreicht
werden. Allerdings ist dieses Lehrbuch als erste Einfithrung wenig geeignet,
es setzt bereits ein grundlegendes Versténdnis voraus. Da an der ETH fiir

alle Vorlesungen umfangreiche Skripte existieren, kann es fiir stark an Phy-



sikochemie interessierte Studenten mit guten mathematischen Fertigkeiten
dennoch eine gute Alternative sein.

Leider verwenden verschiedene Lehrbiicher leicht verschiedene Symbole fiir
die gleichen Grossen. Deshalb ist diesem Skript eine Korrespondenztabelle
der Symbole angefiigt, die Sie auch zum Nachschlagen der Bedeutung der
Symbole benutzen kénnen (Anhang C.1).

1.2 Die Thermodynamik als Beispiel einer naturwissenschaft-
lichen Theorie

Die Thermodynamik' stellt die Frage welche Prozesse in einem stofflichen
System unter welchen Bedingungen freiwillig ablaufen. Daraus ergibt sich
auch die Frage nach dem Gleichgewichtszustand,?> der nach einer hinreichend
langen Zeit erreicht wird. Was eine , hinreichend lange® Zeit nun genau ist,
ist nicht Gegenstand der Thermodynamik, sondern der Kinetik, die in einem
gesonderten Vorlesungskurs behandelt wird. Die Zeit spielt in der klassischen
Thermodynamik keine direkte Rolle, ist also zunéchst keine Variable, die wir
untersuchen. Um den Anschluss zwischen der klassischen Thermodynamik
und der Kinetik herzustellen, sind Grundziige der irreversiblen Thermody-
namik in diesem Skript erwahnt, werden jedoch in den Vorlesungen und
Ubungen nicht behandelt, um den Stoff nicht weiter zu verkomplizieren.
Diese Teiles des Skripts kénnen beim ersten Lesen iibergangen werden.
Ganz allgemein betrachten wissenschaftliche Theorien nur einen ausgewdhlten
Teil der Realitdt, weil die Gesamtheit der Welt zu komplex fiir eine Be-
schreibung in Worten oder gar mathematischen Formeln ist. Die Kunst der
Theoriebildung besteht darin, einen Teil der Realitéit zu definieren, den man
in guter Ndherung isoliert vom Rest der Welt betrachten kann. Man stellt
dann Vermutungen dariiber an, wie beobachtbare Phdnomene oder mess-
bare Groflen in diesem Teilbereich der Welt miteinander zusammenhéngen
und wie man sie von auflen beeinflussen kann. Solche Vermutungen nennt
man Hypothesen. Hypothesen, die sich bewéhren, erlangen schliellich den
Rang einer Theorie. Das klassische Beispiel fiir die Bew#éhrung einer Hy-
pothese ist eine iiberraschende Voraussage iiber den Ausgang eines neuen

Experiments, die sich bewahrheitet. Fiir eine gute Theorie reicht es aber

Normal gesetzte Marginalien geben englische Ubersetzungen wichtiger Begriffe an.
Kursiv gesetzte Marginalien verweisen auf wichtige Konventionen.

2Thermodynamische Theorien existieren auch fiir Systeme nahe am Gleichgewichtszu-
stand (Onsager, Nobelpreis 1968) und fern vom Gleichgewichtszustand (Prigogine, Nobel-
preis 1977). Wir fiihren hier nur die Grundgedanken dieser Theorien ein.

process

equilibrium state

approximation



auch aus, wenn sich weniger spektakulére Vorhersagen bestéindig bewahr-
heiten. Die Thermodynamik ist ein Beispiel einer solchen guten Theorie. Sie
kann voraussagen, in welcher Weise sich makroskopische Eigenschaften von
Stoffen unter bestimmten dufleren Bedingungen &ndern werden und welcher
Energieaustausch bei diesen Anderungen auftreten wird. Fiir den Chemiker
besonders wichtig ist, dass auch chemische Reaktionen und die zur Stofftren-
nung und -reinigung benutzten Phaseniibergéinge durch die Thermodynamik
beschrieben werden kénnen.

Auch eine gute Theorie kann nur ein Modell des betrachteten Teils der Rea-
litéit liefern. Dieses Modell stimmt niemals exakt mit der Realitét iiberein-
bestimmte Aspekte miissen vernachlissigt werden, um die Beschreibung be-
grifflich bzw. mathematisch fassbar zu halten. In der empirischen Naturwis-
senschaft beginnt man dabei in der Regel mit einem Modell, das so einfach
wie moglich ist und untersucht, wie gut es die Ergebnisse von Experimenten
vorhersagen kann. Wenn die Qualitdt der Annédherung an die Realitit gut
genug fiir praktische Zwecke (Denkweise des Ingenieurs oder Industrieche-
mikers) oder im Rahmen der Messgenauigkeit (Denkweise des akademischen
Chemikers) ist, dann bleibt man auf dieser Stufe der Modellierung. Anderen-
falls iiberlegt oder untersucht man, welche der getroffenen Néherungen den
Hauptanteil an der Abweichung von der Realitdt ausmachen. Man versucht
dann, diese Ndherungen durch bessere zu ersetzen und dabei die Theorie
so wenig wie moglich zu verkomplizieren. Die Thermodynamik ist deshalb
ein gutes Einfiihrungsbeispiel fiir diese Art wissenschaftlichen Denkens, weil
sich die Komplikationen tatséchlich in Grenzen halten. Es gibt eigentlich in
der Gleichgewichtsthermodynamik nur einen einzigen schwer fassbaren Be-
griff (die Entropie), der aber dafiir einer wohl definierten Gréfie entspricht,
mit der man problemlos rechnen kann.

Fiir exakte Vorhersagen besonders brauchbar sind Theorien und Modelle,
die sich in Form mathematischer Gleichungen beschreiben lassen. Die ge-
samte Physik und der grofite Teil der physikalischen Chemie arbeiten mit
solchen Theorien. In den Ubungen zu dieser Vorlesung werden wir an Bei-
spielen Vorhersagen iiber das Verhalten von Systemen mit einem Blatt Pa-
pier und einem Taschenrechner machen. In der Praxis benutzt man heute
in den meisten Féllen numerische Berechnungen mit einem Computer. Das
Computerprogramm bildet dabei das Modell des Systems ab.

Kommen wir zur Eingangsfrage zuriick, welche Prozesse in einem stofflichen

System freiwillig ablaufen- oder auch nicht. Beispiele fiir solche Prozesse

10
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sind:
e Zustandsdnderungen eines Gases

e chemische Reaktionen

e die Faltung eines Proteins

Um einen solchen Prozess klar zu definieren, miissen wir den Anfangs- und
Endzustand durch physikalische Groflen beschreiben. Diese Grofien sind die
Zustandsgroffen. Unsere Eingangsfrage lautet dann: Welche Werte werden
die Zustandsgrofien nach hinreichend langer Zeit annehmen? Interessant ist
dabei auch, ob das betrachtete System wahrend des Prozesses Wérme oder
andere Energieformen mit seiner Umgebung austauscht. Wenn das nicht der
Fall ist, nennen wir das System abgeschlossen oder auch isoliert (siche Abb.
1). Kommt es zu einem Wirme- oder Energieaustausch, nicht aber zu einem
Stoffaustausch, so ist das System geschlossen. Kann es dagegen sowohl zum
Energieaustausch als auch zum Stoffaustausch mit der Umgebung kommen,
so ist das System offen. Die ausgetauschte Warme und Arbeit sind keine
Zustandsgrofien, sondern Prozessgrifen. Sie hdngen von der Art und Weise

ab, in der eine Zustandsénderung durchgefiihrt wird.

abgeschlossenes geschlossenes offenes

- 1 @I ....... I

Wdarme- Wdarme- Materie-
austausch austausch  austausch

o warmeisoliert
o kein Materie-
austauch

Abb. 1: Arten von Systemen in der Thermodynamik.

1.3 Physikalische Chemie- ein kurzer Uberblick vorab

Um nicht den Uberblick zu verlieren, ist es angebracht, uns den Platz der
Thermodynamik im Gesamtgebdude der physikalischen Chemie zu veran-

schaulichen. Bestimmte Grundbegriffe der physikalischen Chemie und die
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wichtigsten Phédnomene sind Ihnen bereits aus der Vorlesung zur Allgemei-
nen Chemie bekannt. Einer der wichtigsten Grundbegriffe in der Chemie ist
die Stoffmenge, deren Einheit das Mol ist. In der Thermodynamik werden
wir viele charakteristische Grofien eines Stoffes auf ein Mol dieses Stoffes
beziehen, weil es sich um eine makroskopische Theorie handelt und ein Mol
einer bequem handhabbaren Stoffmenge entspricht. Definiert ist ein Mol
als die Objektmenge, die in 12 g des Kohlenstoffnuklids '2C enthalten ist.
Der Bezug zu mikroskopischen Theorien, die das Verhalten einzelner Ato-
me und Molekiile betrachten, ist durch die Avogadro-Konstante gegeben:
Na = 6.022045 - 10?® mol~!. Die molare Masse ergibt sich z.B. durch die
Multiplikation der Masse eines Molekiils mit der Avogadro-Konstante.

Fiir die Thermodynamik wichtig ist auch die Unterscheidung zwischen exten-
stwen und intensiven GroBlen. Extensive Groflen wie die Masse, das Volumen
oder die ausgetauschte Warme sind proportional zur Gréfle des Systems, al-
so zu den Stoffmengen im System. Intensive Groflen wie Temperatur und
Druck &ndern sich nicht, wenn man unter sonst gleichen Bedingungen das
System vergroflert oder verkleinert. Die Stoffmenge selbst ist eine extensi-
ve Grofle. Der Quotient zweier extensiver Groflen ist eine intensive Grofie
(warum?), so dass man allgemein aus extensiven Groflen intensive ableiten
kann, indem man sie durch die Stoffmenge teilt. Diese molaren Gréfien sind
fiir allgemeine Betrachtungen bequemer als extensive Grofien.

Ein wichtiger Aspekt in der Thermodynamik ist der Energieaustausch. All-
gemein beruhen die meisten physikalischen und physikochemischen Theorien
auf Energiebetrachtungen. Das ist deshalb praktisch, weil die Energie eine
Erhaltungsgrofie ist. Energie kann weder erschaffen werden noch verloren
gehen.? Der Energieaustausch zwischen einem Strahlungsfeld und der Ma-
terie liegt der Spektroskopie zugrunde, die zur Haupttechnik fiir die Struk-
turaufkldrung chemischer Verbindungen und zu einer wichtigen Technik zur
Strukturaufklarung von biologischen Systemen geworden ist.

Die Energie E wird in Einheiten von Joule (1J =1kgm?s 2 =1Nm =1
Pam3 =1 W s =1V A s) gemessen. Sie ist z. B. dem Produkt aus Druck
und Volumen oder dem Produkt aus Kraft und Weg oder dem Produkt aus
elektrischer Ladung und Potentialdifferenz (Spannung) dquivalent. Energie

entspricht daher der Féahigkeit, Arbeit w zu verrichten, z.B. Volumenarbeit,

3Strenggenommen gilt weder das Gesetz von der Erhaltung der Energie noch dasjenige
von der Erhaltung der Masse strikt, weil es nach der Relativitdtstheorie eine Energie-
Masse-Aquivalenz gibt, E = mc?. Fiir praktische Zwecke in der Chemie kénnen wir aber
davon absehen.
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mechanische Arbeit oder elektrische Arbeit. Diese verschiedenen Formen
von Arbeit konnen iiber Energie ineinander umgewandelt werden. Daneben
kann FEnergie auch in Wérme ¢ umgewandelt werden. Solche Umwandlun-
gen von Energie in Arbeit und Warme (oder umgekehrt) sind ein wichtiger
Gegenstand der Thermodynamik. Der Erste Hauptsatz der Thermodynamik
héngt mit der Energieerhaltung zusammen, wahrend der Zweite Hauptsatz
der Thermodynamik voraussagt, welche Eigenschaften der Austausch von
Wirme und Arbeit zwischen einem System und seiner Umgebung haben
muss, damit ein Prozess freiwillig ablauft.

Wenn in einem System gerade kein Energie austauschender Prozess freiwillig
ablduft und der makroskopische Zustand des Systems deshalb stabil ist,
so befindet sich das System im Gleichgewicht. Das Gleichgewicht ist ein
zentraler Begriff der Thermodynamik. Ein Chemiker versucht hiufig, ein
System in ein solches Gleichgewicht zu bringen, in dem die gewiinschten
Produkte in moglichst grofler Menge vorliegen. Die Thermodynamik hilft
ihm dabei, indem sie die Bedingungen vorhersagt, unter denen das System
diesen Zustand erreicht.

In der bis zum Ende des 19. Jahrhunderts entwickelten klassischen Ther-
modynamik, ist die Zeit nicht Bestandteil der Theorie, d. h., sie kommt in
keiner der Gleichungen als Variable vor. Aussagen werden nur iiber Gleich-
gewichtszustéinde, die Freiwilligkeit von Zustandsédnderungen und den Ener-
gieaustausch bei Zustandsédnderungen gemacht. Streng genommen muss in
dieser Theorie jede Zustandsdnderung als eine reversible (umkehrbare) Fol-
ge von Gleichgewichtszustéinden beschrieben werden, die sich nur infinite-
simal unterscheiden. In der Natur und im Labor sind Zustandsénderungen
fast immer irreversibel. Daher ist die Beschreibung einer Zustandsénderung
auf einem reversiblen Weg erstens ein mathematischer Kunstgriff, der das
Versténdnis etwas erschwert und zweitens begrenzt eine solche Beschreibung
die Anwendbarkeit der Theorie. Nicht fiir jede Zustandsénderung muss es
einen reversiblen Weg geben und wenn, so kann dieser Weg immer noch
wichtige Phdanomene ausschliessen, die auf dem tatséchlich realisierten Weg
auftreten.

Eines dieser Phinomene ist die Selbstorganisation, die heute bei der Anwen-
dung der Chemie in der Materialwissenschaft und den Lebenswissenschaften
eine wichtige Rolle spielt. Die von Onsager und Prigogine in der zweiten
Halfte des 20. Jahrhunderts entwickelte irreversible Thermodynamik fiihrt

die Zeit als Variable ein und vereinfacht damit das Verstéandnis irreversibler
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Prozesse. Deshalb werden in diesem Skript abweichend von den géngigen
Lehrbiichern die grundlegenden Konzepte der irreversiblen Thermodynamik
an den passenden Stellen zur spéteren Vertiefung erwahnt.

Die Frage, wie schnell eine Zustandsénderung ablauft, wird von der chemi-
sche Kinetik beantwortet. Wenn sich ein Gleichgewicht erst nach einer sehr
viel ldngeren Zeit als der Beobachtungszeit einstellt, kann ein System in ei-
nem stabilen Nichtgleichgewichtszustand existieren. Solche Zustéinde werden

als metastabil bezeichnet.

metastable

Die hier behandelte Thermodynamik makroskopischer Systeme (phdnomenologische

Thermodynamik) hat einen Bezug zum Verhalten einzelner Molekiile und
Atome. Obwohl dieses Verhalten fiir ein einzelnes Teilchen in der Regel nicht
exakt vorhersagbar ist, konnen statistische Aussagen iiber die grofien, in der
phénomenologischen Thermodynamik betrachteten Systeme mit praktisch
beliebiger Genauigkeit gemacht werden. Die Quantenmechanik kann sogar
prinzipiell keine exakten Voraussagen iiber einzelne Teilchen oder Vorginge
machen, liefert aber ebenfalls Vorhersagen mit hervorragender Genauigkeit
fiir grofe Ensembles von Teilchen. Thermodynamische Betrachtungen auf
der Basis des Verhaltens und der Energieverteilung einzelner Teilchen sind
der Gegenstand der statistischen Thermodynamik, fiir die insbesondere unter
Physikern auch der Begriff statistische Mechanik iiblich ist. Die statistische
Thermodynamik ist nicht Gegenstand der Grundvorlesung {iber Thermody-
namik, wird aber in einer spateren Vorlesung behandelt.

In der phénomenologischen Thermodynamik beschrinken wir uns zunéchst
auf solche Prozesse, bei denen nur Volumenarbeit und Wirme ausgetauscht
werden. Fiir den Chemiker sind jedoch Stoffumwandlungsvorgéinge im Zu-
sammenhang mit Ladungsiibertragung von grossem Interesse. So entspricht
zum Beispiel die Aufnahme eines Elektrons einer Reduktion und die Abga-
be eines Elektrons einer Oxidation. Prozesse mit Ladungsiibertragung, ins-
besondere wenn dabei elektrische Arbeit mit der Umgebung ausgetauscht
wird, sind Gegenstand der Elektrochemie, deren thermodynamische Grund-
lagen in einem gesonderten Kapitel behandelt werden. Ein weiteres speziel-
les Kapitel behandelt Oberflichenprozesse- dieses Kapitel zdhlt nicht zum
Priifungsstoff und wird in den Vorlesungen selbst nicht behandelt, ist aber

der Vollsténdigkeit halber und zum spéteren Nachschlagen angefiigt.

Zum Nachlesen
Atkins,2001: S. 1-11
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Wedler,1997: S. XXVII-XXX
Kondepudi, 2008 Preface, p. 3-4

1.4 Grundbegriffe der Thermodynamik
1.4.1 Rechnen mit Einheiten

Es ist etwas miihsam, aber dennoch praktisch, bei Berechnungen die Einhei-
ten ,,mitzuziehen“. Auf diese Weise erkennt man leicht Fehler in einer Glei-
chung, Fehler beim Einsetzen und Konflikte zwischen verschiedenen Einhei-
tensystemen. Allgemein ist eine Grofie in einer physikochemischen Gleichung
als

Groesse = Zahlenwert - Einheit (1)

definiert. In der Regel driicken wir alle GréBen mit SI-Einheiten (SI; franz.
Systéme International d’ Unités) aus. Dadurch ist sichergestellt, dass kei-
ne Umrechnungen der Zahlenwerte notwendig werden. Allerdings sind be-
stimmte SI-fremde Einheiten weiterhin zugelassen (z.B. Liter 1, Minute min,
bar, eV) oder in der Literatur weiterhin gebriduchlich. Auch bei der Be-
nutzung alter Literatur oder amerikanischer Literatur kann eine Umrech-
nung notig sein. Ein Beispiel in der Thermodynamik ist die in den USA ge-
bréauchliche british thermal unit, BTU, die der Warmemenge entspricht, die
benétigt wird um ein Pfund Wasser um ein Grad Fahrenheit zu erwérmen.
Da die Temperatur, bei der der Vorgang stattfindet, nicht genau definiert
ist, schwankt der Wert einer BTU in SI-Einheiten um bis zu 0.5%. Man kann
etwa von 1054 bis 1060 J fiir eine BTU ausgehen. Eine MBTU sind nicht
etwa 10° BTU, sondern nur tausend BTU. Die Einheit BTU ist ein gutes
Beispiel fiir die Verwirrung, die ensteht, wenn man in der Wissenschaft keine
exakten, durchdachten Definitionen trifft.

Eine Komplikation mit Groflengleichungen tritt auf, wenn die Gleichung
logarithmiert wird, da der Logarithmus einer Einheit nicht definiert ist. Eine
zu logarithmierende Gréfle muss deshalb immer durch ihre Einheit oder
durch einen Standardwert dividiert werden, z.B. bei Driicken durch den
Normaldruck von 101.325 kPa oder den Standarddruck von 10° Pa.

Ein weiteres wichtiges Konzept sind Verhdltnisgrofien, die Quotienten zweier
gleichartiger Groflen sind. Geldufig ist ihnen das Prozent (%), das einem
Quotienten von 10? entspricht. Gebriuchlich sind weiter das Promille (1073),
das synonym mit ppt (parts per thousand) ist sowie ppm (10_6, parts per

million) und ppb (1079, parts per billion, anglosichsische Definition einer
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Billion, die im Deutschen einer Milliarde entspricht).

1.4.2 Der nullte Hauptsatz und der Temperaturbegriff

Die Thermodynamik geht von einigen wenigen allgemeinen Gesetzen aus,
die als Hauptsitze bezeichnet werden. Diese Hauptsitze entsprechen Er-
fahrungstatsachen. Aus ihnen werden dann speziellere Gesetze exakt oder
unter Verwendung von Naherungen hergeleitet. Wie der Begriff Thermody-
namik bereits ausdriickt, sind Warmeiibertragungen ein zentrales Phdnomen
in dieser Theorie. Wir bendtigen daher eine Grofle, die uns sagt, wann
Waérmeiibertragungen stattfinden. Bringt man einen ,kalten“ und einen
»heiflen” Korper miteinander in Beriihrung, so verdndern sich deren Eigen-
schaften infolge einer solchen Wiarmeiibertragung. Nach einer gewissen Zeit
kommen diese Verénderungen aber zum Stillstand. Diesen Zustand, in dem
es zu keinen weiteren makroskopischen Verdnderungen mehr kommt, be-
zeichnen wir als thermisches Gleichgewicht. Auf der Basis dieses Konzepts
kann man folgende ganz allgemeine Beobachtung machen, die als Nullter

Hauptsatz der Thermodynamik bezeichnet wird:

e Sind zwei Ko6rper jeweils mit einem dritten im thermischen
Gleichgewicht, so sind sie auch miteinander im thermischen
Gleichgewicht.

Das klingt trivial, bedeutet aber unmittelbar, dass alle Koérper, die mitein-
ander im thermischen Gleichgewicht stehen in einer bestimmten Eigenschaft
iibereinstimmen miissen. Diese Eigenschaft ist die Temperatur, den ”dritten
Koérper”kann man sich z.B. als Thermometer vorstellen. Genauere Betrach-
tungen zeigen, dass die Temperatur mit der Bewegung der Teilchen zusam-
menhéngt und dass es deshalb eine minimale Temperatur geben muss, bei
der diese Bewegung zum Erliegen kommt. Diese minimale Temperatur be-
zeichnet man als absoluten Nullpunkt und ordnet ihr den Wert 0 K auf der
Kelvin-Temperaturskala zu.* Des weiteren definiert man die Kelvin-Skala
so, dass der Tripelpunkt des Wassers 273.16 K entspricht. Am Tripelpunkt
sind Kis, fliissiges Wasser und Wasserdampf miteinander im Gleichgewicht.
Da es nur eine solche Temperatur gibt, ist das ein exakter Bezugspunkt fiir

eine Temperaturskala. Der seltsame Wert von 273.16 K fiir den Tripelpunkt

‘Es gibt allerdings Bewegungsformen, die nicht zum Erliegen kommen kénnen und
auch am absoluten Nullpunkt fortbestehen. Ein Beispiel ist die Nullpunktschwingung in
Molekiilen.
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rithrt daher, dass man bei der Einfiihrung der Definition eine Temperaturdif-
ferenz von einem Kelvin gleich derjenigen von einem °C machen wollte. Die

Differenz zwischen der Kelvin- und Celsius-Temperaturskala betrédgt 273.15
0/°C=T/K—-273.15 (2)

nicht 273.16 K. Das kommt daher, dass der Nullpunkt der Celsius-Skala
nicht dem Tripelpunkt von Wasser, sondern dem Schmelzpunkt von Eis bei

Normaldruck entspricht.

1.4.3 Systeme, Phasen, Prozesse

Um sicher mit thermodynamischen Begriffen umgehen zu kénnen, miissen
wir hier noch einige allgemeine Betrachtungen zu den Prozessen anschlies-
sen, die wir in bestimmten Systemen beobachten kénnen. Um die Dinge
zu vereinfachen, betrachten wir Modellsysteme, die im Vergleich zu realen
Systemen in gewissen Punkten idealisiert sind. Wir hatten weiter oben be-
reits die Begriffe offener, geschlossener und abgeschlossener Systeme ein-
gefiihrt. Diese Begriffe beruhen auf einer Idealisierung der Wand zwischen
dem System und seiner Umgebung. Fin abgeschlossenes System wird von
seiner Umgebung durch eine Wand abgetrennt, die undurchléssig fiir Stoffe,
Arbeit und Warme ist. Die Wand zwischen einem geschlossenen System und
der Umgebung ist durchliissig fiir Warme und Arbeit, aber undurchléssig fiir
Stoffe. Die ,Wand* zwischen einem offenen System und seiner Umgebung

ermdoglicht den Austausch von Stoffen, Arbeit und Wéarme.
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Box 1: Das Konzept extensiver und intensiver Gréssen

Die Definition extensiver und intensiver Grossen ist am einfachsten
verstindlich, indem man sich die Verdopplung der Systemgrosse s durch Ver-
einigung des urspriinglichen Systems mit einem gleichen System im gleichen|
Zustand vorstellt. Extensive Grossen sind proportional zur Systemgrosse s, sie
werden sich also verdoppeln. Das betrifft zum Beispiel Volumen, Masse und
Stoffmenge. Intensive Grossen sind unabhéngig von der Systemgrosse, sie wer-
den sich also nicht &ndern. Das betrifft zum Beispiel Temperatur und Druck,

die ja in beiden Teilsystemen gleich waren.

Die Anwendung des Konzepts extensiver und intensiver Grossen ist nicht
trivial. Intensive Grossen sind nur dann konstant und extensive nur dann pro-
portional zur Systemgrosse, wenn sich ausser der Systemgrosse nichts édndert.
Vergrossert man z.B. die Stoffmenge, ohne gleichzeitig das Volumen entspre-
chend zu vergrossern, so dndert sich der Zustand des Systems. In diesem Fall
sind die intensiven Grossen Druck und Temperatur grundsétzlich als variabel

zu betrachten.

Ferner gibt es prinzipiell Grossen, die weder als extensiv noch als intensiv,
klassifiziert werden konnen, auch wenn wir diese Komplikation in der Thermo-|
dynamik vermeiden werden. Als Beispiel konnen wir den Warmefluss, also die
von einem System pro Zeiteinheit abgegebene Wirme betrachten. Wir stellen
uns dazu wieder zwei gleiche Systeme im gleichen Zustand vor, deren Tempera-
tur sich von der Umgebungstemperatur unterscheidet. Die Systeme seinen ku-
gelformig. Der Wirmefluss ist proportional zur Oberfliche der Kugel 472, Bei
Vereinigung beider Systeme zu einem wiederum kugelférmigen System nimmt,
der Radius um einen Faktor /2 zu, weil das genau einer Verdopplung des Vo-
lumens 4713 /3 entspricht. Die Oberfliche und damit der Wirmefluss nehmenl
also um einen Faktor /22 zu. Der Wirmefluss ist daher weder unabhiingig]
von der Systemgrosse, noch proportional dazu. Solche Nichtlinearitéten fithren|
bei der Skalierung von Reaktionen vom Labormassstab zum Industriemassstab
zu grossen Komplikationen, die erst durch aufwindige Computermodellierung

beherrschbar geworden sind.

Weitere wichtige Klassifizierungen des betrachteten Systems sind diejenige
in Finstoffsysteme und Mehrstoffsysteme und diejenige in homogene und
heterogene Systeme. Um homogene und heterogene Systeme zu definieren,
benétigen wir den Begriff der Phase, den wir in der Thermodynamik folgen-

dermaflen definieren:
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e Eine Phase ist ein Stoff (reine Phase) oder ein Stoffgemisch
(Mischphase) mit rdumlich konstanten Eigenschaften. Die Fli-
chen, an denen sich Eigenschaften unstetig édndern, stellen die

Phasengrenzen dar.

Unter den Eigenschaften verstehen wir dabei insbesondere die intensiven
Zustandsgroflen, die also an jedem Punkt einer Phase gleich sein miissen.
Es kann sich aber auch um Gréflen handeln, die in der Thermodynamik
nicht direkt eine Rolle spielen, wie z.B. den Brechungsindex. Andern sich
Eigenschaften in einem System stetig in Abh#ngigkeit von den Raumko-
ordinaten, so ist das System nicht im thermodynamischen Gleichgewicht.
Uber solche Systeme kann die klassische Thermodynamik nur eine Aussa-
ge machen, namlich auf welchen Gleichgewichtszustand sie sich hinbewegen
werden. Mit der Phasendefinition ist ein homogenes System einphasig und
ein heterogenes System mehrphasig.

Als Prozesse bezeichnen wir Anderungen des Zustands eines Systems. Sol-
che Zustandséinderungen betrachten wir hiufig auch idealisiert, indem wir
annehmen, dass sich bestimmte Variablen konstant halten lassen. Dadurch
vereinfacht sich die mathematische Beschreibung erheblich. In der Praxis
lassen sich Variablen allerdings zumeist nur n&dherungsweise konstant hal-

ten. Wichtige idealisierte Prozesse sind:

e isotherme Prozesse, bei denen die Temperatur T konstant ist. Nahe-
rungsweise verwirklicht werden kann das durch gut wérmeleitende

Wiinde und Einbringen des Systems in einen Thermostaten.

e isochore Prozesse, bei denen das Volumen V konstant ist. Fiir Gase ist
das in fest verschlossenen Behéltern mit nicht deformierbaren Wénden

recht gut zu verwirklichen.

e isobare Prozesse, bei denen der Druck p konstant ist. Der konstante

Druck ist hiufig der Atmosphérendruck.

o adiabatische Prozesse, bei denen keine Warme mit der Umgebung aus-
getauscht wird. Das System ist aber in der Regel nicht abgeschlos-
sen, Austausch von Arbeit ist moglich. Naherungsweise ist das durch
gut isolierende Wénde (Dewar-Gefifie) zu verwirklichen. Prozesse sind
auch dann in guter Ndherung adiabatisch, wenn sie sehr viel schneller

ablaufen als die Warmeleitung.
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1.4.4 Zustands- und Prozessgroflien

Der Zustand eines Systems bezeichnet in der Thermodynamik prinzipiell
den inneren Zustand, also die Gesamtheit der makroskopischen Grofien, die
fiir das Verhalten der Systemteile zueinander (z.B. der Teilchen in einem
Gas) eine Rolle spielen. Der #uflere Zustand, z.B. die potentielle Energie
des gesamten Systems im Gravitationsfeld ist dagegen belanglos. Den in-
neren Zustand des Systems beschreiben wir durch Zustandsgrdfien. Eine
Zustandsgrofle hat in einem bestimmten Zustand des Systems immer einen
einzigen, wohldefinierten Wert. Zustandsdnderungen sind demnach Prozes-
se, bei denen sich bestimmte Zustandsgréfien verindern. Zustandsgrofien
konnen extensiv (proportional zur Systemgrofie) oder intensiv (unabhingig
von der Systemgrofle) sein. Die wichtigsten extensiven ZustandsgroBen, die
wir in dieser Vorlesung mit Ausnahme des Volumens durch Kleinbuchstaben
kennzeichnen werden, sind die Masse m, die Objektmenge n, das Volumen
V', die innere Energie u, die Enthalpie h, die Entropie s, die freie Energie f
und die freie Enthalpie g. Von diesen Groflen werden wir u, h, s, f und g im
Laufe der Vorlesung einfithren. Intensive Zustandsgréfien bezeichnen wir mit
Ausnahme des Drucks p durch Grofibuchstaben, insbesondere auch die von
den extensiven Zustandsgrofen abgeleiteten molaren Grofien (z.B. molare
Masse M, molare innere Energie U, aber Molvolumen V4,). Systemeigene
intensive Zustandsgréfen sind neben dem Druck die Temperatur 7" und Zu-
sammensetzungsgroflen wie etwa Konzentrationen oder Partialdriicke. Stof-
feigene intensive Zustandsgréfien sind die molaren und spezifischen Grofien
reiner Stoffe, wobei die molaren Grofien aus extensiven Grofien durch Divi-
sion durch die Stoffmenge und die spezifischen Groéflen durch Division durch
die Masse erhalten werden. In der Theorie sind molare Gréflen bequemer,

in der (industriellen) Praxis spezifische.
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Box 2: Gas in einem Kolben mit beweglichem Deckel

Wir betrachten ein Gas in einem zylindrischen Gefifl mit dem Radius r und
einem beweglichen Deckel, der sich in der Hohe h iiber dem Gefissboden be-
findet (siehe Abb. 2). Auf dem Deckel befindet sich eine Masse m, die aus einer
groflen Zahl von Plattchen mit Massen Am besteht. Im Gleichgewicht ist das
System in Ruhe, h ist konstant. Das System kann aus dem Gleichgewicht ge-
bracht werden, indem z. B. Masseelemente Am zugefiigt oder entfernt werden.

[Ersteres fithrt zur Kompression, letzteres zur Exzpansion des Gases.

Welche Variablen miissen wir noch spezifizieren, um das System vollsténdig zu|
charakterisieren? Im Gleichgewicht muss der Gasdruck p den Druck der Masse
m auf den Deckel kompensieren. Der Gasdruck entsteht durch die Kollision von
Gasteilchen mit dem Deckel, er ist daher von der Anzahl der Gasteilchen, also
der Stoffmenge n abhéngig. Mit der Gravitationskonstante g ist die Kraft, mit,
der die Masse auf den Deckel mit der Fliche A = 7r? driickt, F' = mg. Der
Druck betriigt also p = mg/(7r?). Das Volumen ist V = Ah = 7r2h. Aus der|
[Erfahrung wissen wir, dass bei gegebener Masse m und Stoffmenge n, die Hohe
h auferdem von der Temperatur 7' abhéingen wird (thermische Ausdehnung).

Unsere Zustandsvariablen sind also p, T', V', und n.

Wenn wir durch Masseénderung eine Zustandsédnderung erwirken, wird entwe-
der vom Gas Arbeit geleistet oder dem Gas zugefiihrt. Ersteres geschieht, wenn
wir die Masse verringern- das Gas hebt dann den Deckel mit der Restmasse an.
Die Arbeit ist w = F's = —FAh, wobei Ah die Anderung der Deckelhéhe ist.
Das negative Vorzeichen kommt daher, dass die Richtung des &usseren Drucks
durch die Masse m (nach unten) und die Richtung der Anderung von h (nach
oben) entgegengesetzt sind. Aus p = F/A und AV = AAh folgt w = —pAV.
Das System verrichtet Arbeit an der Umgebung, das Vorzeichen von w ist ne-|
gativ. Je nach Art des Gases und des Behilters kann es zusétzlich zu einem|

Wérmeaustausch ¢ kommen. Die Arbeit w und Wéarme ¢ sind Prozessgrofien

und werden weiter unten naher betrachtet.

Zum Nachlesen

Atkins, 2001 : S. 53-54
Engel/Reid,2006: S. 1-7
Wedler,1997: S. 2-3, 11-13
Kondepudi,2008: p. 46
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Abb. 2: Gaskolben mit einem Radius r und einem beweglichen Deckel in Hohe h
auf dem ein Gewicht der Masse m steht. Das Gewicht besteht aus einer Vielzahl
diinner Plattchen der Masse Am.

1.4.5 Mathematische Voraussetzungen: Differentielle Zustands-

dnderungen

Vom mathematischen Standpunkt aus ist die Thermodynamik weitgehend
eine Diskussion von Zustandsfunktionen. Zunéchst wird aufgrund physikali-
scher Betrachtungen versucht, diejenigen Groflen zu finden oder zu definie-
ren, die den Zustand eines Systems in Bezug auf eine bestimmte Fragestel-
lung moglichst vollstédndig charakterisieren. Der Zusammenhang zwischen
diesen GroBen wird dann durch die Zustandsfunktion beschrieben. Uber
den Zustand eines reinen Stoffes koénnen z.B. viele praktisch interessante
Aussagen getroffen werden, wenn man den Zusammenhang zwischen dem
Volumen V', der Temperatur 7', dem Druck p und der Stoffmenge n kennt.

Die entsprechende Zustandsfunktion lautet allgemein
V:V<T7p7n) * (3)

In einem néchsten Schritt versucht man, allgemeine Figenschaften einer sol-
chen Zustandsgleichung zu diskutieren, die nicht nur fiir spezielle Syste-
me gelten. Z. B. kann man zunéichst vom Aggregatzustand absehen und
iiberlegen, welche Phanomene sowohl bei Feststoffen als auch bei Fliissigkei-
ten und Gasen auftreten werden. Fiir eine solche Diskussion betrachtet
man Anderungen der Zustandsfunktion bei der Anderung einer einzigen

Zustandsvariablen und Konstanz aller anderen Zustandsvariablen. In der
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Mathematik werden solche Anderungen durch einen partiellen Differential-
quotienten beschrieben. Ein Beispiel ist die partielle Ableitung des Volumens

V nach der Stoffmenge n, die wir als Molvolumen bezeichnen:

(g"j)np Y @

Die konstant gehaltenen Variablen werden als untere Indizes angegeben.
Solche partiellen Differentialquotienten werden héufig auch als Koeffizien-
ten bezeichnet. So ist (0V/0p)z,, der Druckkoeffizient des Volumens bei
konstanter Temperatur und Stoffmenge. Die partiellen Diffentialkoeffizien-
ten sind allgemein selbst auch wieder Funktionen der Zustandsvariablen.
Fiir die praktische Anwendung versucht man, diese Funktionen aus einem
bestimmten Modell fiir das System abzuleiten oder experimentell zu bestim-
men.

Die Summe der partiellen Ableitungen beziiglich aller Variablen liefert dann
eine vollsténdige Beschreibung beliebiger differentieller Zustandsdnderungen.
Diese Summe wird als totales Differential bezeichnet. In unserem Beispiel

lautet das totale Differential

oV oV oV
dV = () dT + <) dp + () dn . (5)
oT o Op Tn on Tp

Diese Gleichung enthilt zunichst einmal nur eine allgemeingiiltige mathe-
matische Aussage. Praktisch interessant wird sie erst dann, wenn wir die
partiellen Differentialkoeffizienten zu Eigenschaften des Stoffes in Beziehung
setzen konnen. Dazu miissen die physikalischen Aspekte des Systems disku-
tiert werden. Bevor wir das fiir die thermische Zustandsgleichung (5) tun,
betrachten wir aber zunéchst weitere mathematische Werkzeuge und Kon-
zepte, die wir zur Diskussion von Zustandsfunktionen benttigen.

Zunichst einmal kann man die gleiche Zustandsgrofie als Funktion ver-
schiedener Sétze von Variablen auffassen. Z. B. haben wir in Gl. (5) ver-
nachléssigt, dass das Volumen auch von der Oberfliche des Stoffs abhidngen
konnte, also dass sehr kleine Fliissigkeitstropfchen bei gleicher Gesamtstoff-
menge ein anderes Gesamtvolumen haben kénnten als die kompakte Fliissig-
keit. Andererseits kann man bei der Betrachtung von Fliissigkeiten im Labor
unter dem nur leicht schwankenden Atmosphéirendruck oft von der Druck-
abhingigkeit absehen. Beschéiftigt man sich also mit der Bildung von Ae-

rosolen unter Normaldruck, so ist es sinnvoller, das Volumen als Funktion
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der Temperatur 7', der Stoffmenge n und der Oberfliche o zu betrachten.
Um die Ubersicht nicht zu verlieren, ist es deshalb wichtig, immer explizit
anzugeben, welchen Satz von Zustandsvariablen man benutzt und welche
davon man konstant hélt.

Mitunter kann man {iber die partiellen Differentialkoeffizienten auch ganz
allgemeine Aussagen treffen. Dafiir stehen drei mathematische Techniken
zur Verfligung. Die erste beruht auf dem Satz von Schwarz, der besagt,
dass die Reihenfolge der Differentiationen in gemischten zweiten Ableitungen

vertauscht werden kann.® So muss z.B. gelten

<<’§”gp>n - (afa?)n ' (6)

(r(),) -(2Gp)) - o

Auf diese Art kann man also (9V/9T), ,, auf (0V/0p)r,, zuriickfithren oder

umgekehrt. Das ist praktisch, wenn man nur einen der beiden Koeffizienten

Daraus folgt

auf einfache Weise aus einem Modell des Systems herleiten oder an einem
realen System messen kann.

FEine weitere wichtige Methode ist der Koeffizientenvergleich. Manche Zu-
standsgrofien werden mit Hilfe anderer Zustandsgrofien definiert. Man kann
dann die Definitionsgleichung partiell ableiten und einige oder alle Koeffi-
zienten direkt angeben. Dafiir werden wir spéter Beispielen kennenlernen,
wenn wir Zustandsgroflen wie die Enthalpie oder die freie Energie definieren.
Bei einer dritten Methode betrachtet man Anderungen zweier Zustandsva-
riablen, die sich gegenseitig kompensieren. In unserem Beispiel kann man das
Volumen konstant halten (isochorer Prozess), so dass das totale Differential
Null wird. Dann gilt z.B.

ov ov
T —_— = = . .
(aT)p,n dT" + ( ap )T’n dp=0 (n= const.) (8)

Man kann nun mit den Differentialquotienten und differentiellen Anderungen

dr wie mit normalen Variablen rechnen, sofern alle Funktionen stetig und

Der Satz von Schwarz kann auf beliebige mehrfache Ableitungen verallgemeinert wer-
den. Die mehrfache Ableitung ist unabhéngig davon, in welcher Reihenfolge die einzelnen
Ableitungen vorgenommen werden.
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differenzierbar sind. So folgt

dT . (av/ap)T,n

&~ @), ?)
Das kann man aber auch als
8]? Vin (aV/aT)p,n

schreiben.® In einer Zustandsgleichung T = T(V,p,n) kann man also auf
diese Weise den Druckkoeffizienten der Temperatur bei konstantem Volumen
und konstanter Stoffmenge ermitteln, wenn man die notigen Koeffizienten
der Zustandsfunktion V' = V(T,p,n) bereits kennt. In der Regel geniigt
es deshalb, fiir einen bestimmten Satz von Variablen nur eine Variable als
Zustandsgrofle zu betrachten und nur deren Zustandsgleichung im Detail
zu diskutieren. Die Zustandsgleichungen, bei denen eine andere Variable als
Zustandsgrofle betrachtet wird, folgen dann aus einfachen mathematischen

Operationen.

1.4.6 Mathematische Voraussetzungen: Endliche Zustandsinde-

rungen

In der Anwendung der Thermodynamik geht es nicht um differentiell kleine
sondern um endliche Zustandsénderungen. Betrachten wir z.B. ein offenes
System, in dem sich Temperatur, Druck und Stoffmenge &ndern kénnen, so
konnen wir den Anfangszustand als V; = V (11, p1,n1) und den Endzustand
als Vo = V (T3, pa,n2) bezeichnen. Die Differenz beider Volumina hat einen
ganz bestimmten Wert, der nur von den Zustandsvariablen im Anfangs- und
Endzustand 171, p1,n1, 1o, p2,ne abhingt. Mathematisch ist diese Differenz

durch Integration des totalen Differentials zugénglich:
2
AV:VQ—Vlz/dV. (11)
1

Nun kann eine solche Zustandsdnderung auf verschiedenen Wegen erfolgen.

Das bedeutet, dass der Druckverlauf, der Temperaturverlauf und die zeitli-

5Die Ableitung gilt fiir konstantes Volumen, weil wir explizit dV = 0 gesetzt hatten
(isochorer Prozess). Sie gilt fiir konstante Stoffmenge, weil wir ausserdem in Gl. (8) explizit
n =const. verwendet haben. Es ist daher die partielle Ableitung bei konstantem Volumen
und konstanter Stoffmenge.
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che Anderung der Stoffmenge verschieden sein kénnen. Die Volumenénderung
ist aber von diesen Details der Zustandsdnderung unabhéngig, wann immer
die Anderung vom gleichen Anfangszustand (T%,p;,n1) zum gleichen End-

zustand (7%, p2, ng) fithrt. Ganz allgemein gilt
e Anderungen von Zustandsgréfien sind vom Weg unabhiingig

Fiihrt man das System anschlieffend auf einem beliebigen Weg zuriick vom
Zustand 2 zum Zustand 1, so tritt eine Volumenénderung mit gleichem Be-
trag und entgegengesetztem Vorzeichen ein. Allgemein muss fiir jeden sol-
chen Kreisprozess, der in ein und demselben Punkt beginnt und endet, die

resultierende Zustandsdnderung gleich Null sein:

j{dV:O. (12)

Diese einfachen Feststellungen vereinfachen Berechnungen erheblich. So kann
man die Integration totaler Differentiale in Teilschritte zerlegen, bei denen
sich jeweils nur eine Zustandsvariable &ndert. Z.B. berechnet man zunéchst
die Volumenénderung fiir eine Temperaturdnderung bei konstantem Druck
und konstanter Stoffmenge, dann die Volumenénderung fiir eine Druckédnderung
bei konstanter Temperatur und Stoffmenge und schlieflich die Volumenénderung
bei einer Stoffmengeninderung bei konstanter Temperatur und konstan-
tem Druck. Die Summe der drei Volumenénderungen ist die gesamte Vo-
lumeniinderung bei Ubergang vom Zustand 1 in den Zustand 2.

Gl. (12) ist besonders dann praktisch, wenn man die Anderung einer Zu-
standsfunktion bei einem Prozess betrachtet, der einer direkten Messung
schwer oder gar nicht zugénglich ist. Gelingt es, einen Kreisprozess zu fin-
den, in dem dieser Prozess vorkommt und bei dem alle anderen Schritte
messtechnisch zuginglich sind, so kann man unmittelbar die Anderung der
Zustandsgrofien in dem unzugénglichen Schritt angeben.

Neben Zustandsgroflen gibt es auch Prozessgrofien, z.B. die Volumenarbeit
und die Warme, die bei der Volumenénderung eines reinen Stoffes ausge-
tauscht werden. Mathematisch gesehen sind Prozessgrofien solche physikali-
schen Groflen, fiir die sich kein totales Differential angeben lisst. Betrachtet
man bei einer solchen Grofle die partiellen Differentialquotienten nach zwei
Zustandsvariablen bei Konstanz aller anderen Zustandsvariablen, so gilt fiir
diese Differentialquotienten der Satz von Schwarz, Gl. (6), nicht. Nun gibt

es aber fiir jede differenzierbare Funktion ein totales Differential. Existiert
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ein solches totales Differential beziiglich der Zustandsvariablen fiir eine be-
stimmte Grofle nicht, so ldsst sich diese Grofle also nicht als Funktion der
Zustandsvariablen beschreiben. Sie ist keine Zustandsgréfie, sondern eine
Prozessgrofle. Betrachtet man den Wert von Prozessgrofien fiir verschiede-
ne Zustandsidnderungen, die vom gleichen Anfangszustand 1 zum gleichen
Endzustand 2 fithren, so ist dieser Wert allgemein fiir verschiedene Wege

unterschiedlich.
e Prozessgrossen sind allgemein vom Weg abhéngig.

In unserem Beispiel kommt das daher, dass Volumenarbeit und Wéarme sich
gegenseitig kompensieren konnen. Wird etwa bei gleichem Anfangs- und
Endzustand auf einem ersten Weg mehr Volumenarbeit am System verrich-
tet als auf einem zweiten, so gibt das System auf dem ersten Weg mehr
Wiérme an die Umgebung ab als auf dem zweiten.

Fiir Prozessgrofien muss das Vorzeichen definiert werden. Wir gehen dabei
immer von der Anderung des betrachteten Systems aus. Gibt also ein Sys-
tem bei einer Zustandsdnderung Wérme ab, so hat die bei diesem Prozess
ausgetauschte Wérme ein negatives Vorzeichen. Sie wird von der Umgebung
aufgenommen. Wird am System Volumenarbeit verrichtet, wie z.B. bei ei-
ner Kompression, so hat diese ein positives Vorzeichen. Ein entsprechender
Energiebetrag muss von der Umgebung aufgebracht werden.

Im Folgenden versuchen wir die eher abstrakten Bemerkungen zu den ma-
thematischen Grundlagen der Thermodynamik mit Leben zu erfiillen. Sie
werden die Abschnitte 1.4.3 bis 1.4.6 besser verstehen, wenn Sie diese nach
einigen Vorlesungen {iiber die thermische Zustandsgleichung noch einmal

durcharbeiten.

Zum Nachlesen
Atkins,2001: S. 91-95
Engel/Reid,2006: S. 5461
Kondepudi,2008: p. 37-38

27



2 Thermische Zustandsgleichungen reiner Stoffe

2.1 Die allgemeine thermische Zustandsgleichung

Eine Grofle, die fiir jeden Stoff von Interesse ist und sich in Abhéngigkeit
von anderen Zustandsvariablen dndert, ist das Volumen. So dehnen sich die
meisten Stoffe bei Temperaturerh6hung aus und insbesondere Gase kénnen
durch Druckerhthung komprimiert werden. In der Regel ist das Volumen
homogener Einstoffsysteme eindeutig bestimmt, wenn die Temperatur 7,
der Druck p und die Stoffmenge n angegeben werden. Die thermische Zu-
standsgleichung

V=V (T,p,n) (13)

entspricht dem totalen Differential

oV oV oV
dV = () dT + <) dp + () dn . (14)
oT o Op Tn on Tp

Um die Bedeutung dieser Gleichung zu verstehen, miissen wir anschauliche
physikalische Interpretationen der partiellen Differentialquotienten finden.
Am einfachsten ist der letzte Koeffizient zu interpretieren. Bei konstanter
Temperatur und konstantem Druck kann sich das Volumen eines homogenen
Einstoffsystems nur durch Wegnahme oder Zugabe von Substanz dndern.
Bei n = 0 gilt offensichtlich V' = 0 und das Volumen muss der Stoffmenge
proportional sein- anderenfalls wire das System nicht homogen. Allgemein
sind alle extensiven Grofien proportional zur Stoffmenge. Der Quotient aus

dem Volumen und der Stoffmenge ist eine intensive Grofie, das Molvolumen

oV AV |4
7Y —(2L) X v =V (T . 1
<8n>T,p <An>T,p n v Vi (T-) (15)

Von Interesse sind aufflerdem die Beziehungen
Vin = VepM = — | (16)

in denen Vi, = V/m das spezifische Volumen, M die molare Masse und p die
Dichte ist. Das spezifische Volumen ist insbesondere in technischen Anwen-
dungen bequemer als das Molvolumen. Ganz allgemein werden spezifische,
also massebezogene Groflien durch Multiplikation mit der Molmasse M in

molare Gréflen umgerechnet.
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Ein besonders kleines Molvolumen hat Diamant mit 3.42 cm® mol~! (bei 0
K und dem Normaldruck von 101.325 kPa). In der Regel liegt das Molvo-
lumen niedermolekularer fliissiger und fester Stoffe beim Raumtemperatur
und Atmosphérendruck zwischen 10 und 100 cm?® mol~!. Bei makromoleku-
laren Stoffen wie z.B. Hochpolymeren kann es jedoch auch deutlich grofer
als 100 cm® mol~! sein. Fiir die meisten Gase liegt der Wert bei den gleichen
Bedingungen bei etwa 24 1 mol™! und ist damit etwa drei Gré8enordnungen
grofler als derjenige in kondensierten Phasen.

Der partielle Differentialquotient des Volumens nach der Temperatur be-
schreibt die thermische Ausdehnung eines Stoffes. Er ist also in der Regel
positiv. Nur in Einzelfillen und auch dann nur in bestimmten Temperaturbe-
reichen kann es bei der Temperaturerh6hung zu einer Kontraktion kommen
(z.B. Anomalie des Wassers). Die V(T') Kurve ist eine Isobare. Ihre Lage
héngt vom Druck ab und sie ist oft in erster Ndherung linear.

Da V eine extensive und T eine intensive Grofle ist, ist (0V/0T)pn eine
extensive Grofle. Um zu einer stoffeigenen intensiven Grofie zu gelangen,

dividiert man deshalb durch das Volumen und definiert so den thermischen

1 /oV

StoffgroBen wie « tabelliert man in der Regel bei 25°C und 101.325 kPa, da

sie von Temperatur und Druck abhingen. Zudem hingen sie vom Aggregat-

Ausdehnungskoeffizienten

zustand ab, den man durch die Abkiirzungen ¢ (gasformig), [ (fliissig, von
lat. liquidus) und s (fest, von lat. solidus) kennzeichnet. Ein Beispiel einer

eindeutigen Angabe ist
a(H50,1;25°C; 101.325kPa) = 2.56 - 104K L. (18)

Der partielle Differentialkoeffizient des Volumens nach dem Druck ist negativ
und beschreibt die Kompressibilitit eines Stoffes. Die V' (p) Kurve ist eine
Isotherme. Auch (OV/Op)Ty ist eine extensive Grofe. Man definiert den
Kompressibilititskoeffizienten deshalb als

1 [oV
=—— (= . 1
" V<ap>T,n (9)

Bei der Verwendung alter Literatur, teilweise aber auch auf recht neuen
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Internetseiten ist auf die verwendete Druckeinheit zu achten, da der Zahlen-
wert von xp von ihr abhéngt.

Eine praktisch interessante Grofe ist auch der Spannungskoeffizient (warum?)

Op «
= 2
( or > Vin kT 7 ( 0)

bei dem es sich um eine intensive Grofle handelt.

Allgemein kénnen wir das totale Differential des Volumens als
dV = aVdT — krVdp 4+ Vipdn (21)

formulieren. Allerdings kénnen wir dieses totale Differential nicht allgemein
integrieren, weil o, k7 und Vi, fiir verschiedene Stoffe in sehr unterschiedli-

cher Weise von den Zustandsvariablen abhéngen.

2.2 Die thermische Zustandsgleichung idealer Gase

Eine sehr einfache Form einer thermischen Zustandsgleichung erhilt man
fiir Gase unter bestimmten Bedingungen. Diese Zustandsgleichung wurde auf
der Basis einer Serie von Beobachtungen gefunden. Zunéchst bemerkte Gay-
Lussac bereits 1805, dass bei Gasreaktionen die Volumina der beteiligten
Gase annadhernd im Verhéltnis kleiner ganzer Zahlen stehen. Spéter erklérte

Avogadro diese Beobachtung mit dem Molekiilbegriff

e Bei gleicher Temperatur und gleichem Druck enthalten gleiche Volu-

mina chemisch verschiedener Gase die gleiche Anzahl von Molekiilen.

Auf dieser Grundlage wurde der Molbegriff eingefiithrt. Obwohl die Erklarung
nur niherungsweise gilt, kann man sie doch fiir den Grenzfall kleiner Driicke
und kleiner Molekiilvolumina als Gesetzméfigkeit betrachten. Mit dem Mol-

begriff formuliert, ist sie das Avogadro’sche Gesetz

e Die Molvolumina aller Gase sind bei gegebener Temperatur und gege-

benem, hinreichend kleinem Druck gleich.

Den Grenzfall, in dem das Gesetz gilt, entspricht dem Modell des idealen
Gases. Mikroskopisch betrachtet haben die Teilchen eines idealen Gases kein
Volumen (Punktteilchen), sie stossen einander also nicht ab, und aufferdem

iiben sie aufeinander auch keine anziehende Wechselwirkung aus. Ein so
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einfaches Modell kann man molekularkinetisch berechnen (kinetische Gas-
theorie), indem man die Molekiile als Massepunkte mit einer definierten
Geschwindigkeitsverteilung betrachtet.
Bereits 1802 beobachtete ebenfalls Gay-Lussac, dass sich das Volumen von
Gasen bei konstantem Druck annéhernd linear mit der Temperatur &ndert.
Bezieht man das Volumen bei einer beliebigen Temperatur auf dasjenige
bei 0°C (Vp bei 8 = 0), so kann man als erstes Gay-Lussac’sche Gesetz
formulieren

V=V (1+ apb) . (p,n = const.) (22)

Experimentell findet man, dass ag = 1/273.15K ! betriigt. Ideale Gase
dndern somit ihr Volumen und 1/273.15 ihres Volumens bei 0°C, wenn sich
die Temperatur um 1 Kelvin erh6ht. Durch Differentiation und Einsetzen

von a = ag = 1/Tp erhélt man

vy Vo V
(&), "7 -1 %)

Der thermische Ausdehnungskoeffizient idealer Gase ist also o = 1/T".
Eine analoge Beziehung gilt fiir die Abhéngigkeit des Druckes idealer Gase

von der Temperatur
p=po(1+agf) . (V,n = const.) (24)

Daraus folgt
Ip pPo _ P
— =— == 25
<8T >V,n o, T (25)

Die Druckabhéngigkeit des Volumens von Gasen wurde bereits 1660 von
Boyle und unabhingig von ihm 1667 von Mariotte untersucht. Sie fanden
heraus, dass bei konstanter Gasmenge und Temperatur das Produkt aus

Druck und Volumen konstant ist,
pV = const. . (T',n = const.) (26)

Dieses Boyle-Marriottesche Gesetz gilt fiir ideale Gase und in guter Ndherung
fiir schwach reale Gase. Die Isothermen V' (p) sind Hyperbeln. Mit V' = Cy/p
folgt durch Differentiation

<8V> = (8) Go = —gg = —% v . (idealeGase)  (27)
o)1y o) r, p p p p
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Fiir den Kompressibilitdtskoeffizienten idealer Gase folgt daraus und aus Gl.
(19)
1
kr = — . (idealeGase) (28)
p

Das totale Differential des Volumens eines idealen Gases erhalten wir durch
Einsetzen der Gl. (15,23) und (25) in Gl (14)

dV = KdT - de + Kdn . (idealeGase) (29)
T P n

Diese Gleichung kann man durch V' dividieren und erhélt so
dlnV =dlnT —dlnp+dlnn . (idealeGase) (30)

Wir integrieren nun von einem Zustand (V1,T1, p1,n1) bis zu einem Zustand

Va, T, p2,n2),
Vo Ty P2 ng
/ dlnV = dlnT—/ dlnp—i—/ dlnn (31)
i T1 p1 ni
und erhalten

Va

T: T:
ln—zlni—ln@—i—ln@:ln 2P1n2

, 32
Vi T P1 ni Tipang (52)
woraus schliellich folgt
V; V
DL 2P2 _ Const. (idealeGase) (33)

mTy  naThy

Die Konstante ist fiir alle idealen Gase gleich, sie wird deshalb als uni-
verselle Gaskonstante bezeichnet. Sie erhélt das Symbol R, ihre Grofle ist
R =8.31441 J mol~! K~1.

Mit dieser Konstante kann man die thermische Zustandsgleichung idealer

Gase in einer extensiven Form
pV =nRT (34)

und einer intensiven Form

pVi = RT (35)

schreiben. In der Geschichte der Chemie ist diese Beziehung lange Zeit zur

ndherungsweisen Bestimmung der molaren Masse M benutzt worden. Mit
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M = m/n folgt
mRT

M = Ak (36)
Der gasformige Aggregatzustand ist der einzige, fiir den sich eine univer-
sell giiltige thermische Zustandsgleichung fiir ein ideales Modell herleiten
ldsst. Zwar kann man einen idealen Festkorper als einen Kristall mit Trans-
lationssymmetrie in allen drei Raumrichtungen und ohne Fehlstellen defi-
nieren und sich in manchen Féllen diesem Zustand auch bei Temperaturen
nahe des absoluten Nullpunkts ann&hern. Die thermischen Ausdehnungsko-
effizienten streben dann gegen einen Grenzwert von Null, die Kompressibi-
litdtskoeffizienten und Molvolumina héngen aber von der Art des Kristall-
gitters und der Gréfle, Masse und den intermolekularen Kréiften zwischen

den Teilchen ab.

Zum Nachlesen
Atkins,2001: S. 23-34
Engel/Reid,2006: S. 8-11
Wedler,1997: S. 13-21

2.3 Die thermische Zustandsgleichung realer Gase
2.3.1 Virialgleichungen

Nur bei geniigend hohen Temperaturen und niedrigen Driicken kann man
alle Gase durch die gleiche Zustandsgleichung mit der universellen Gaskon-
stante R beschreiben. Mit sinkender Temperatur und steigendem Druck wer-
den die Wechselwirkungen zwischen den Teilchen immer bedeutsamer, und
diese Wechselwirkungen hingen von der Grofle und chemischen Natur der
Teilchen ab. Bei sehr hohen Driicken kann man z.B. kaum erwarten dass
Gase, deren Teilchen verschiedene Eigenvolumina haben, noch das gleiche
Molvolumen aufweisen. Experimente zeigen auch, dass die Produkte (pV)p
fiir verschiedene Gase dann nicht mehr gleich sind und auch nicht mehr
konstant (Abb. 3). Eine schwache Druckabhéngigkeit von (pV')7 kann durch

eine Potenzreihe beschrieben werden
pVia=RT +B'p+C'p*> + D'p® +... , (T = const.) (37)

die je nach Ausmafl der Abweichung vom idealen Verhalten und nach der

gewiinschten Genauigkeit der Beschreibung nach einer verschiedenen Zahl
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von Gliedern abgebrochen werden kann. Solche Gleichungen nennt man Vi-
rialgleichungen. Virialgleichungen sind eine allgemein anwendbare Beschrei-
bung fiir die Abweichung realer Systeme von einem durch eine einfache Theo-
rie beschriebenen idealen Verhalten. Die Virialkoeffizienten B',C',D’, ...
werden experimentell bestimmt.

Fiir ein gegebenes Problem sind in der Regel verschiedene Virialansétze
moglich. So kann man fiir reale Gase die Potenzreihe auch fiir den Kehrwert

des Volumens entwickeln:
PV =RT (1+ BV '+ OV + DV +...) . (I'=const.)  (38)

Bricht man bereits nach dem zweiten Glied ab, so sind B und B’ gleich dem
Anstieg der Isotherme pV im Bereich kleiner Driicke

B=DB'=1lim <6(p‘/}n)> . (39)

Op T

Die Koeffizienten B und B’ sind bei gegebenem Druck und hinreichend nied-
rigen Temperaturen negativ, bei sehr hohen Temperaturen dagegen positiv.
Es gibt daher eine Temperatur, bei der B = B’ = 0 gilt, also die Tan-
gente der (pVi,), p-Isotherme im Punkt der Ordinatenachse waagerecht ist.
Diese Temperatur wird als Boyle- Temperatur Ty bezeichnet, weil hier das
Boyle-Marriottesche Gesetz den Isothermenverlauf iiber einen relativ grofien
Druckbereich richtig wiedergibt. Die Boyle-Temperatur eines Gases hingt
stark von den intermolekularen Wechselwirkungen ab, allgemein steigt sie
mit steigender Anziehung zwischen den Gasteilchen. So betrigt sie fiir Was-
serstoff -80°C, fiir Stickstoff 62°C und fiir Kohlendioxid 500°C.

2.3.2 Die van-der-Waalssche Zustandsgleichung

Fiir reale Gase sind die Virialkoeffizienten temperaturabhéingig. Virialglei-
chungen sind deshalb fiir viele praktischen Anwendungen unhandlich. Au-
Berdem haben die Koeffizienten nur eine abstrakt mathematische aber keine
anschauliche Bedeutung und lassen sich deshalb nicht in einfacher Weise zu
einem verfeinerten Modell realer Gase in Bezug setzen. Ein anschaulicheres
Modell bietet die Zustandsgleichung, die Johannes van der Waals 1873 in
seiner Doktorarbeit entwickelt hat. Sie kann im Prinzip sogar den fliissigen
Aggregatzustand mit erfassen.

Betrachtet man (pVy,), p-Isothermen, so bemerkt man, dass sie bei Tempe-
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Abb. 3: Nach der van-der-Waalsschen Zustandsgleichung fiir Kohlendioxid (a
= 0,3657 m® Pa mol=2 und b = 4,257 -10~°> m?® mol~!) berechnete (pVi,),p-
Isothermen. Die van-der- Waalssche Zustandsgleichung ist nur eine Ndherung. Die
tatséchliche Boyle-Temperatur von COs betragt 500 °C.

raturen unterhalb der Boyle-Temperatur ein Minimum durchlaufen (Abb.
3). Zur Abweichung vom idealen Verhalten pV' = const. miissen also zwei
gegenldufige Effekte beitragen. Das Absinken von pV mit steigendem Druck
im Bereich kleiner Driicke enspricht einer gegenseitigen Anziehung der Gas-
teilchen. Das Ansteigen von pV mit steigendem Druck im Bereich grofier
Driicke bedeutet, dass keine so starke Volumenverringerung wie im idealen
Gas auftritt. Der Grund ist das Eigenvolumen der Teilchen. In der Glei-
chung von van der Waals werden diese beiden Effekte durch Korrekturter-
me beriicksichtigt. Die gegenseitige Anziehung der Gasteilchen entspricht
einem zusétzlichen Druck, der invers proportional zum Quadrat des Molvo-
lumens ist. Dieser Binnen- bzw. Kohdsionsdruck kann deshalb durch einen
Term a/V;2 beschrieben werden, wobei a eine fiir das jeweilige Gas spezifi-
sche, aber temperaturunabhéngige Konstante ist. Durch das Eigenvolumen
der Teilchen steht nicht das gesamte Volumen fiir die Teilchenbewegung
zur Verfiigung. Das kann man beriicksichtigen, indem man vom Molvolu-
men das Kovolumen b abzieht. Auch das Kovolumen ist ein fiir das jewei-
lige Gas spezifische, temperaturunabhéingige Grofle. Zu beachten ist, dass
der fiir die Teilchenbewegung unzugéingliche Raum gréfler ist als die Sum-
me der Teilchenvolumina. Aus b berechnete Teilchenradien sind also nur
N&herungswerte.

Mit den beiden Korrekturtermen im Produkt pV lautet die van-der-Waals-

35

excluded volume



Gleichung in ihrer intensiven Form

(p + é) (Vin —b) = RT . (40)

Die extensive Form ist dementsprechend”

na
p+ vz (V —nb) =nRT . (41)
25 .
20t [id
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Abb. 4: Ausgewihlte p — Vj-Isothermen fiir Kohlendioxid entsprechend der van-
der-Waalsschen Zustandsgleichung mit a = 0,3657 m® Pa mol~2 und b = 4,257 -10~°
m? mol~!. Die mittlere Kurve enstpricht der kritischen Temperatur 0 = 31°C.
Unterhalb der kritischen Temperatur (unterste Kurve) folgt das Gas zwischen
den Punkten I und IT nicht der berechneten Isotherme, sondern der waagerech-

ten gepunkteten Linie. Dabei sind die Flichen A; und Ay gleich gro (Maxwell-
Konstruktion, sieche Anhang B.2).

Gl. (40) lasst sich fiir nicht zu hohe Driicke vereinfachen. Durch Ausmulti-
plizieren erhalten wir

b
me—FVi—bp—%:RT. (42)

Bei nicht zu kleinen Molvolumina gilt “f.—r% < pVm, so dass der Term ‘%% ver-
nachléssigt werden kann. Streng genommen kann der Term vernachléssigt
werden, wenn er sehr viel kleiner als die Summe der ersten drei Terme ist.

Auflerdem kann im Korrekturterm a/Vi, das Molvolumen durch RT'/p an-

"Eine kurze Herleitung ist in Anhang B.1 angegeben.
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gendhert werden. So erhalten wir die vereinfachte van-der-Waalssche Zu-
standsgleichung

pvmzRTJr(b—RiT)p. (43)

Aus dieser vereinfachten Gleichung kénnen wir unmittelbar den Zusammen-
hang zwischen der Boyle-Temperatur und den van-der-Waals-Konstanten a
und b erkennen. Ideales Verhalten bei nicht zu hohen Driicken ergibt sich
fiir b — 7= = 0. Also gilt .

2.3.3 Der kritische Punkt

Wir sind gewohnt, dass wir den Unterschied zwischen der fliissigen Phase und
der Gasphase eines Stoffes mit blofem Auge erkennen kénnen. Das beruht
darauf, dass eine Fliissigkeit wegen ihrer sehr viel hoheren Teilchendichte
einen hoheren Brechungsindex hat. In einem Gedankenexperiment betrach-
ten wir nun die beiden Phasen bei immer hoherer Temperatur. Dabei dehnt
sich die Fliissigkeit aus, ihre Teilchendichte sinkt also. Gleichzeitig miissen
wir den Druck erhohen, damit die Fliissigkeit nicht verdampft. Dadurch
steigt die Teilchendichte im Gas. Mit steigender Temperatur nihern sich die
beiden Teilchendichten also einander an. Sobald sie gleich sind, kénnen wir
die fliissige Phase und die Gasphase nicht mehr voneinander unterscheiden.
Die Temperatur, bei der das geschieht, nennen wir die kritische Tempera-
tur Ter. Der Punkt, an dem die Phasengrenze zwischen fliissiger Phase und
Gasphase verschwindet, ist der kritische Punkt. IThm ist der kritische Druck
Per Und das kritische Molvolumen V¢, zugeordnet. Da der kritische Punkt
experimentell bestimmbar ist und unter diesen Bedingungen sowohl das Ei-
genvolumen der Teilchen als auch ihre gegenseitige Anziehung sich stark
bemerkbar machen, kann man aus den kritischen Groflien Te;, per und V., die
van-der-Waals-Konstanten ¢ und b bestimmen.
Dazu schreiben wir die van-der-Waals-Gleichung in der Normalform einer
Gleichung 3. Grades in Vi,

v§—<b+b;T>vj+va—CZ’:o (45)
Diese kubische Gleichung hat prinzipiell drei Losungen. Unterhalb von pe,
sind alle Lésungen reell und voneinander verschieden, oberhalb von p.,. gibt

es nur eine reelle, d.h. physikalisch sinnvolle Losung. Am kritischen Punkt
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sind alle drei Losungen gleich (und reell). Die Steigung der p— Vj,-Isotherme
wird in diesem Punkt Null (Abb. 4). Wir konnen deshalb in der Produkt-

darstellung am kritischen Punkt schreiben

(Vm - ‘/cr)g = 0
V3 3V V2 +3VEV,-V3 = 0. (46)

Durch Koeffizientenvergleich erhalten wir

RT,
3‘/cr — b+ Crv
DPer
a
V2 = —
¢ Per
3 ab
Voo = P (47)
Cr

Aus diesen Beziehungen koénnen wir das kritische Molvolumen eliminieren

und fiir die van-der-Waals-Konstanten erhalten

27 R*T2

— 4

“T 6 pe (48)
1 RT,,

b= — . 49
8 Per (49)

Es ist natiirlich auch moglich, T, oder p.; zu eliminieren. Da man prinzi-
piell alle drei kritischen Gréflen messen kann, erhélt man so verschiedene
Bestimmungsgleichungen fiir a und b, die allerdings nicht das gleiche Ergeb-
nis liefern. Wére die van-der-Waals-Gleichung exakt, miisste der kritische
Koeffizient peyVer/ RTey = 3/8 = 0.375 sein. In der Praxis findet man Werte
zwischen 0.25 und 0.30. Man legt sich auf die Werte fiir a und b fest, die aus
den Gl. (48,49) resultieren, weil sich T, und p., genauer messen lassen als
Ver.
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Box 3: Herleitungen mit Mathematica

IWir leiten nun Ausdriicke fiir die kritischen Gréflen als Funktion der Konstan-
ten a, b und R ab, wobei wir von der Tatsache ausgehen, dass am kritischen
[Punkt die 1. und 2. partielle Ableitung des Drucks p nach dem molaren Volumen|
Vin Null sind. Aus Griinden der Bequemlichkeit und Zuverlissigkeit verwenden

wir Mathematica.®

Zunéchst 16schen wir alle verwendeten Variablen:
Clear[a,b,R,T,Vm]
Nun definieren wir die van-der-Waals-Gleichung:
plVm_,TJ]:=R T / (Vm-b) - a/Vm?
Die erste partielle Ableitung ist
dpdV[Vm_,T_]:= D[p[Vm,T],Vm]
und die zweite
d2pdv2[Vm_,T_]:= D[p[Vm,T],Vm,Vm]
'Wir suchen nun eine Ersetzungsregel fiir Vi, und T" am kritischen Punkt, indem
wir beide Ableitungen Null setzen:
critical = Solvel[{ dpdV[Vm,T]==0, d2pdV2[Vm,T]==0 },{ T,Vm }]1;
Die kritischen Gréfien erhalten wir nun mit
Tcr = T /. critical;
Ver = Vm /. critical;
plVm,T] /. critical;

pcr

“Alle Herleitungen in diesem Skript sollten Sie auch mit Bleistift und Papier nach-
vollziehen kénnen. Langere Herleitungen gehen aber mit Mathematica schneller und
werden zuverlissiger (Vorzeichenfehler!)

2.3.4 Die reduzierte van-der- Waalssche Zustandsgleichung

Aus Gl (47) kénnen wir a = 3p., V.2 (zweite Gl.), b = V;/3 (Division der
dritten durch die zweite Gl.) und R = 8pe;Ver /3T (Einsetzen des Ausdrucks
fiir b in die erste Gl.) erhalten. Ersetzen wir die Konstanten in der intensiven

Form der van-der-Waals-Gleichung (40) durch diese Ausdriicke, so folgt

pcr‘/ca Ver _ 8pcrvvch
o) (o) =" @

Diese Gleichung lisst sich zu

p V2 Vin T
Loyl (gm _q) =g 51
(pcr - vg) ( Vor ) To (51)

vereinfachen. Wir kénnen jetzt die reduzierten Grofien
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reduzierter Druck IT = p/p,,
reduziertes Molvolumen ® = V;,,/V,; und
reduzierte Temperatur © = T'/T¢,

definieren und erhalten so die reduzierte van-der-Waalssche Zustandsglei-
chung
(I +3/@*) (3¢ —1) =8O . (52)

Diese Gleichung enthélt keine stoffspezifischen Konstanten mehr. An ihr
lasst sich also das Verhalten realer Gase ganz allgemein diskutieren. Daraus
folgt z.B., dass verschiedene Gase vergleichbare Eigenschaften haben sollten,
wenn man ihre Zustidnde bei gleicher reduzierter Temperatur und gleichem
reduziertem Druck betrachtet. Die reduzierte van-der-Waals-Gleichung ent-
spricht dem Theorem der iibereinstimmenden Zustdnde.

Im Giiltigkeitsbereich dieses Theorems kann man annehmen, dass gleiche re-
duzierte Grolen gleichen Phénomenen enstprechen. So betridgt zum Beispiel
die Siedetemperatur bei Normaldruck héufig 2/3 der kritischen Temperatur
(Guldbergsche Regel).

e Folgt die Guldbergsche Regel tatsdchlich aus dem Theorem der iiber-

einstimmenden Zustdnde? Was hétten Sie strenggenommen erwartet?

Nicht alle Gase folgen dem Theorem der iibereinstimmenden Zustéinde. Ab-
weichungen treten insbesondere auf, wenn Teilchen assoziieren, aber auch
wenn die Wechselwirkungen zwischen Teilchen stark gerichtet sind, wie in

Wasser oder Ammoniak.

2.3.5 Grenzen der van-der-Waals-Gleichung

Im Unterschied zur Zustandsgleichung idealer Gase bertiicksichtigt die van-
der-Waals “sche Zustandsgleichung realer Gase die gegenseitige Anziehung
(Binnendruck a und Abstossung (Kovolumen b) der Gasteilchen. Allerdings
stehen fiir das Wechselwirkungspotential nur diese zwei Parameter zur Verfiigung.
Damit erhélt man eine gute Naherung fiir einatomige Molekiile und eine
brauchbare Niherung fiir kleine Molekiile. Fiir grofiere Molekiile, die zudem
stiarker von der Kugelform abweichen, kénnen die Abweichungen zwischen
der Gleichung und dem realen Verhalten des Gases recht gross werden. Selbst
fiir kleine Molekiile ist die Ubereinstimmung in der Nihe der Verfliissigung

oft nur mafig.
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Es hat sich sogar herausgestellt, dass eine bessere Ubereinstimmung mit glei-
cher Parameterzahl erreicht werden kann. Die empirische Redlich-Kwong-

Gleichung
nRT a'n?

V—nbl TV —nb)

wird vor allem ingenieurtechnischen Anwendungen benutzt. Die Parameter

p= (53)

a’ und b’ unterscheiden sich von den Parametern a und b der van-der-Waals-

Gleichung und sind gesondert tabelliert.

Zum Nachlesen

Atkins, 2001 : S. 40-47
Engel/Reid,2006: S. 178-189
Wedler,1997: S. 232-248
Kondepudi,2008: p. 19-29
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3 Mischphasen

Die meisten Systeme von Interesse sind Mischungen von Stoffen. Um die
Thermodynamik auf die Chemie und chemische Biologie anzuwenden, miissen
wir deshalb Stoffmischungen beschreiben konnen. Solche Stoffmischungen
konnen heterogene Gemenge sein, wie z.B. ein Gemisch aus Salz und Pfeffer,
oder homogene Mischphasen, wie z.B. ein Gemisch aus Wasser und Etha-
nol. Gemenge kénnen wir vollstdndig beschreiben, wenn wir die einzelnen
Phasen und die zwischen den Phasen bestehenden Gleichgewichte verstehen.
Phasengleichgewichte kénnen wir erst nach den Hauptséitzen der Thermo-
dynamik und der Einfiihrung eines allgemeinen Gleichgewichtskriteriums
behandeln. Mischphasen wollen wir aber schon hier betrachten, weil wir sie
zur Diskussion der Hauptsitze und insbesondere der Thermochemie bereits
bendtigen.

Die Bestandteile einer Mischphase nennt man Komponenten. Komponenten
bestehen aus einer groflen Zahl gleichartiger Objekte, wie etwa Molekiile
oder Elementarzellen in einem Festkorpergitter. In den meisten Féllen sind
die Komponenten die reinen Stoffe, aus denen die Mischphase besteht. In
Spezialfillen konnen aber auch gleichartige Gitterdefekte eines Festkorpers
oder Molekiilassoziate als Komponenten eines Systems betrachtet werden.
Fliissige aber auch feste Mischphasen nennt man Ldsungen, wenn eine Kom-
ponente als Lisemittel und alle iibrigen Komponenten als geldste Stoffe be-
trachtet werden. Diese Sichtweise ist vor allem dann praktisch, wenn das
Losemittel in grofem Uberschuss vorliegt. In der Thermodynamik bedeutet
sie, dass der Referenzzustand des Systems einer unendlichen Verdiinnung
der gelosten Stoffe entspricht. Im Referenzzustand kann man also die Wech-
selwirkung geloster Teilchen vernachléssigen. Ein Referenzzustand bildet in
der Thermodynamik die Vergleichsbasis zur Diskussion von Eigenschaftsin-
derungen und ihrer Ursache. Im Gegensatz zu Losungen spricht man von
Mischungen im engeren Sinne, wenn bei allen Komponenten der reine Stoff

dem Referenzzustand entspricht.

3.1 Zusammensetzungssgroflen

Die Beschreibung von Mischphasen erfordert zusétzliche Zustandsgrofien,
die die Zusammensetzung der Phase charakterisieren. Diese Zustandsgrofien

sind die Zusammensetzungsgrdfien. Sie konnen extensiv oder intensiv sein.
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o Extensive Zusammensetzungsgriffen sind die Stoffmengen (genauer:
Objektmengen) na, np, nc, ... und Massen mp, mp, mg, ... der
Komponenten A, B, C, .... Sind alle extensiven Zusammensetzungs-
groflen gegeben, so ist neben der Zusammensetzung auch die Grofe

des Systems bekannt.

o Intensive Zusammensetzungsgroffen dndern sich nicht, wenn man die
Mischphase aufteilt (portioniert). Diese Grofien erhélt man durch Divi-
sion einer extensiven Zusammensetzungsgrofe fiir eine einzelne Kom-
ponente durch eine extensive Grofle der gesamten Mischphase. Diese
extensive Grofle der gesamten Mischphase ist in der Regel die Ge-
samtstoffmenge, die Gesamtmasse, das Volumen oder die Masse des

Losemittels.

3.1.1 Der Molenbruch

Der Objektmengenanteil oder Stoffmengenanteil einer Komponente b wird

als Molenbruch z; bezeichnet. Es gilt

Ny

_Ez”z

Der Molenbruch ist fiir theoretische Ertrterungen, insbesondere auch in der

zp (54)

statistischen Thermodynamik, die bequemste Grofle. Fiir die praktische Ar-
beit im Labor ist er aber nicht sehr anschaulich. Die Summe aller Molen-

briiche in einer Mischphase betrégt 1:
Z x;=1. (55)
i

Man kann daher die Zusammensetzung eines Systems mit C' Komponenten
durch nur C'—1 Molenbriiche vollsténdig beschreiben. Der Molenbruch kann
auch in Prozent angegeben werden. So entspricht x = 0,317 einem Anteil
von 31,7 Mol-%.

3.1.2 Der Massenbruch

Analog zum Molenbruch kann man den Massenbruch w; definieren, der den

Massenanteil oder Gewichtsanteil einer Komponente angibt:

(56)
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Beispielsweise wird die Zusammensetzung von Nahrungsmitteln gern als
Massebruch in Prozent angegeben (Masse-%, Gewichts-%). Auch die Summe

aller Massenbriiche in einer Mischphase betragt 1:
i

3.1.3 Der Partialdruck

In Gasmischungen ist es praktisch, die Zusammensetzung durch Partialdriicke
p; anzugeben. Insbesondere fiir ideale Gase ist der Partialdruck jeder Kom-
ponente gleich dem Druck, den die Komponenten allein ausiiben wiirden,

wenn sie das Gesamtvolumen der Mischung einnédhme:
RT
Po =1y (ideales Gas) . (58)

Zu beachten ist, dass sich alle Komponenten und die Mischung insgesamt wie
ein ideales Gas verhalten miissen, damit Gl. (58) gilt. Durch Aufsummierung

aller Partialdriicke erhalten wir:

RT RT nRT
Zi:pi—Z(nz'V)—V = TP (59)

i i
Dieses Ergebnis wird als Daltonsches Gesetz bezeichnet.

e Der Gesamtdruck p einer Mischung idealer Gase ist gleich der Summe

der Partialdriicke der Komponenten.

Fiir die Partialdriicke der einzelnen Komponenten folgt aus den Gl. (54,58,59)

Db = Tpp - (60)

Diese Beziehung verwenden wir zur Definition des Partialdrucks auch in
Gasmischungen, die sich nicht ideal verhalten. In solchen Mischungen haben
allerdings die Partialdriicke keine anschauliche Bedeutung und sind prinzi-

piell nicht einzeln messbar.

3.1.4 Die Molalitat

Fiir Losungen und Adsorbate ist auch die Molalitit eine gebrduchliche Zu-

sammensetzungsgrofle. Sie ist der Quotient aus der Objektmenge der geldsten
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oder adsorbierten Komponente b und der Masse des Losemittels oder Ad-

sorbens A:
—~ ny ny
my = _

(61)

Gegeniiber Konzentrationsgréfien, die sich auf das Volumen der Mischphase
beziehen, hat die Molalitdt den Vorteil, nicht temperaturabhingig zu sein
und nicht von Anderungen des Gesamtvolumens beim Mischen beeinflusst

zu werden.

3.1.5 Konzentrationsgréflen

Konzentrationsgréfien sind allgemein Quotienten aus einer extensiven Grofie
einer Komponente und dem Volumen der Mischphase. Der Chemiker ver-
steht unter der Konzentration in der Regel den Quotienten aus Stoffmenge

des gelosten Stoffes und dem Volumen der Mischphase:

n,
= Vb . (62)

Um komplizierte mehrstufige Indizes zu vermeiden, verwendet man als Sym-
bol fiir die Konzentration auch die Formel der Teilchenart in eckigen Klam-
mern

CA = [A] > (63)

z.B. [H2SOy] fiir die Konzentration von Schwefelsdure. Physiker, Polymer-
wissenschaftler und Biologen arbeiten in der Regel mit Massenkonzentratio-

nen
M

v

Im Grenzfall reiner Stoffe ist die Massenkonzentration gleich der Dichte,

Py = (64)

weshalb wir sie mit dem Symbol p bezeichnen. In der Literatur wird jedoch
auch die Massenkonzentration h&ufig mit dem Symbol ¢ bezeichnet. Man
muss sich deshalb stets vergewissern, welche Art von Konzentration mit
dem Symbol ¢ gemeint ist.

SchlieBlich ist auch noch die Volumenkonzentration

_"%

¢bV

(65)

iiblich, die oft auch in Prozent angegeben wird. Sie ist Thnen von der Alko-

holangabe bei alkoholischen Getrénken geldufig.
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e Zum Nachdenken: Driicken Sie die Volumenkonzentration ¢ einer
Komponenten in einer idealen Gasmischung durch deren Molenbruch

aus.

Fiir die Umrechnung zwischen verschiedenen Konzentrationseinheiten benotigt

man die Dichte p und die Molmasse M4 des Losemittels.

o Zum Nachdenken: Stellen Sie sich eine Tabelle zusammen, mit der Sie

die einzelnen Konzentrationsgréfien ineinander umrechnen kénnen.

3.2 Partielle molare Grofien

Wir betrachten nun die thermische Zustandsgleichung fiir eine Mischphase.
Das Volumen héngt auler von Druck und Temperatur von der Objektmenge

aller Komponenten ab

V. = V(T,p,na,ng,...) bzw.
Vo= V(Tpn) (66)

Damit lautet das totale Differential

oV oV oV
dV = <> dT + () dp + < ) dn; . (67)
or P 9p T,n; Z On; T,p,n;

L,j7#

Fiir die Herstellung einer Mischphase bei konstanter Temperatur und kon-

stantem Druck, also unter isotherm-isobaren Bedingungen gilt

@V)g,= > <§V ) o dn; . (68)

— 2
1,J7#1

Den Differentialquotienten V; = (9V/0n,)

elles molares Volumen der Komponente i. Das partielle molare Volumen

Tpom; bezeichnet man als parti-
ist nur im Grenzfall des reinen Stoffs gleich dem Molvolumen. Bei ande-
ren Zusammensetzungen ist es haufig kleiner, weil sich Stoffe dann mischen,
wenn es zwischen ihren Teilchen anziehende Wechselwirkungen gibt und die-
se anziehenden Wechselwirkungen zu einer Volumenkontraktion fithren. So
ergibt die Mischung von 600 ml Wasser mit 400 ml Ethanol weniger als 1 1
»synthetischen Wodka*“. Dieser Effekt kann so stark sein, dass das partielle
molare Volumen sogar negativ wird. Gibt man z. B. zu einer groflen Menge

Wasser eine kleine Menge Magnesiumsulfat hinzu (weniger als ein Zehntel
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Molprozent), dann ist das Volumen der Losung kleiner als das urspriingliche
Volumen des Wassers.
Allgemein kann man fiir jede extensive Groflie y eine entsprechende partielle

molare Grifle Yy einfithren

m=<%) | (69)
8711' T,p,nj

Zu beachten ist dabei, dass die Definition die Konstanz von Temperatur und
Druck einschliefit. Wie wir bereits am Beispiel des Volumens gesehen haben,
kann die partielle molare Gréfle negativ werden, auch wenn die extensive
Grofle y grundsétzlich positiv ist.

Partielle molare Groflen héngen generell von den anderen Zustandsvariablen
ab, insbesondere von Temperatur und Druck und der Zusammensetzung der
Mischphase. Der Grenzfall z; — 1, z; — 0 entspricht der reinen Komponente
i. Fiir diesen Grenzfall wird die partielle molare Grofle mit der molaren
Grofle des Stoffes 4 identisch.

e Zum Nachdenken: Das partielle Molvolumen eines idealen Gases in
einer sich ideal verhaltenden Mischung idealer Gase ist unabhéngig
von der Zusammensetzung (Spezialfall). Zeigen Sie das und geben Sie

V; an.

Fiir beliebige partielle molare Groflen gilt analog zu Gl. (68)

Jy
@Wry= Y (52)  an= 3 vidn. (70)
i,j7i v/ Tipng i

Stellt man eine Mischphase unter isotherm-isobaren Bedingungen her und
halt dabei wahrend der gesamten Herstellung das Verhiltnis der Komponen-
ten konstant, so entspricht das einer Integration von Gl. (70) bei konstanten

T, p und konstanten Y;. Wir erhalten
ng
y—Zn/ dn; =Y Yin; = Yana + Yng + ... (71)
, 0
(3

Wenn es sich bei y um eine Zustandsvariable handelt, muss die Gleichung
fiir diese Zusammensetzung, diese Temperatur und diesen Druck unabhingig
vom Weg der Herstellung der Mischphase gelten. Durch Division durch die

Summe aller Stoffmengen erhalten wir die mittlere molare Grifle der Mi-
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schung:

i -

Beispiele fiir mittlere molare Gréflen sind die mittlere Molmasse oder das

(2

mittlere Molvolumen. Im Spezialfall der Molmasse ist die partielle molare

Grofle unabhéngig von der Zusammensetzung.

Zum Nachlesen
Atkins,2001: S. 196-199
Wedler,1997: S. 22, 253-259
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4 Beschreibung von Stoffwandlungsprozessen

4.1 Prozesstypen und Reaktionsgleichungen

Die Thermodynamik beschéftigt sich sowohl mit physikalischen Vorgdingen,
bei denen sich die Identitéit der beteiligten Stoffe nicht é&ndert, als auch mit
chemischen Reaktionen, bei denen bestimmte Stoffe teilweise oder vollstéindig
verschwinden und andere entstehen. Bei physikalischen Vorgédngen kann sich
der Aggregatzustand der Stoffe &ndern. Beide Typen von Vorgédngen kénnen
allgemein als Stoffwandlungsprozesse aufgefasst und mit den gleichen Me-
thoden beschrieben werden. Fiir diese Vorlesung kénnen wir von folgender
Klassifizierung von Stoffwandlungsprozessen auf mikroskopischer bzw. mo-

lekularkinetischer Ebene ausgehen:

e Phasenumwandlungen reiner Stoffe. Die Wechselwirkungen und die
Anordnung gleicher Teilchen &ndern sich, wobei deren Objektmengen

konstant bleiben.

e Mischphasenbildung und -wandlung sowie Adsorption und Desorpti-
on. Die Wechselwirkungen und die Anordnung verschiedener Teilchen

dandern sich, wiederum bei konstant bleibenden Objektmengen.

e Chemische Reaktionen. Sowohl die Wechselwirkungen und die Anord-

nung als auch die Objektmengen der Teilchen &ndern sich.

Oft laufen mehrere solcher Prozesse gleichzeitig ab.

4.1.1 Phasenumwandlungen reiner Stoffe

Dazu gehoren

e Der Ubergang fest-fliissig (A(s) — A(l), Schmelzen) und der Ubergang
fliissig-fest (A(l) — A(s), Erstarren),

e Der Ubergang fliissig-gasformig (A(l) — A(g), Verdampfen) und der
Ubergang gasformig-fliissig (A(g) — A(1), Kondensieren, Verfliissigen),

e Der Ubergang fest-gasformig (A(s) — A(g), Sublimieren) und der
Ubergang gasformig-fest (A(g) — A(s), Kondensieren, Verfestigen),

e Der Ubergang einer, in der Regel festen, Modifikation eines Stoffes in
eine andere (A(s") — A(s”), Modifikationswechsel).
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4.1.2 Mischphasenbildung und -wandlung

Dazu gehoren
e Das Mischen.

Das Losen eines Stoffes in einem Losemittel.

Das Verdiinnen einer Losung.

Die Kristallisation eines Stoffes aus einer Losung.

e Das Einengen oder Aufkonzentrieren einer Losung.

4.1.3 Chemische Reaktionen

Bei homogenen chemischen Reaktionen liegen alle Reaktionsteilnehmer in
der gleichen Phase vor. Es kommt dabei immer zur Wandlung einer Misch-
phase, also zur Anderung von deren Zusammensetzung. Allgemein #ndern
sich also die partiellen molaren Groflen. An heterogenen chemischen Re-
aktionen sind mehrere Phasen beteiligt. Dabei konnen alle Phasen reinen
Stoffen entsprechen, es konnen aber auch Mischphasen vorkommen, deren

Zusammensetzung sich dann &dndert.

4.2 Stochiometrische Koeflizienten und Reaktionslaufzahl

Fiir alle aufgefithrten Prozesse, auch fiir die physikalischen Umwandlungen

konnen Reaktionsgleichungen angegeben werden, die allgemein die Form
lvalA+|vg|B+... — |vc|C + |vp| D. .. (73)

haben. Die stochiometrischen Koeflizienten v; miissen fiir chemische Reaktio-
nen empirisch ermittelt werden. Sie kénnen als Quotient aus der Anderung
der Objektmenge eines Reaktionsteilnehmers An; und der Objektmenge der

Formelumsétze & definiert werden:

Ani
V; = .
§
Die Grofe € bezeichnet man auch als Reaktionslaufzahl. Sie hat die Einheit

mol. Fiir differentielle Umsiéitze gilt:

(74)

dny, = v d€ . (75)
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Mit der Reaktionsgeschwindigkeit r steht die Reaktionslaufzahl in der Be-

ziehung

_ 4
Codt
Aus Gl. (74) folgt, dass die stéchiometrischen Koeffizienten von Ausgangs-

r

(76)

stoffen einer Reaktion negativ sind, diejenigen von Endprodukten hingegen
positiv. Zum Beispiel ist bei einer Phasenumwandlung eines reinen Stoffs
V' = —1 fiir die verschwindende Phase’ und v/ = +1 fiir die gebildete
Phase”. In der Regel sind die v; kleine ganze Zahlen.

Die Reaktionslaufzahl ¢ verdient néhere Betrachtung. Fiir eine Reaktion
1
CO + 502 — COq (77)

ist £ = 1 mol, wenn gerade ein Mol Kohlenmonoxid mit einem halben Mol
Sauerstoff zu einem Mol Kohlendioxid reagiert hat. Wenn bei der gleichen
Reaktion urspriinglich 8 mol Kohlenmonoxid und 6 Mol Sauerstoff und kein
Kohlendioxid vorlagen und zum Zeitpunkt der Betrachtung 3,3 mol Kohlen-
monoxid 3,65 mol Sauerstoff und 4,7 mol Kohlendioxid vorliegen, so ist die
Reaktionslaufzahl £ = 4,7 mol (machen Sie sich das klar). Formuliert man

die gleiche Reaktion als
2C0O + Oy — 2CO9 , (78)

so halbieren sich die Reaktionslaufzahlen bei gleichem absolutem Umsatz.
Eine Reaktion von einem Mol Kohlenmonoxid mit einem halben Mol Sau-

erstoff zu einem Mol Kohlendioxid entspricht dann nur noch £ = 0.5 mol.

4.3 Reaktionsgroflen

Zunichst betrachten wir das totale Differential einer Zustandsgréfie in ei-
nem mehrphasigen System, wobei wir die Phasen durch Striche ’, ", ", ...
kennzeichnen. Das totale Differential fiir das gesamte System ist gleich der

Summe der totalen Differentiale fiir alle Phasen:

dy=dy' +dy" +dy" + ..., (79)
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wobei fiir die einzelnen Phasen gilt (Beispiel fiir die erste Phase, andere

Gleichungen sind analog):

/ /
dy = (g%) T + (gi’)) dp+ > Vidn, . (80)
Dy Tn; i

Unter isotherm-isobaren Bedingungen gilt fiir die einzelnen Phasen Gl. (70).
Sind die Stoffmengen aller nicht an der Reaktion beteiligten Stoffe konstant,

dann gilt fiir die gesamte Reaktionsmischung

(Ay)g, = Yavadé + Yprpds + ... = > yYidE . (81)

Fiir extensive Groflen y wie das Volumen oder Energiegrofien ist es prak-
tisch, den partiellen Differentialquotienten nach der Reaktionslaufzahl & zu
betrachten, der eine intensive Grofle und damit unabhéingig von der Grofie

des Reaktionsansatzes ist. Eine solche partielle molare Reaktionsgrdfe

ARY = (gy> = Z v;Y; (82)
¢/ P i

ist charakteristisch fiir die betrachtete Reaktion. Reaktionsgréfien miissen
grundsétzlich zusammen mit der Reaktionsgleichung angegeben werden, weil
sie von der Wahl der stochiometrischen Koeffizienten abhéngen.

Allgemein héngen partielle molare Reaktionsgréfien auch von der Zusam-
mensetzung des Reaktionsgemischs ab. Diese Abhéngigkeit entféillt nur dann,
wenn alle beteiligten Stoffe in reinen Phasen vorliegen. Messbar sind mittlere
molare Reaktionsgrofien fiir endlichen Umsatz

Ary ARy

= ARy
ARY = 2R _ ), SRY )y .
R A A, T M Am,

(83)

4.4 Zum Nachdenken

e Nur ein Teil der Zustandsgrofien kann frei gewéhlt werden (Zustandsva-
riable), die anderen sind dann festgelegt (Zustandsfunktionen). Verge-

genwirtigen Sie sich das am Beispiel des idealen Gases.

e Verdndert sich beim Hineinpumpen eines idealen Fremdgases in ei-

ne ideale Gasmischung mit konstantem Volumen der Partialdruck je-
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des einzelnen Gases? Welche Verdnderungen erfahren die Zusammen-
setzung und die Partialdriicke bei der Expansion der idealen Gasmi-

schung?

e Als nullter Hauptsatz der Thermodynamik wird die folgende Erfahrungs-
tatsache bezeichnet: Sind zwei Korper mit einem dritten im thermi-
schen Gleichgewicht, so sind sie auch miteinander im thermischen
Gleichgewicht. Aufgrund dieser Tatsache ldsst sich eine Zustandsgrofie
definieren. Welche?

Zum Nachlesen
Diese Definitionen sind leider in géngigen Lehrbiichern nirgends zusam-

menhéngend dargestellt.
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5 Arbeit, Wiarme und Energie

Héufig beobachtet man, dass bei freiwillig verlaufenden Prozessen Warme q
frei wird. Das ist aber nicht immer der Fall. Zum Beispiel schmilzt Eis bei Zu-
gabe von Kochsalz und nimmt dabei die Schmelzwérme aus der Umgebung
auf. Prozesse, die nicht freiwillig verlaufen, wie z. B. die Kompression eines
Gases, kann man in vielen Fillen erzwingen, indem man Arbeit w leistet. In
anderen Fillen gelingt das durch Zufuhr von Energie E, wie z. B. bei der
elektrolytischen Gewinnung von unedlen Metallen aus ihren Salzen durch
Zufuhr elektrischer Energie. Wirme, Arbeit und Energie scheinen also in
gewisser Weise austauschbar zu sein, sie werden auch in der gleichen Einheit
(1J =1 m? kg s2) angegeben. Um thermodynamische Prozesse quantitativ

zu beschreiben, miissen wir diesen Zusammenhang genauer verstehen.

5.1 Arbeit

Arbeit im physikalischen Sinne wird geleistet, wenn ein Kérper oder Teilchen
gegen eine Kraft verschoben oder gedreht wird. In differentieller Form lautet
die Gleichung dafiir

dw = Fds , (84)

wobei s die Verschiebung ist. Fiir uns ist speziell die Volumenarbeit wy
interessant, die insbesondere bei der Expansion von Gasen geleistet wird.
Wird eine Flidche A gegen einen duBeren Druck p = F'/A verschoben, so ist
die Volumeninderung dV = —Ads. Aus Gl. (84) folgt damit

dwye = —pdV . (85)

Zu beachten ist dabei die Vorzeichenkonvention. Dem System zugefiihrte Ar-
beit ist positiv. Das entspricht einer Volumenabnahme (Kompression). Vom
System abgegebene (geleistete) Arbeit ist negativ. Das entspricht einer Volu-
menzunahme (Expansion). Allgemein betrachten wir also die Energiebilanz
immer aus Sicht des Systems, nicht aus Sicht der Umgebung.

Insbesondere in der Elektrochemie ist auch die elektrische Arbeit we von
Interesse. Sie ist das Produkt aus elektrischer Ladung ¢, und Spannung
Uel, wobei die Ladung wiederum als Produkt aus dem Strom I und Zeit ¢

geschrieben werden kann. Es gilt also

wel = I Uet . (86)
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In den meisten Fillen ist die Summe aus Volumenarbeit und elektrischer
Arbeit ist gesamte Arbeit

Wges = Wyol + Wey - (87)

Es kénnen weitere Arten von Arbeit auftreten, zum Beispiel bei der Anderung
der Oberfliche o die Oberflichenarbeit wg,t = ydo, wobei v die Ober-
flichenspannung ist. Diese Form von Arbeit ist fiir fein dispergierte Systeme
(z.B. Kolloide, Monoschichten auf Oberflachen) von grofier Bedeutung. Wir
behandeln sie ganz am Schluss dieser Vorlesung.

Arbeit kann nur bei einer Zustandsinderung geleistet werden. Es handelt
sich also um eine Prozessgrdfle. Ferner ist die Arbeit eine extensive Grofle,
d.h. verdoppelt man die Grofle des Systems, so verdoppelt sich auch die

geleistete oder aufgenommene Arbeit.

5.2 Waiarme

Die Temperatur eines Systems kann sich infolge eines Austauschs von Arbeit
dndern, z. B. bei der Kompression eines Gases oder beim Stromfluss durch
eine Elektrolytlosung. Die Temperatur kann sich aber auch ohne Austausch
von Arbeit dndern, z. B. durch Kontakt mit einem zweiten System, das ei-
ne andere Temperatur aufweist. Man spricht dann von Wirmeaustausch.
Der Unterschied zwischen Warme und Arbeit ist subtil und nur durch eine
mikroskopische Betrachtung des Systems erkldrbar. Arbeit ist eine Ener-
gietibertragung, die durch koordinierte Teilchenbewegung vermittelt wird.
Wairmeaustausch ist eine Energieiibertragung, die durch eine ungeordnete
Teilchenbewegung vermittelt wird.

Wie die Arbeit, so ist auch die Wirme eine extensive Prozessgrofie. Sy-
steme enthalten weder Arbeit noch Wirme, sie tauschen diese nur mit der
Umgebung aus. Systeme enthalten thermische Energie, die sich aus der un-
geordneten Teilchenbewegung im System ergibt. Diese darf aber nicht mit
der Wirme ¢ gleichgesetzt werden.

Ein Wirmeaustausch fiihrt nicht notwendigerweise zu einer Temperaturinde-
rung des Systems, z. B. nicht bei der Wérmezufuhr an eine Fliissigkeit an
ihrem Siedepunkt. AuBerdem ist eine Anderung der Temperatur des Systems
nicht notwendigerweise mit einem Warmeaustausch verbunden. Wir miissen

daher drei Fille unterscheiden.
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5.2.1 Wirmeaustausch mit Temperaturianderung

Ein System, das Wirme mit der Umgebung austauschen kann, nennt man
diathermisch. Der Proportionalitéitsfaktor zwischen Temperaturdnderung und diathermic

ausgetauschter Warme ist die Warmekapagzitit c: heat capacity
dg =cdT . (88)

Fiir reine Stoffe kann man durch Normierung auf die Stoffmenge n die molare

Wirmekapazitit als intensive Grofle definieren:

C= (89)

c
o
In der Technik ist es meist bequemer, die Warmekapazitit auf die Masse zu

normieren. Dadurch erhilt man die spezifische Wirmekapazitit:

Cop = (90)

c
ol
Die Wirmekapazititen ¢ und C sind keine Zustandsgréfien, da in Gl. (88)
dg wegabhéngig ist. Daher kann C nicht ohne Angabe des Weges tabel-
liert werden. So sind zum Beispiel die Warmekapazitit bei konstantem
Volumen Cy und diejenige bei konstantem Druck C), unterschiedlich. Die
Wirmekapazitédten Cy und C), sind Zustandsgrofen® und hingen von der
Temperatur, dem Druck, der Zusammensetzung des Systems und gegebenen-
falls noch von weiteren Variablen ab. Die Differenz der molaren Wérmeka-

pazitdten betragt fiir ideale Gase
Cp, — Cy = R (ideale Gase). (91)
Eine Begriindung und strengere Definition werden spéter gegeben.

5.2.2 Wirmeaustausch ohne Temperaturinderung

Bei einem Phaseniibergang kann einem System fortgesetzt Wirme zugefiihrt
oder entzogen werden, ohne dass sich dessen Temperatur &ndert, und zwar so
lange, wie noch beide Phasen gemeinsam vorliegen. Erhitzt man z. B. Wasser

in einem Kessel bei Normaldruck, so beginnt es bei 100 °C zu sieden. Weitere

®Das folgt daraus, dass in diesem Fall dw entweder Null (Cy) oder eindeutig aus
Anfangs- und Endzustand berechenbar ist (Cp) und dass nach dem 1. Hauptsatz (siehe
Kapitel 6) die Summe aus w und g wegunabhéingig ist.

56



Wiérmezufuhr fithrt zu einer Verringerung der Menge an fliissigem Wasser
zugunsten der Menge an Dampf, wobei sowohl Wasser als auch Dampf wei-
ter die Temperatur von 100 °C aufweisen. Erst wenn das gesamte Wasser
verdampft ist, beginnt die Temperatur des Dampfes zu steigen (iiberhitzter
Dampf).

Weil der Warmeaustausch bei solchen Prozessen verborgen bleibt, spricht
man von einer latenten Wiarme. Wirmeaustausch ohne Temperaturdnde-
rung kann auch bei der Bildung von Mischphasen, Adsorptionsprozessen
und chemischen Reaktionen zu beobachten sein, wenn man diese gezielt bei
konstanter Temperatur ablaufen ldsst. All diese Wirmen sind der Reak-
tionslaufzahl £ (Objektmenge der Formelumsétze) proportional. Die Pro-
portionalitéitsfaktoren sind die jeweiligen molaren Reaktionswérmen oder

Phasenumwandlungswéarmen:
dg = Qd¢ . (92)

5.2.3 Temperaturinderung ohne Wirmeaustausch

Ein System, das keine Wérme mit der Umgebung austauschen kann, nennt
man adiabatisch. Dennoch kann es zu einer Temperaturinderung im Sys-
tem kommen, wenn zum Beispiel Arbeit ausgetauscht wird. Das ist der
Fall bei einer adiabatischen Kompression eines Gases, bei der eine korrelier-
te Teilchenbewegung in eine ungeordnete (thermische) Teilchenbewegung
umgesetzt wird. Eine solche adiabatische Kompression lésst sich in guter
Naherung mit einer Fahrradpumpe verwirklichen. Wenn Sie ldnger pumpen,
bemerken Sie die Grenzen der Niherung: nicht nur die gepumpte Luft son-
dern auch die Pumpe selbst wird sich erhitzen. Allgemein kann ein Prozess
in guter Ndherung als adiabatisch beschrieben werden, wenn der Austausch
von Arbeit viel schneller verlauft als der Wéarmeaustausch des Systems mit

der Umgebung.

5.3 Energie

Energie ist die Fahigkeit eines Systems, Arbeit zu verrichten oder Wérme ab-
zugeben. Im Gegensatz zu den Prozessgrofien Arbeit und Wirme ist Energie
also eine Figenschaft eines Systems. Die Gesamtenergie eines Systems nennt
man die innere Energie u. Bei einer Zustandsdnderung kommt es in der Re-

gel zu einer Anderung Au der inneren Energie, die einfach die Differenz der
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inneren Energie im Anfangszustand ua und im Endzustand ug ist:
Au = ug — up . (93)

Die innere Energie ist eine Funktion der Zustandsvariablen des Systems, also
eine Zustandsfunktion.

Die Hauptbestandteile der inneren Energie sind die Kernernergie (Bindungs-
energie zwischen Protonen und Neutronen im Atomkern), die chemische
Energie (Energieinhalt, der sich bei Wandlungen chemischer Bindungen oder
von schwachen Wechselwirkungen zwischen Molekiilen duflert) und die ther-
mische Energie (Translation, Rotation und Vibration von Teilchen, bei ho-

hen Temperaturen auch Elektronenanregung).

Zum Nachdenken

e Finden Sie eine Beziehung zwischen der molaren und der spezifischen

Wirmekapazitét fiir einen reinen Stoff.
e Erkldren Sie die Vorzeichenwahl in Gl. (93).

e Erkldren Sie, warum das gleiche System bei hoherer Temperatur eine

grofere innere Energie haben muss als bei niedrigerer Temperatur.

Zum Nachlesen
Atkins,2001: S. 54-55
Engel/Reid,2006: S. 20-27
Wedler,1997: S. 5-10
Kondepudi,2008: p. 49-55
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6 Der erste Hauptsatz der Thermodynamik

6.1 Energieerhaltung

Menschen haben seit jeher versucht, sich ihre eigene Arbeit leichter zu ma-
chen. Dafiir benétigt man Energie im umgangssprachlichen Sinn, also im
physikalischen Sinn Systeme, die Arbeit leisten konnen. Entsprechende Ma-
schinen sind auch erfunden worden (Dampfmaschinen, Motoren, Kraftwer-
ke). Sie arbeiten periodisch, weil man die Arbeit ja fortdauernd leisten
mochte. Allerdings verbrauchen all diese Maschinen irgendeinen Rohstoff,
d.h. dessen innere Energie. Zahllose potentielle Erfinder haben sich an der
Konstruktion eines Perpetuum mobile 1. Art versucht, das fortdauernd Ar-
beit aus nichts gewinnen kann. Keiner dieser Versuche war erfolgreich. Diese
erfolglosen Versuche und weitere Beobachtungen aus den naturwissenschaf-

ten verallgemeinerte Helmholtz 1847 zu dem Erfahrungssatz:

e Energieerhaltungssatz: Energie kann niemals verlorengehen oder

neu entstehen.

Die moderne Physik hat diese zunéchst rein empirische Feststellung auf eine
sichere theoretische Grundlage stellen kénnen. Laut dem Noether-Theorem?
(1918), ist jede Symmetrie eines physikalischen Systems mit einer Erhal-
tungsgrofe verbunden. Die Energieerhaltung ergibt sich dabei aus der Ho-
mogenitit der Zeit. Die Energieerhaltung folgt also zwingend daraus, dass
Gleichungen der Physik unabhéngig davon gelten, zu welchem Zeitpunkt ein

Vorgang beginnt (z.B. am 31.12.1918 um 12 Uhr oder jetzt).

6.2 Formulierung des ersten Hauptsatzes

Fiir ein geschlossenes System folgt aus der Energieerhaltung:
du = dw +dq , (geschlossenes System) (94)

wobei wir vorausgesetzt haben, dass aufler Arbeit und Wirme keine weiteren
Energieformen ausgetauscht werden.
Mit Gl. (94) kénnen wir die Anderung der inneren Energie fiir beliebige

Prozesse berechnen, nicht jedoch ihren Absolutwert. Letzteren benétigen

9Emmy Noether (1882-1935) durfte sich 1915 in Géttingen zunichst nicht habilitieren-
weil sie eine Frau war. Dazu soll Hilbert bermerkt haben ”dass er es nicht einsehe, wieso das
Geschlecht der Kandidaten ein Argument gegen eine Zulassung als Privatdozent sein solle.
Schliefflich sei man, nach allem was er wisse, eine Universitit und nicht eine Badeanstalt.”
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wir im Rahmen der Thermodynamik aber auch nicht. Aus Gl. (94) folgt
allerdings noch nicht die Unmoglichkeit eines Perpetuum mobile 1. Art.
Dieses konnte immer noch fortlaufend Kreisprozesse durchfiihren, bei denen
es auf Kosten einer inneren Energie Arbeit abgibt, aber immer wieder in
seinen Ausgangszustand zuriickkehrt. Dass eine solche Maschine im Einklang
mit der Erfahrung nicht realisierbar ist, folgt weil die innere Energie eine Zu-
standsgrofle ist. Das heifit, wenn das System nach einem Kreisprozess wieder
im gleichen Zustand ist, hat es auch die gleiche innere Energie. Mathematisch

148t sich das fiir ein geschlossenes System wie folgt ausdriicken:

%du-%dw—i—%dq—o. (95)

Damit konnen wir exakt formulieren:

e Erster Hauptsatz der Thermodynamik: Wenn ein System eine
Zustandsénderung erfihrt, so ist die Summe der verschiedenen Ener-
gieinderungen, ausgetauschte Wirme, verrichtete Arbeit u.s.w. un-
abhingig vom Weg, auf dem diese Zustandsinderung erreicht wird.
Die Summe der Energieéinderungen héngt ausschliellich vom Anfangs-

und Endzustand ab. Die innere Energie u ist daher eine Zustandsgrofle.

Welche Zustandsvariablen man fiir die Beschreibung eines Systems benétigt,
héngt von der Fragestellung ab. Im Laufe der Vorlesung werden wir verschie-
dene Beispiele behandeln. Eine Uebersicht verschiedener Energieformen, die
sich ineinander umwandeln lassen, ist in Abb. 5 dargestellt. Zunéchst be-

schrianken wir uns auf Beispiele, die sich an Gasen erkléren lassen.

6.3 Beispiele
6.3.1 Expansion gegen einen konstanten Druck

Fiir konstanten dufleren Druck pex kann Gl. (85) einfach integriert werden:
VE VE

we [ padV = —po [ AV = podV, (96)
Va Va

wobei wir die Volumeninderung AV = Vg — Va zwischen Anfangsvolumen
Va und Endvolumen Vg definiert haben. Das ist die isobar geleistete Volu-

menarbeit.
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Abb. 5: Energieformen, die in der physikalischen Chemie von Bedeutung sind und
Moglichkeiten ihrer gegenseitigen Umwandlung (Pfeile). Gepunktete Pfeile deuten
Umwandlungen an, die prinzipiell méglich sind, aber in der Technik nicht systema-
tisch genutzt werden.

6.3.2 Isotherme reversible Volumenarbeit

Einen reversiblen Vorgang kann man umkehren, man kann also auf dem glei-
chen Weg in den Ausgangszustand zuriickkehren. Die grundlegenden Glei-
chungen der Quantenmechanik fiir das Verhalten von Elementarteilchen-
und damit von Atomen und Molekiilen- besitzen Zeitinversionssymmetrie,
beschreiben also grundsétzlich reversible Vorginge. Wir wissen allerdings,
dass sich die Zeit fiir groflere Systeme nicht grundsétzlich umkehren l&sst.
Auf dieses Problem kommen wir spéter zu sprechen. Im Moment geniigt
uns eine mathematische Definition einer reversiblen Anderung. Eine solche
reversible Anderung ist dann gegeben, wenn eine infinitesimale Anderung
einer Zustandsvariablen wieder riickgéingig gemacht werden kann. In diesem
Fall kann auch der gesamte Prozess prinzipiell reversibel gefiithrt werden-
wenn man ihn unendlich langsam ablaufen lisst. Eine etwas anschaulichere

Definition ist:

e Reversibler Vorgang: Ein Vorgang, der in jedem Zwischenzustand
des Systems umgekehrt und unter Austausch der entgegengesetzten

Wiérme und Arbeit auf demselben Weg riickwérts gefithrt werden kann.
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Abb. 6: p, V-Diagramme fiir eine isotherm reversible (durchgezogene Linie) und
eine isobare (gestrichelte Linie) Expansion. Die Fliche unter der Kurve ist fiir die
isotherm reversible Expansion grofler. Die Simulation entspricht einem Mol eines
idealen Gases bei 298 K.

Die Anwendung des Begriffs ist etwas subtil. Man verwickelt sich leicht in
Widerspriiche, es sei denn man betrachtet ein abgeschlossenes Gesamtsy-
stem, das aus dem betrachteten geschlossenen System, einem Arbeitsspei-
cher und einem Wéirmereservoir besteht.

Hier betrachten wir ein Gas in einem durch einen Kolben geschlossenen
Behalter, wobei der Unterschied zwischen dem Druck p des eingeschlossenen
Gases und dem &uBleren Druck p stets infinitesimal klein (dp) ist. Dann
koénnen wir in Gl. (85) fiir p den Druck des Gases einsetzen, den wir wiederum

mit der Zustandsgleichung des idealen Gases pV' = nRT ausdriicken kénnen.

Es folgt:
Ve nRT
w=— / MY (97)
Va 4

Wir nehmen nun ein geschlossenes System (n konstant) bei konstanter Tem-

peratur T (isothermer Vorgang) an. Gl. (97) vereinfacht sich dann zu:

Ve Qv Vi
w = —nRT/ — = —nRTIn <> . 98
vV A (98)
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Wir kénnen nun die in den Gl. (96) und (98) berechneten Arbeiten mitein-
ander vergleichen. Dazu nehmen wir an, dass die Expansion beim gleichen
Enddruck peyx endet. In einem p, V—Diagramm!® entspricht die geleistete
Arbeit der Fliche unter der Kurve, die die Zustandsinderung beschreibt.
Abb. 6 macht deutlich, dass in dem reversibel gefithrten Prozess mehr Ar-
beit geleistet wird. Das ist ein allgemeines Phinomen: die maximale Arbeit

wird bei reversibler Prozessfithrung geleistet.

10 Atkins bezeichnet diese Diagramme als Indikatordiagramm
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Box 4: Irreversible Prozesse und die lokale Giiltigkeit des 1. Haupt-

satzes

In der klassischen Thermodynamik sind dg und dw wegen ihrer Weg-
abhingigkeit keine totalen Differentiale. Die Gleichungen (94) und (95) sind
formal zwar richtig, aber in ihrer physikalischen Interpretation etwas prekér.?
Zur Berechnung von Zustandsgréfien behilft man sich, indem man sich den
betrachteten Prozess als eine Folge von Gleichgewichtszusténden vorstellt, die
sich nur infinitesimal unterscheiden. Anstelle des tatsichlich stattfindenden ir-
reversiblen Prozesses betrachtet man also einen reversiblen Prozess, der vom
gleichen Anfangszustand zum gleichen Endzustand fiihrt. So kann man A
berechnen. Man muss dann nur noch fiir entweder g oder w einen Rechenweg|
finden, der auch fiir den irreversiblen Prozess korrekt ist. Die andere der beiden

Grofen liefert der 1. Hauptsatz.

Dieses Konzept ist etwas verwirrend und umsténdlich und wird in der irre-
versiblen Thermodynamik unter Einfithrung der Zeit als Variable vermieden.
IWir definieren
dg = J,dt (99)

und
dw = J,dt (100)

wobei J, und J,, der Wirmefluss bzw. Arbeitsfluss sind. Die Berechnung solcher
thermodynamischen Fliisse aus thermodynamischen Kréiften wird in Abschnitt|
8.2.5 eingefiihrt. Fiir riumlich inhomogene Systeme® definieren wir aufierdem|
die zeit- und ortsabhiéngige Dichte der inneren Energie @(t,x) zur Zeit ¢ am
Punkt = und analog die molare Dichte 7;(t, z), die nichts Anderes als die lokale
Konzentration ¢;(t,x) des Stoffes mit dem Index ¢ ist. Auch 4 wird analog zur

Massendichte p = m/V durch Normierung auf das Volumen gebildet.

Mit diesen Definitionen gilt der 1. Hauptsatz lokal, d.h. er kann auf den
[Energieaustausch eines kleinen Volumenelements am Ort z angewendet wer-
den. Aulerdem kann man die thermodynamischen Fliisse und Krifte iiber Zu-
standsfunktionen ausdriicken, deren totale Differentiale definiert sind. In denl
folgenden Abschnitten bleiben wir im Rahmen der klassischen Thermodynamikl
ohne explizite Zeit- und Ortsabhéngigkeit, so lange dadurch keine konzeptio-

nellen Probleme auftreten.

“Einige Lehrbuchautoren vermeiden deshalb die Notation dg und dw, die totale]
Differentiale nahe legt.

’In den meisten irreversiblen Prozessen treten merkliche riumliche Inhomoge-
mitdten auf.
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6.4 Die Enthalpie

Wenn bei einem Prozess keinerlei Arbeit umgesetzt wird, dndert sich die
innere Energie ausschliesslich durch Warmeaustausch, d.h., die isochor aus-
getauschte Wirme g = Awu ist die Anderung der Zustandsgréfe u. Eine
solche Prozessfithrung erfordert allerdings ein konstantes Volumen (isocho-
rer Prozess), da anderenfalls Volumenarbeit verrichtet wird. Eine isochore
Reaktion lduft zum Beispiel in einem Autoklaven ab. In der Praxis arbei-
tet man allerdings viel hiufiger bei konstantem Druck (isobarer Prozess),
zum Beispiel beim Atmosphérendruck oder bei dem Druck, fiir den eine

chemische Anlage ausgelegt ist. Die isobare Volumenarbeit ist dann

wp = — /pdV = —pAV | (101)

so dass
Au=wp +qp = —pAV +gp (102)

ist. Die ausgetauschte Wérme ist dann durch

ap = Aut+pAV = ug—uy+p (Va — V1) = (ug + pV2)—(u1 + pV1) = A (u +pV)
(103)
gegeben, also als Anderung eines Ausdrucks, der ausschliesslich aus Zu-
standsgrofien gebildet wird. Dieser Ausdruck hat deshalb selbst die Eigen-
schaften einer Zustandsgrofle. Diese hier neu eingefiihrte zusammengesetzte
Zustandsgrofle wird als Enthalpie bezeichnet und mit dem Buchstaben h

(fiir engl. heat, Warme) abgekiirzt
h=u+pV . (104)

Die unter isobaren Bedingungen ausgetauschte Warme ¢, = Ah ist also
ebenfalls gleich Anderung einer ZustandsgroéBe, nidmlich der Enthalpie h.
Diese Feststellung gilt, sofern keine andere Arbeit, wie zum Beispiel elektri-
sche Arbeit, ausgetauscht wird.

Im Folgenden betrachten wir solche Prozesse, bei denen keine andere Arbeit
als Volumenarbeit ausgetauscht wird, die nun aber nicht mehr notwendiger-

weise isobar verlaufen. Das totale Differential der inneren Energie ist dann

du = —pdV +dgq . (105)
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Die Enthalpie kénnen wir immer noch sinnvoll verwenden. Ihr totales Diffe-
rential ist

dh = du+ pdV + Vdp . (106)

Da GI. (104) eine Definition ist, ist sie nicht daran gebunden, dass p konstant
ist. Vielmehr ist p immer der jeweilige Druck des Systems, so dass —pdV die
reversible Volumenarbeit ist. Fiir reversible Prozesse folgt als aus Gl. (105)
und (106)

dh =Vdp+dg . (107)

Anderungen der inneren Energie bei konstantem Volumen oder der Enthal-
pie bei konstantem Druck kann man also bestimmen, indem man die aus-
getauschte Warme misst. Diese Methode wird als Kalorimetrie bezeichnet,

die verwendete Einrichtung als Kalorimeter.

6.5 Die kalorischen Zustandsgleichungen reiner Stoffe

Da die innere Energie und Enthalpie Zustandsgréfien sind, kann man ihr

allgemeines Verhalten mittels einer Darstellung als Zustandsfunktionen

u = u(T,V,n) , (108)
= h(T,p,n) , (109)
(110)

untersuchen. Die Wahl der Variablen V in dieser kalorischen Zustands-
gleichung fiir v und p in derjenigen fiir A stellt sicher, dass die Beschreibung
einfach und tiibersichtlich bleibt.

6.5.1 Temperaturkoeffizienten, Volumenkoeffizienten, und Druck-

koeffizienten der inneren Energie und Enthalpie

Die totalen Differentiale von v und h kénnen fiir konstante Stoffmengen n

(geschlossene Systeme) auch als partielle Differentiale geschrieben werden

ou ou
Oh Oh
= = — T —_— . 112
dh Vdp + dg (8T)pd +<6p)po (112)

66

calorimetry



Der Temperaturkoeffizient der inneren Energie bei konstantem Volumen
(dV = 0) ist daher

ou dgy
<8T>V ar ~ v =nov (113)
also die Warmekapazitit bei konstantem Volumen. Analog ist der Tempe-

raturkoeffizient der Enthalpie bei konstantem Druck (dp = 0)

oh\ dg,
<6T>p =ar @ =% (114

die Warmekapazitéit bei konstantem Druck.

Der Volumenkoeffizient der inneren Energie bei konstanter Temperatur hat
die Groflenart Druck und der Druckkoeffizient der Enthalpie bei konstan-
ter Temperatur die Groflenart Volumen. Sie lassen sich mit thermischen
dem Ausdehnungskoeffizienten o = (1/V')(0V /9T ), und dem Kompressi-
bilitdtskoeffizienten ky = —(1/V)(0V/0p)r,, ausdriicken,

(‘;;‘)T = V(1 -Ta) ; (116)

allerdings werden wir diese Beziehungen erst herleiten konnen, wenn wir den
zweiten Hauptsatz der Thermodynamik eingefiihrt haben. Hier bemerken
wir aber noch, dass fiir ideale Gase, « = 1/T und kp = 1/p ist, so dass die
innere Energie eines idealen Gases volumenunabhéngig ist und die Enthalpie
druckunabhéngig.

Fiir den reversiblen Wérmeaustausch eines reinen homogenen Stoffes bei
Anderung von T und V folgt damit

ou

dgrey = cvdT + | ( o= ) +p| AV = nCydT + —TdV (117)
ov ), KT

und fiir den reversiblen Wirmeaustausch bei Anderung von T und p

dgrev = deT + |:<(2h> - V:| dp = ndeT —aVTdp . (118)
P/

Die Wirme, die ein System bei konstanter Temperatur und einer reversi-

blen Volumenénderung austauscht, ist nach Gl. (117) die Summe aus einer
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Warmekompensation pdV fiir die gegen den &ufleren Druck geleistete Vo-
lumenarbeit —pdV!! und einem Term (9u/dV ), dV. Der letztere Term be-
schreibt die innere Arbeit, die bei Volumenédnderungen aufgrund der Krifte
zwischen den Teilchen geleistet werden muss oder frei wird. Bei idealen Ga-

sen ist dieser Term Null.

6.5.2 Die Beziehung zwischen Cy und C),

Wir betrachten zunichst den reversiblen Warmeaustausch bei konstantem
Druck, fiir den Gl. (117) gilt. Ableitung nach der Temperatur ergibt

day T () e g (O
T [<8V>T+p} <8T>p_nCV+TnT <8T>p . (119)

Nun ist die linke Seite nichts Anderes als die Wiarmekapazitit bei konstan-
tem Druck. Damit und durch Normierung auf die Stoffmenge n erhalten
wir

a [0V, a?
—Cy=T— (Z2) =TV,,— . 12
Cp—Cv =T+ < o7 )p Vin' (120)

Da T, Vi, und w7 positiv sind, ist C}, grundsétzlich groBer als Cy . Fiir ideale
Gase mit o = 1/T und sk = 1/p ergibt sich

Cp—CV:TVm%:—:R. (121)

Zum Nachdenken

e Formulieren Sie den ersten Hauptsatz fiir ein abgeschlossenes System.

e Diskutieren Sie, wie man ein offenes System mit dem ersten Hauptsatz

betrachten kann.

e Kann man den ersten Hauptsatz, das Gesetz von der Erhaltung der
Masse und Einsteins Beziehung E = mc? gleichzeitig auf ein System

anwenden?

e Wire iiberhaupt eine sinnvolle Physik denkbar (Voraussage von Vor-
gingen auf der Grundlage von Gleichungen), wenn es keine Zeithomo-
genitéit (und damit keine Energieerhaltung) gibe. Wenn ja, was miisste

man dazu wissen?

1 Gibe es diese Kompensation nicht, so wiirde die ausgetauschte Arbeit zu einer Aen-
derung der inneren Energie fithren, die wiederum einer Temperaturinderung entspriche
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Zum Nachlesen

Atkins,2001: S. 102-104
Engel/Reid,2006: S. 28-30
Wedler,1997: S. 23-33

Kondepudi, 2008: p. 5567

Wikipedia: Noether-Theorem
Wikipedia, English: Noether “s theorem

6.5.3 Adiabatische Volumeninderungen

Unter adiabatischen Bedingungen ist definitionsgeméifl die ausgetauschte
Wiérme Null, dg = 0. Dann folgt fiir ein geschlossenes Sytem (konstante
Stoffmenge) aus Gl. (117)

(du),, = —pdV = nCydT + (au) dV (dg =0) . (122)

ov ),

Die ausgetauschte Volumenarbeit ist also gleich der Anderung der inneren
Energie des Systems. Sie fithrt daher zu einer Temperaturéinderung. Eine
adiabatische Zustandsdnderung kann reversibel gefiihrt werden, indem zu
jedem Zeitpunkt der &uflere Druck gleich dem inneren Druck des Systems
gehalten wird. Anderenfalls verlauft sie irreversibel.
Fiir ideale Gase ist (Ou/0V)r = 0. Wenn die Warmekapazitét bei konstan-
tem Volumen im betrachteten Temperaturbereich als konstant angesehen

werden kann, so kann Gl. (122) einfach integriert werden:

Au = wyo = nCy (Ty —T7) (ideales Gas,dg = 0) . (123)
Wird der Prozess reversibel gefiihrt, so ist p zu jedem Zeitpunkt der Gleich-
gewichtsdruck des idealen Gases, p = nRT/V. Daraus folgt

T
dw = —%dv = nCydT (ideales Gas, reversibel,dg = 0) . (124)

Mit Gl (121) gilt dann

C,—CydV dT
_ vev o 12
Cy Vv T (125)

Wir fithren nun den Poisson-Koeffizienten v = C),/Cy ein und ersetzen dx /x

69



durch d Inz. So erhalten wir
—(y=1)dlnV =dInT . (126)

Durch bestimmte Integration folgt fiir beliebige V7 und V5

Vs Ty
—(vy=1)In—==In—. 127
(= Dlngt =l (127
Nach Delogarithmieren erhalten wir
TV~ = const. . (128)

Hier konnen wir T' = pV/nR substituieren. Da n und R konstant sind, gilt

das Poissonsche Gesetz
pV7 = const. (ideales Gas, reversibel,dg = 0) . (129)

Wie bereits weiter oben ausgefiihrt, ist C,, grundsétzlich grofler als Cy, so
dass v > 1 ist. Fiir einatomige Gase ist v = 5/3.12 Fiir mehratomige Gase

ist der Wert von v kleiner und temperaturabhingig.'3

6.5.4 Joule-Thomson-Effekt

Die adiabatische Expansion von Gasen fiihrt zu einer Temperaturianderung.
Dieser Effekt wird technisch zur Gasverfliissigung benutzt. Anschliefend
lasst sich z.B. destillativ Luft in Stickstoff, Sauerstoff und Restgase tren-
nen. Aulerdem werden verfliissigte Gase in grofem Umfang als Kiihlmittel
eingesetzt. Fiir die reversible adiabatische Gasexpansion folgt aus Gl. (118)

wegen dg=0

nCpdT — VTadp = 0 (reversibel , adiabatisch) (130)

2Das ergibt sich aus Betrachtungen in der statistischen Thermodynamik, nach denen
auf jeden Freiheitsgrad eine molare thermische Energie RT/2 entfillt. Ein einatomiges
Gas hat nur die drei Translationsfreiheitsgrade, so dass Cv = 3R/2 ist. Mit C, = Cv + R
folgt Cp =5R/2 und v =5/3

13Die zusitzlichen rotatorischen und vibratorischen Freiheitsgrade mehratomiger Mo-
lekiile werden thermisch aktiviert. Auf diese entfillt also nur bei hinreichend hoher Tem-
peratur Energie. Da Cy > 3R/2 gilt und die Differenz von C, und Cy konstant ist, wird
~ kleiner sein.
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woraus folgt

T
<8> wgpy, (131)
8}9 adiatbatisch,rev CP

Der thermische Ausdehnungskoeffizient « ist grundsétzlich groBer als Null,
so dass sich Gase bei der reversiblen adiabatischen Expansion grundsétzlich
abkiihlen.
In der technischen Anwendung kann man allerdings nicht reversibel arbeiten
(warum?). Stattdessen entspannt man das Gas durch eine Drossel, auf deren
beiden Seiten konstante aber verschiedene Driicke p; und po herrschen. Fiir
eine Expansion ist p1 > po. Ein Gasvolumen V; vor der Drossel tauscht
beim Durchtritt formal zunéchst die Volumenarbeit p; Vi mit der Umgebung
aus, expandiert auf das Volumen V5 und tauscht die Volumenarbeit —poVa
mit der Umgebung aus. Wegen der Bedingung g = 0 fiir den adiabatischen
Prozess ist dann

Au=uy —u; =p1Vi —p2Va , (132)

bzw.

up +p1V1 = ua +paVa . (133)

Mit der Definition der Enthalpie h = u + pV finden wir
hi = ha , (134)

d. h. die Enthalpie des Gases bleibt bei der Drosselentspannung konstant.

Man spricht von einem isenthalpischen Prozess. In einem isenthalpischen

oh oh
dh <8T>pd + <6p>po 0 (135)

Mit Gl. (114) und (116) folgt daraus

Prozess gilt

nCpdT 4+ V (1 — Ta) dp = 0 (isenthalpisch) . (136)

Daraus erhalten wir den Joule- Thomson-Koeffizienten

6T> Vin
— | =5 Ta-1) . 137
(317 no Op ( ) (137
Fiir ideale Gase mit a = 1/T ist der Joule-Thomson-Koeffizient bei allen

Temperaturen Null. Fiir reale Gase kann der Koeffizient positiv oder negativ

sein. Ein positiver Koeffizient bedeutet, dass es bei einer Drosselentspannung

71



(p2 < p1, dp < 0) zu einer Abkiihlung (d7' < 0) kommt. Das ist der Fall,
wenn T'« grofer als Eins ist. Fiir schwach temperaturabhéngige und positive
« ist das oberhalb einer Inversionstemperatur

T, = (138)

1
a
der Fall. Fallt jedoch « stérker als invers mit der Temperatur, so kann sich
diese Beziehung umkehren und dieser Fall tritt recht hiufig auf. Ein Gas
muss also gegebenenfalls vorgekiihlt werden, um es durch Drosselentspan-
nung weiter abkiihlen zu konnen. Das ist beispielsweise fiir Wasserstoff bei
Normaldruck und Raumtemperatur der Fall. Fiir eine genauere Betrachtung
siche Engel/Reid Abschnitte 3.7 und 3.8.

Mit der vereinfachten van-der-Waalsschen Zustandsgleichung (43) erhalten

wir ferner L oV /R
m a
= (Z2) = — (242 1
“ Vm<8T>p Vm<p+RT2)’ (139)
woraus 5T . )
a
=) = === 14
(&), (&) (140
und 5
a
T =— 141
T (141)
folgen.

Fir T' < T; wird der Joule-Thomson-Koeffizient in Gl. (140) positiv, was
einer Abkiihlung des Gases (0T < 0) bei einer Entspannung (dp < 0) ent-
spricht.

Zum Nachlesen
Atkins,2001: S. 100-102
Engel/Reid,2006: S. 68-74
Wedler,1997: S. 248-252
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7 Thermochemie

7.1 Die Standardenthalpie

Die Enthalpiefinderung fiir einen bestimmten Prozess hingt davon ab, unter
welchen dufleren Bedingungen (Druck, Bildung von Mischphasen) er durch-
gefithrt wird, weil die Druckabhéngigkeit der Enthalpien fiir den Anfangs-
und Endzustand sich voneinander unterscheiden kann. Deshalb tabelliert

man Enthalpieinderungen fiir einen Satz von Standardbedingungen und

gibt sie als Anderung der Standardenthalpie AH® an. Das ist die Enthal-
piedinderung fiir einen Prozess, dessen Ausgangsstoffe und Endprodukte sich
im Standardzustand befinden. Der Standardzustand entspricht einer reinen
Substanz bei der jeweiligen Temperatur und einem Druck von 10° Pa. In
der Regel werden die Daten bei der Normtemperatur von 298,15 K (25 °C)
angegeben (siehe auch Box 7.1).
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Box 5: Standardzustidnde und Tabellierung thermochemischer Daten

Die Tabellierung von thermochemischen Daten erfordert einen Tabellierungs-
zustand, auf den sich diese Daten beziehen. Insbesondere miissen die Tempe-|
ratur T, der Druck p und bei Losungen entweder die Molalitit m oder die

Konzentration ¢ angegeben sein. Die iiblichen Werte fiir die Tabellierung sind

T = 298.15 K; p® = 10° Pa; m®= 1 mol kg~ !; ¢®=1 mol L',
Abweichende Tabellierungszustinde miissen zusammen mit der Tabelle ange-

geben werden.

Der Standardzustand selbst ist ein Referenzzustand, der es erlaubt Abwei-
chungen von idealem Verhalten fiir beliebige Systeme konsistent zu definieren.
[Die Temperatur muss immer zusdtzlich zum Standardzustand definiert werden,
d.h. es gibt keine Standardtemperatur, nur eine Normtemperatur fiir Tabellie-
rungen. Fiir verschiedene Arten von Systemen miissen dabei etwas unterschied-
liche Festlegungen getroffen werden. In jedem Fall ist der Aggregatzustand mit|
anzugeben. Dafiir werden die Symbole (g) fiir den gasformigen, (1) fiir den
fliissigen (liquidus) und (s) fiir den festen Zustand (solidus) verwendet. Die

einzelnen Standardzustédnde sind wie folgt definiert:

Gasphase. Der Standardzustand eines reinen Gases oder der Komponente

einer Gasmischung ist der hypothetische Zustand dieser Komponente als ideales

Gas bei einem Druck p© = 10° Pa. Insbesondere befindet sich ein reales Gas

allgemein nicht im Standardzustand.

Kondensierte Phasen (fliissig oder fest). Der Standardzustand einer reinen

Substanz oder der Komponente einer Mischung entspricht dem Zustand der
reinen Substanz beim Standarddruck p®©.
Lésungen. Losungen sind Mischungen, in denen eine oder mehrere Kompo-

nenten in grofem Uberschufl und mindestens eine Komponente stark verdiinnt,

vorliegen. Der Standardzustand ist eine hypothetische ideale Losung bei der

Konzentration ¢® und dem Druck p®.

7.2 Enthalpien einiger wichtiger Prozesse
7.2.1 Phaseniiberginge

Die Anderung der Standardenthalpie wihrend eines Phaseniibergangs ist die

Standard-Phaseniibergangsenthalpie A ans H <. Ein Beispiel ist die Standard-
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Verdampfungsenthalpie A, H® fiir den Prozess

H,0(1) — HaO(g) , AyHsrg = +40.66 kJ mol ™! | (142)

wobei hier eine Temperatur von 373 K angenommen wurde. Analog sind
die Schmelzenthalpie fiir den Phaseniibergang fest nach fliissig und die Sub-
limationsenthalpie fiir den Phaseniibergang fest nach gasformig definiert.
Aufgrund des ersten Hauptsatzes muss die Standardsublimationsenthalpie
bei gegebener Temperatur T' gleich der Summe aus der Standardschmelz-

und der Standardverdampfungsenthalpie bei der gleichen Temperatur sein.

7.2.2 Losungsenthalpie

Die Standardlosungsenthalpie entspricht dem Auflésen einer Substanz in ei- standard solvati-
ner angegebenen Menge von Losungsmittel. Von besonderem Interesse ist on enthalpy

die Losungsenthalpie bei unendlicher Verdiinnung, weil dann Energiebei-

trage von Wechselwirkungen zwischen den gelosten Teilchen vernachléssigt

werden konnen. Bei der Herstellung einer verdiinnten aus einer konzentrier-

ten Losung kann es auch zu einem Wéarmeaustausch mit der Umgebung

kommen. Man spricht dann von Verdiinnungsenthalpie. dilution enthalpy

7.2.3 Ionisierungsenergie und Elektronenaffinitit

Der Bildung eines Kations aus einem neutralen Atom entspricht die Standard-

ionisierungsenthalpie A;H®. Der Prozess ist fiir Teilchen in der Gasphase
definiert, wobei man davon ausgeht, dass das Elektron unendlich weit ent-
fernt wird. Weil bei diesem Prozess aus einem Mol gasformiger Reaktanden

zwei Mol gasformige Endprodukte entstehen (die Kationen und die Elektro-

nen), ist AfH® nicht genau gleich der Tonisierungsenergie Er. Die Differenz

AIH® — Ey = RT (143)

kann aber haufig vernachléssigt werden. lonisierungsenthalpien sind posi-
tiv. Entfernt man ein zweites Ion, so entspricht dieser Prozess der zweiten
Tonisierungsenergie, die ebenfalls positiv und grundsétzlich grofler als die
erste lonisierungsenergie ist. Ein Grund ist die groflere Coulombwechselwir-

kung bei der Entfernung des zweiten Elektrons durch die hohere Ladung
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des verbleibenden Kations. Man erwartet deshalb ein um etwa einen Fak-
tor von zwei groflere zweite Ionisierungsenergie, sofern beide Elektronen aus
der gleichen Schale entfernt werden. Wird das zweite Elektron aus einer ge-
schlossenen Schale entfernt, wie z.B. bei Natrium, so kann der Unterschied
wesentlich grofler sein.

Die Anlagerung eines Elektrons an ein Atom oder Molekiil ist in der Regel

ein exothermer Prozess, es wird Energie frei. Die Elektronenanlagerungs-

enthalpie Ag,H ist deshalb zumeist negativ. Tabelliert wird allerdings die
Elektronenaffinitit Fg,, die das umgekehrte Vorzeichen hat. Es gilt deshalb

FEg. = —(ApH® + RT) , (144)

wobei der Term +RT den Unterschied pV zwischen der Aenderung der Ent-
halpie und der inneren Energie kompensiert, der wegen An = —1 mol —RT

betrigt.

7.3 Reaktionsenthalpien

Die Enthalpiedinderung wéhrend einer chemische Reaktion unter Standard-
bedingungen wird als Standardreaktionsenthalpie bezeichnet. Sie muss stets
zusammen mit der Reaktionsgleichung angegeben werden, da sie davon ab-
héngt, mit welchen Stoffmengen (stochiometrischen Koeffizienten) ein For-
melumsatz definiert ist. Ferner ist es wichtig, die Aggregatzustinde der Aus-
gangsstoffe und Endprodukte anzugeben. Die Kombination aus einer solchen
chemischen Reaktionsgleichung mit der Standardenthalpie fiir die Reaktion

ist eine thermochemische Gleichung. Ein Beipiel ist

CHy(g) +202(g) — CO2(g)+2H,0(1) , ARH® (298K) = —890kJ mol ! .
(145)
Thermochemische Gleichungen beziehen sich auf reine ungemischte Reak-
tanden und reine getrennte Produkte, jeweils im Standardzustand. Fiir die
Berechnung des Warmeumsatzes bei einer Reaktion in der Praxis sind also
eventuelle Mischungsenthalpien gesondert zu beriicksichtigen. In der Regel
kann man diese aber vernachléssigen.
Berechnen kann man Reaktionsenthalpien aus molaren Standardenthalpien

von Ausgangsstoffen und Produkten, wobei die stochiometrischen Koeffizi-
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enten zu beriicksichtigen sind. Eine Reaktion

lvaa|Ar + [vaglAa+ -+ [van|An — [ve1|EL + [vE2|E2 + - - + |[VEm|Em
(146)

kann formal auch als

Eo+ - +|vEm|Em—(vai|A1 + [vazlAs + -+ [van]|As) =0
(147)

geschrieben werden. In solch einer Gleichung sind die stochiometrischen Ko-

lve 1 |E1+|vE 2

effizienten vy ; der Ausgangsstoffe negativ und die Koeffizienten vg; der
Endprodukte positiv. Mit dieser Konvention kann man fiir die Reaktions-

enthalpie schreiben

ARH® =) vH®(J;) (148)
i
wobei J fiir einen Ausgangsstoff oder ein Reaktionsprodukt stehen kann.

7.3.1 Der Satz von Hess

Wenn man die Enthalpien einfacher Reaktionen, zum Beispiel von Verbren-
nungen oder der Bildung der Verbindungen aus den Elementen kennt, so
kann man Standardenthalpien komplexerer Reaktionen daraus berechnen.
Ein solches Vorgehen ist eine Anwendung des Ersten Hauptsatzes der Ther-

modynamik und lisst sich durch den Satz von Hess beschreiben:

e Fiir alle Reaktionsfolgen, die bei gleicher Temperatur und gleichem
Druck von den selben Ausgangsstoffen zu den selben Endprodukten
fithren, ist die Summe der molaren Standardreaktionsenthalpien die

gleiche.

An einem Beispiel wird das deutlicher. Wenn wir die Standard-Verbren-
nungsenthalpie von Wasserstoff

Ha(g) + 1/2 O2(g) — Ho0(1), ARH® = —286 kJ mol !,

die Standard-Verbrennungsenthalpie von Propan

C3Hsg(g) + 5 O2(g) — 3 CO2(g) + 4 HaO(1), ARH® = —2220 kJ mol ™!,

und die Hydrierungsenergie von Propen

CH, = CHCHg(g) + HQ(g) — CgHg(g), AR];Ie = —124 kJ mol~!

kennen, kénnen wir die Verbrennungsenthalpie von Propen berechnen:
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REAKTION ARH®/ kJ mol~!

C3H6(g) + H2(g) — CgHg(g) -124
CgHg(g) +5 Og(g) — 3 COq (g) +4 HQO(]) -2220
HQO(]) — Hg(g) + 1/2 Og(g) +286

CgHG(g) + 9/2 (o) (g) —3 COQ(g) +3 HzO(l) -2058

7.3.2 Bildungsenthalpien

Standard-Reaktionsenthalpien lassen sich in einer Art Baukastensystem zu-
sammensetzen, wenn man die Standard-Reaktionsenthalpien fiir die Bildung

aller beteiligten Verbindungen aus den Elementen kennt. Diese Werte nennt

man die Standard-Bildungsenthalpien AgH® der Verbindungen. Fiir jedes
Element wéhlt man dabei einen Referenzzustand, der dem stabilsten Zu-
stand bei 298 K und 0.1 MPa entspricht. Eine Ausnahme ist Phosphor,
dessen stabilste Modifikation (roter Phosphor) nicht sehr gut reproduzierbar
ist, hier wurde weiler Phosphor als Referenzzustand gewéhlt. Die Standard-
Bildungsenthalpien der Elemente im Referenzzustand sind als Null definiert.
Mit den Bildungsenthalpien folgt aus Gl. (148) und dem Satz von Hess

7.3.3 Abschitzung von Reaktionsenthalpien aus Bindungsenthal-

pien

Die Bildungsenthalpie einer Verbindung kann in vielen Féllen in guter Néhe-
rung als Summe von Enthalpiebeitrigen der einzelnen Bindungen (Bin-
dungsenthalpien) aufgefasst werden. In dieser Ndherung ist die Reaktions-
enthalpie eine Summe von Energiebeitragen durch Bindungsbruch und Bin-
dungsbildung. Als Beispiel betrachten wir wiederum die Verbrennung von
Methan, Gl. (145). Die linke Seite der Reaktionsgleichung entspricht dem
Brechen von 4 C-H-Bindungen in Methan und 2 O=0-Bindungen in Sauer-
stoff. Laut Tabelle 1 sind dafiir 4-412 kJ mol~! 42-497 kJ mol~! = 2642 kJ
mol ™! aufzuwenden. Die rechte Seite enspricht der Bildung von zwei C=0-
Bindungen in Kohlendioxid und 4 H-O-Bindungen in Wasser, also einem
Enthalpiegewinn von 2-743 kJ mol~'44-463 kJ mol~! = 3338 kJ mol~'. Net-
to ergibt sich ein Enthalpiegewinn von 3338 kJ mol~! —2642 kJ mol~! = 696

kJ mol~!, der vom System an die Umgebung abgegeben wird (negatives Vor-
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zeichen). Wir schiitzen also eine Reaktionsenthalpie AR H = —696 kJ mol !
ab, withrend der tatséichliche Wert -890 kJ mol~! betréigt. Auch mit einer
Korrektur von 41 kJ mol~! fiir Kondensation des Wassers, siehe Gl. (142),
ergibt sich noch ein relativer Fehler der Abschitzung von etwa 17%.

Obwohl die Genauigkeit der Abschétzung nur méfig ist und insbesondere bei
Systemen mit konjugierten Mehrfachbindungen noch zusétzliche Fehler ent-
halten kann, erlaubt diese Methode zumindest ungefihre Vorhersagen iiber
die Warmetonung einer Reaktion auf der Grundlage einer sehr kompakten
Tabelle von Bindungsenthalpien (Tabelle 1).!4 Fiir die Reaktionsplanung
im Labor ist es praktisch zu wissen, ob man der Apparatur viel Energie
zufithren oder abfithren muss und in vielen Féllen sind die Bildungs- oder
Verbrennungsenthalpien der Ausgangsstoffe und Endprodukte nicht in ther-

mochemischen Tabellen zu finden.

Tabelle 1: Mittlere Bindungsenthalpien Hg (kJ mol~!) einiger hiufig auftre-
tender Bindungen bei 298,15 K. Das Symbol ~ bezeichnet eine aromatische
Bindung.

Typ Hg | Typ Hg | Typ  Hp | Typ Hg | Typ Hs | Typ Hs
C-C 348 CH 412[CN 305|CO 360 CF 484 | CCl 338
C-Br 276 | CI 238|CS 259 | C=C 612 | C=N 613 | C=0 743
C=C 811 | C=N 890 | C~C 518 | HH 436 | HN 388 | HO 463
HF 565 | HCl 431 | HBr 366 | HI 299 | HS 338 | HP 322
HSi 318 NN 163 | N-O 157 | N-F 270 | N-Cl 200 | N-Si 374
N=N 409 | N=N 945 | O-O 146 | O-F 185 | O-Cl 203 | O=0 497
F-F 155 | F~C1 254 | CI-C1 252 | CI-Br 219 | CI-1 210 | CI-S 250
Br-Br 193 | Br-I 178 | Br-S 212 | -1 151 | S-S 264 | P-P 172
Si-Si 176

7.3.4 Der Born-Haber-Kreisprozess

Da die Enthalpie eine Zustandsgrofle ist, kann man die Standardreaktions-
enthalpie einer Reaktion bestimmen, wenn diese Reaktion Teil eines Kreispro-
zesses ist und die Standardreaktionsenthalpien aller anderen Schritte in die-
sem Kreisprozess bekannt sind. Auf diese Weise kann man Enthalpiednde-
rungen fiir Prozesse berechnen, die man nicht direkt beobachten kann. Ein
Beispiel ist die Bestimmung der thermodynamischen Gitterenergie von Na-

triumchlorid iiber den Born-Haber-Kreisprozess.

Y Quelle: L. Pauling, The Nature of the Chemical Bond. Cornell University Press. Ithaca,
1960
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Na'(g)+e (g)+Cl(g)

N
% Na'(g) 5
~f o *ClHaly ®
+ [NO'(9)1€ (0) —
+1/2 Cly(g) A
A
@D
[ee]
N
+
Na(g) + 1/2 Cl,(g) .

A

Na(s) + 1/2 Cl,(9)
\

+411,15 | +lO7,32|

NaCl(s)

Abb. 7: Der Born-Haber-Kreisprozess.

Die thermodynamische Gitterenthalpie enspricht der Zerlegung des Ionenkri-
stalls in die isolierten Ionen in der Gasphase. Bestimmen lassen sich die

folgenden Reaktionsenthalpien:

e Nettobildungsreaktion von Natriumchlorid aus den Elementen Na(s)

und 1/2 Cly(g), ARH® = —411.15 kJ mol !
e Sublimation von Natrium, AgpH® = +107.32 kJ mol !
e Ionisierung von Na(g), A;H® = +498.3 kJ mol !
e Dissoziation von 1/2 Cly, AR H® = +121.68 kJ mol !

e Elektronenanlagerung an Cl(g), A, H® = —351.2 kJ mol !

Mit diesen Teilschritten lidsst sich ein Kreisprozess aufbauen (Abb. 7), in

dem der einzige Schritt mit unbekannter Reaktionsenthalpie die Bildung
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des ITonenkristalls ist. Da in einem Kreisprozess die Summe aller Enthal-

piednderungen Null sein muss, lisst sich die thermodynamische Gitterent-

halpie zu AR H® = 4787.2 kJ mol~! bestimmen.

7.4 Die Temperaturabhingigkeit von Reaktionsenthalpien

Die partielle Ableitung der Reaktionsenthalpie nach der Temperatur ist die
Anderung der Wirmekapazitit C) bei konstantem Druck wihrend der Re-
aktion (Kirchhoff’sches Gesetz),

(8ARH

= ARC), . (150)
oT >p P

Entsprechend kann man die Standardreaktionsenthalpie bei einer Tempera-
tur T3 berechnen, wenn diejenige bei einer Temperatur 77 und die Warmeka-

pazitéten aller Reaktionsteilnehmer im Intervall zwischen 77 und T bekannt

sind: .
2
ARH® (Ty) = ARH® (TY) + ARCpdT | (151)
Ty
wobei
ARCp = Z l/Z'Cp(JZ'> s (152)

die Differenz der molaren Wéarmekapazitdten der Reaktionsprodukte und
Ausgangsstoffe ist, jeweils gewichtet mit den stochiometrischen Koeffizien-
ten. In vielen Fillen kann man die Temperaturabhéngigkeit von ArC), ver-
nachléssigen.

Will man genau rechnen, so wéhlt man einen Potenzreihenansatz fiir C.

Eine sehr gute Naherung ist die Shomate-Gleichung

cp:A+BT+CT2+DT3+%. (153)
Die Koeffizienten A, B,C, D, E sind tabelliert (P. J. Linstrom, W. G. Mall-
ard (Hrsg.), NIST Chemistry WebBook, NIST Standard Reference Database
Number 69, June 2005, National Institute of Standards and Technology,
Gaithersburg, MD, USA. http://webbook.nist.gov).
Zu beachten sind zusétzlich mogliche Phasenumwandlungen von Ausgangs-
stoffen oder Reaktionsprodukten im betrachteten Temperaturbereich. Die
entsprechenden Phasenumwandlungsenthalpien miissen multipliziert mit den

stochiometrischen Koeffizienten gegebenenfalls gesondert zur Reaktionsent-
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halpie addiert (Reaktionsprodukte) oder von dieser abgezogen (Ausgangs-

stoffe) werden.

Zum Nachdenken

e Kann die Bildungsenthalpie eines reinen Elements negativ sein?

e Wie grof} ist die Reaktionsenthalpie fiir die Reaktion von atomarem

Natrium und Chlor in der Gasphase zu Natrium- und Chloridionen?

Zum Nachlesen
Atkins,2001: S. 72-85
Engel/Reid,2006: S. 80-94
Wedler,1997: S. 33—42
Kondepudi,2008: p. 68-79
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8 Der zweite Hauptsatz der Thermodynamik

8.1 Die Richtung freiwillig ablaufender Prozesse

Fiir die Anwendung der Chemie ist es wichtig zu wissen, in welche Richtung
sich ein System unter bestimmten Bedingungen verdndern wird. In vielen
Fillen weil man das aus Erfahrung, um aber Neues zu entwickeln, braucht
man eine Methodik, diese Richtung vorherzusagen. Der erste Hauptsatz ist
dazu ungeeignet. Es gibt viele Prozesse, bei denen die Energie erhalten blie-
be, die aber trotzdem nie beobachtet werden. Beispielsweise erheben sich
Gegenstéinde nicht von allein unter Abkiihlung in die Luft, obwohl das eine
Umwandlung von thermischer Energie (innerer Energie) in potentielle Ener-
gie im Gravitationsfeld wire, die den ersten Hauptsatz nicht verletzt. Sehr
praktisch wére es auch, das Problem der Energieversorgung der Mensch-
heit mit fossilen Brennstoffen und der damit wahrscheinlich verbundenen
Erderwarmung mit einem Schlag zu 16sen, indem man Maschinen ins Meer
stellt, die diesem Wé&rme entziehen und in elektrische Energie umwandeln.
Eine solche Maschine wére ein Perpetuum mobile 2. Art und die Erfahrung
zeigt, dass man sie nicht konstruieren kann.

Freiwillig ablaufende Prozesse, die sich nicht umkehren lassen sind Aus-
gleichsvorgdnge, sie bringen ein System ndher an einen Gleichgewichtszu-
stand. Um die Lage des Gleichgewichts vorauszusagen, miissen wir also vor-
aussagen konnen, welche Prozesse das sind. Prozesse, bei denen Arbeit in
Wéarme umgewandelt wird, ohne dass sich Zusammensetzungen und Driicke
dandern, nennt man dissipative Vorginge. Diese Vorgénge sind erfahrungs-
geméif auch nicht umkehrbar, haben aber keinen Einfluss auf die Entfernung
vom Gleichgewichtszustand.

Max Planck hat die Erfahrungen iiber die Unumkehrbarkeit von Vorgéngen

in folgenden Satzen zusammengefasst:

1. Esist auf keinerlei Weise moglich, einen Vorgang, in welchem Wérme

durch Reibung entsteht, vollstdndig riickgéngig zu machen.

2. Esist auf keinerler Weise moglich, einen Vorgang, bei welchem sich ein
Gas ohne duflere Arbeitsleistung und ohne Wirmezufuhr, also mit kon-

stanter Gesamtenergie ausdehnt, vollstéandig riickgéngig zu machen.

3. Es ist auf keinerlei Weise moglich, einen Vorgang, bei welchem ein
Korper durch Wérmeleitung eine gewisse Wérmemenge von einem

hohertemperierten aufnimmt, vollstéindig riickgéingig zu machen.
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Planck konnte zeigen, dass sich all diese Sdtze (und weitere dhnliche Sitze)
auf das Problem reduzieren lassen, ob man eine Maschine konstruieren kann,
die nichts weiter tut, als Warme in Arbeit umzuwandeln. Die Bedeutung
von ,,nichts weiter tun“ ist, dass man die Maschine periodisch, also in einem
Kreisprozess betreiben konnte. Nach allen Erfahrungen ist es unmoglich,
eine solche Maschine zu konstruieren. Gewisse Vorgénge sind also nicht re-
versibel. Es ist sogar so, dass alle Vorgéinge, die mit endlicher Geschwin-
digkeit (und daher freiwillig) ablaufen, irreversibel im thermodynamischen
Sinne sind. Natiirlich kénnen bestimmte Vorgénge in einem System in vielen
Fallen riickgéngig gemacht werden, dann ist aber hinterher die Umgebung
des Systems in einem anderen Zustand als wenn der Vorgang nie abgelaufen

ware.
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Abb. 8: Veranschaulichung des Unterschieds zwischen Arbeit und Wérme an ei-
nem Gasbehélter (schwarz) mit beweglicher Wand (grau). Gasteilchen nahe der
Wand sind als bewegliche Punkte dargestellt. (a) Die graue Zwischenwand wird
durch Druck nach rechts verschoben. Dadurch wird eine geordnete Bewegung der
Gasteilchen induziert. Am Gas wird Arbeit verrichtet. (b) Die graue Zwischenwand
fithrt eine unregelméifBige Zitterbewegung aus, weil sie erhitzt wurde. Dadurch wird
die ungeordnete Bewegung der Gasteilchen verstirkt. Auf das Gas wird Wiarme
iibertragen.

Der tiefere Grund dafiir, dass Arbeit vollstindig in Wirme umgewandelt
werden kann, Wirme aber nicht vollstdndig in Arbeit, liegt in den zugrunde
liegenden Teilchenbewegungen (Abb. 8). Arbeit ist geordnete Teilchenbe-
wegung, Warme ungeordnete. Ordnung entsteht nicht spontan, Unordnung
sehr wohl.!® In einem Teilsystem kann Ordnung allerdings durchaus spontan
entstehen, zum Beispiel bei einer Kristallisation, dann aber nur auf Kosten

eines noch grofleren Zuwachses an Unordnung in der Umgebung.

5Diese Behauptung werden wir spiter etwas prizisieren miissen.
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Diese Ideen kann man in einem mikroskopischen Bild der Materie statis-
tisch begriinden, was Gegenstand der statistischen Thermodynamik ist. In
dieser Vorlesung beschrénken wir uns auf phinomenologische Thermodyna-
mik. Wir kénnen dennoch den Begriff der ,,Unordnung® und Irreversibilitét
von Vorgéingen mathematisch genau definieren und auf der Grundlage einer

solchen Definition exakte Voraussagen machen.

8.2 Die Entropie

Mathematisch kénnen wir die Richtung von Vorgéingen dadurch definieren,
dass bei freiwilligen Vorgédngen eine bestimmte Grofle nur wachsen oder
gleich bleiben kann, aber niemals kleiner werden darf. Wenn wir diese Grofie
kennen und ihre Anderung bei einem hypothetischen Vorgang berechnen
konnen, wissen wir auch, ob der Vorgang ablaufen wird. Diese Grofie nennen
wir die Entropie s. Wir wissen bereits, dass die Grofie etwas mit Ordnung zu
tun hat. Wir wissen auch schon, dass wir diese Grofle fiir ein abgeschlossenes
System betrachten miissen, weil wir auf Kosten eines Teilsystems ein ande-
res durchaus ordnen konnen. Alle Erkenntnisse {iber irreversible Vorgénge
konnen wir mit Hilfe des Entropiebegriffs in folgendem Satz zusammenfas-

sen:

e Zweiter Hauptsatz der Thermodynamik: Bei einer freiwilligen
Zustandsénderung nimmt die Entropie eines abgeschlossenen Systems

zu.

Bei einem reversiblen Prozess, der ja unendlich langsam ist und also nicht
freiwillig ablduft, bleibt die Entropie konstant. Abnehmen kann sie im ab-
geschlossenen System bei keinerlei Prozess.

Als Gleichung formuliert gilt also fiir freiwillige Prozesse
ASgesamt > 0, (154)

wobei Sgesamt die Entropie des abgeschlossenen Systems ist, welches das Teil-
system enthélt, in dem der betrachtete Vorgang ablauft. Wollen wir mit die-
ser Ungleichung also geschlossene Systeme betrachten, so miissen wir wis-
sen, mit welchen Entropieiibertrag der Austausch von Wirme und Arbeit
zwischen dem System und seiner Umgebung verbunden ist (Abb. 9). Wir
miissen also die Entropie s in Beziehung zu den bereits eingefithrten Gréfien

der Thermodynamik setzen.

85



S

gesamt
N

T, s

Abb. 9: System, an dem die Entropie s definiert und betrachtet wird. Der doppelt
umrandete Kasten ist ein abgeschlossenes System mit der Entropie Sgesamt. Der ein-
fach umrandete Kasten ist ein geschlossenes Teilsystem mit der Entropie s, das mit
seiner Umgebung (Entropie s’, Temperatur T') Wirme g und Arbeit w austauschen
kann.

8.2.1 Eine heuristische Einfiihrung der Entropie

Da Entropie einen Zuwachs an Unordnung bezeichnet und Wérme unge-
ordneter Teilchenbewegung entspricht, liegt es nahe, dass es einen Zusam-
menhang zwischen Warme und Entropie geben muss. Da mehr Warme mehr
ungeordneter Teilchenbewegung entspricht, lédsst sich dieser Gedanke einfach

durch eine Proportionalitéit der Entropie zur Warme ausdriicken
ds o< dq . (155)

Wir betrachten hier differentiell kleine Anderungen, damit wir unsere Defini-
tion spéter auch auf reversible Vorgénge anwenden kénnen. Die Entropie hat
also etwas mit dem Wéarmeaustausch zu tun, wie schon die oben angegebe-
nen Beispiele fiir irreversible Vorgénge gezeigt hatten. Ein Warmeaustausch
findet freiwillig statt, wenn die Warme von einem Korper hoherer Tempe-
ratur auf einen Korper niedrigerer Temperatur iibertragen wird. Bei einem
freiwilligen Prozess muss aber die Entropie nach Gl. (154) im Gesamtsystem
zunehmen. Der Korper hoherer Temperatur verliert also weniger Entropie
als der Korper niedriger Temperatur gewinnt. Die folgende Definition der
Entropie geniigt dieser Anforderung

dg
T (156)

dsgesamt =
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wenn wir T als die Umgebungstemperatur betrachten. Grofie Entropiednde-
rungen treten also auf, wenn eine starke thermische Bewegung bei niedriger
Temperatur erzeugt wird. Fiir isobare Prozesse bei konstanter Umgebungs-
temperatur folgt wegen ¢ = —Ah fiir den Entropiezuwachs der Umgebung

eines geschlossenen Systems innerhalb des abgeschlossenen Systems

_Ah

As' =
y T

(157)
Fiir adiabatische Prozesse, bei denen ja keine Wirme ausgetauscht wird
(¢ = 0), gilt offenbar As = 0.

Bemerkungen:

Diese Definition der Entropie ist sicherlich nicht die einzige, die Gl. (154)
geniige tut. Sie ist aber die einfachst mogliche, die das Konzept einer im
abgeschlossenen System niemals abnehmenden Groflie mit den bereits ein-
gefiihrten Groflen verbindet.

Historisch wurde die verfeinerte Definition, die wir im néichsten Abschnitt
betrachten, von Rudolf Clausius 1865 bei der Analyse beliebiger reversibler
Kreisprozesse gefunden. Clausius hat dabei nicht bewusst nach einer Grofie
gesucht, welche die Richtung vorhersagt, in welche Zustandsénderungen ab-

laufen. Darauf kommen wir in Abschnitt 8.2.3 zuriick.

8.2.2 Entropieinderungen im geschlossenen System

In den meisten Fillen ist ein geschlossenes System von Interesse, kein abge-
schlossenes. Die Entropieéinderung ds die im geschlossenen System mit einem
Wiérmeiibertrag ¢ an die Umgebung verbunden ist, kénnen wir erfahren,
indem wir das System in einem Gedankenexperiment reversibel in seinen
Anfangszustand zuriickfiithren.

Wir betrachten also einen Vorgang mit zwei Schritten. Im ersten, irrever-
siblen, freiwillig verlaufenden Schritt nimmt das geschlossene System eine
Warmemenge dg von der Umgebung auf und erfihrt dabei eine Entro-
piednderung ds;=ds. Gleichzeitig gibt die Umgebung diese Warmemenge
ab und erfihrt eine Entropieiinderung ds}. Weil der Vorgang irreversibel ist
und freiwillig verlduft, wissen wir, dass dsi gesamt > 0 sein muss. Mit Gl
(156) konnten wir ds1 gesamt sogar berechnen, nicht aber feststellen, welcher
Anteil ds der Entropieinderung auf das geschlossene System und welcher
Anteil ds| auf die Umgebung entfillt.

Die Anteile kénnen wir herausfinden, indem wir nun im zweiten Schritt durch
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Abgabe einer Warmemenge dgqe, das geschlossene System auf reversiblem
Weg wieder in den Anfangszustand iiberfithren. Dabei muss das geschlosse-
ne System eine Entropiednderung dso=-ds erfahren, weil wir die Entropie
als Zustandsgrosse definieren wollen und daher fiir einen gleichen End- wie
Anfangszustand As=ds;+dss = 0 gelten muss. Andererseits kann gpev 7# ¢
sein und fiir die Entropiedinderung der Umgebung kann ds/, # —ds) gelten.
Wenn der erste Schritt irreversibel war, muss das sogar der Fall sein, wie
wir weiter unten sehen werden.

In einem reversiblem Schritt ist nun aber dsggesamt = dsz + dsy, = 0.
Da in GI. (156) die Temperatur die Umgebungstemperatur ist, konnen wir
dsh = dgrev/T ansetzen. Streng genommen gehen wir damit iiber Gl. (156)
hinaus, weil diese Gleichung ja nur fiir das abgeschlossene Gesamtsystem
gilt. Wir befinden uns aber ohnehin noch in einer heuristischen Herleitung

und miissen hier nur die Konsistenz wahren. Mit diesem Ansatz folgt dann
dSQ,gesamt =0=—-ds+ dqreV/T . (158)

Daraus folgt fiir das geschlossene Teilsystem

_ dgrey

d
STTT

(159)

Gl. (159) beschreibt die Entropieinderung des geschlossenen Systems im ers-
ten, irreversiblen Schritt, wobei dgyey die bei einer reversiblen Zustandséinderung
vom gleichen Anfangs- zum gleichen Endzustand ausgetauschte Warme und
T die Umgebunsgtemperatur ist.

Der Unterschied zwischen Gl. (159) und GI. (156) ist subtil, aber wich-
tig. Obwohl unsere urspriingliche Definition der Entropie aus einer Eigen-
schaft stammt, die nur abgeschlossene Systeme (unser Gesamtsystem) ha-
ben, konnen wir diese Grofle nun auch fiir geschlossene Systeme berechnen.
Dazu miissen wir nur die tatséchlich ausgetauschte Warme durch die Warme
ersetzen, die in einem reversibel gefithrten Prozess von gleichen Anfangs-
zum gleichen Endzustand ausgetauscht worden wdire.' Durch Integration

erhalten wir fiir endliche Zustandsdnderungen

E
dgrey
As = /A by (160)

16 Auch dieser Trick kann in der irreversiblen Thermodynamik noch vermieden werden,
siehe Abschnitt 8.2.5.
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Diese heuristische Einfithrung der Entropiedefinition ist natiirlich mathema-
tisch nicht exakt. Wir haben plausibel gemacht, dass sgesamt bei freiwillig
ablaufenden Prozessen wéchst und im Gleichgewicht bzw. bei reversiblen
Prozessen konstant bleibt- bewiesen haben wir das an dieser Stelle noch
nicht. Wir haben auch noch nicht bewiesen, dass die so definierte Entropie
tatséchlich eine Zustandsfunktion ist. Im Folgenden zeigen wir zunéchst an
einem speziellen Prozess, dem Carnot-Prozess, dass die Entropie tatséchlich
eine Zustandsgrosse ist. Wir zeigen dann, dass wir den Carnot-Prozess auf

beliebige Kreisprozesse verallgemeinern kénnen.

8.2.3 Die Entropie als Zustandsgréfle (Carnot-Prozess)

Entropiednderungen sind mit Warmeaustausch verbunden. Die Entropie s
selbst ist aber eine Grofle, die den Zustand eines System beschreibt, sozusa-
gen den Grad von Unordnung in diesem System. Eine geeignete Definition
der Entropie muss deshalb sicherstellen, dass es sich um eine Zustandsgrofie
handelt, also dass die Entropie sich in einem Kreisprozess nicht d&ndert. Im
Folgenden wollen wir iiberpriifen, ob die oben getroffene Definition diese Be-
dingung erfiillt. Wihrend dieser Uberpriifung kliren wir auch, welchen An-
teil einer Warmemenge wir tatsichlich in Arbeit umwandeln kénnen. Dieser
Anteil entspricht dem Wirkungsgrad e einer Warmekraftmaschine.

Wir werden folgendermafien vorgehen: Zuerst bestimmen wir die Entropie-
anderung und den Wirkungsgrad fiir einen speziellen reversiblen Kreispro-
zess, an einem idealen Gas, den wir einfach berechnen konnen. Dieser Pro-
zess ist der Carnot-Prozess. Dann zeigen wir, dass erstens jeder reversible
Kreisprozess, der entlang der gleichen Linien im pV-Diagramm gefiihrt wird,
den gleichen Wirkungsgrad haben muss wie der Carnot-Prozess and einem
idealen Gas und sich zweitens jeder reversible Kreisprozess in eine Anzahl
infinitesimal kleiner Carnot-Prozesse zerlegen ldsst. Die Entropiednderung
in einem beliebigen reversiblen Kreisprozess kann deshalb als Summe von
Entropiednderungen von Carnot-Prozessen berechnet werden. Um zu zeigen,
dass die Entropie eine Zustandsgrofle ist, miissen wir deshalb nur beweisen,

dass sie sich im Carnot-Prozess nicht dndert.

Der Carnot-Prozess (Abb. 10) besteht aus reversiblen Expansionen und
Kompressionen eines Gases und beginnt bei einer Temperatur Ty, mit ei-
ner isothermen Expansion 1. In diesem Schritt verrichtet das Gas Arbeit,

d.h. die Volumenarbeit w; is negativ. Da die innere Energie eines idealen
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P % iAdiabate

Abb. 10: Der Carnot-Prozess. Die stark umrandete Fliche ist die gesamte vom
System verrichtete Arbeit, wenn der Prozess im Uhrzeigersinn durchlaufen wird.
Die von der Umgebung an das System iibertragene Wiarme ist dann gréfler als
diese Arbeit (Fall der Warmekraftmaschine). Die Fléche ist die gesamte am System
verrichtete Arbeit, wenn der Prozess im Gegenuhrzeigersinn durchlaufen wird. Die
vom System an die Umgebung abgegebene Wérme ist dann ebenfalls grofler als
diese Arbeit (Fall der Wérmepumpe).

Gases bei einem isothermen Prozess konstant bleibt,'” nimmt das Gas aus
der Umgebung eine Warmemenge ¢y, auf, die nach dem ersten Hauptsatz
betragsmiBig gleich der vom Gas geleisteten Arbeit sein muss.'® An die-
sem Schritt schliefit sich eine adiabatische Expansion 2 an, wihrend der
sich das Gas auf die Temperatur Ti abkiihlt und weitere Arbeit geleistet
wird, wy < 0. Da beim adiabatischen Prozess keine Wirme ausgetauscht
wird, ist die geleistete Arbeit gleich der Anderung der inneren Energie.

Das Gas wird dann isotherm komprimiert (Schritt 3), wobei Arbeit am

17Streng genommen haben wir das im Rahmen der phinomenologischen Thermodyna-
mik noch nicht bewiesen. Wir hatten das zwar aus Gl. (116) geschlossen, diese Gleichung
konnen wir aber erst mit dem totalen Differential der Entropie herleiten, also unter der
Voraussetzung, dass die Entropie eine Zustandsgrosse ist. Jetzt wollen wir das aber erst
einmal beweisen. Wenn wir an dieser Stelle streng sein wollen, miissen wir uns auf eine
mikroskopische Theorie des idealen Gases berufen, die kinetische Gastheorie. In der Tat
hat Clausius, der den Begriff der Entropie eingefiihrt hat, auf dieser Grundlage argumen-
tiert. Im Prinzip ist das aber auch klar, wenn wir von einem idealen Gas aus Punktteilchen
ausgehen, die nicht miteinander wechselwirken.

18Beachten Sie, das vom Gas geleistete Arbeit negativer Volumenarbeit entspricht, d.h.
in diesem Schritt ist wy < 0
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Gas verrichtet werden muss, ws > 0. Diese Volumenarbeit wird vollstandig
in Wérme g, umgewandelt, da die innere Energie auch in diesem isother-
men Schritt gleich bleibt. Schliefllich wird das Gas adiabatisch komprimiert
(Schritt 4), wobei Arbeit am Gas verrichtet wird, w4 > 0. Diese Volumenar-
beit wird vollstdndig in innere Energie umgewandelt. Da die innere Energie
eine Zustandsgrofle ist und sich nur in den Schritten 2 und 4 &ndert, muss
wo + wy = 0 gelten.

Die gesamte wihrend des Kreisprozesses geleistete Arbeit (positiv in Uhr-
zeigerrichtung) entspricht der in Abb. 10 stark umrandeten Fliche im p, V-
Diagramm und der Volumenarbeit mit umgekehrtem Vorzeichen —wyo, =
—(w1 4 w3). Sie muss der Summe der ausgetauschten Warmemengen ¢ =
gw + qx entsprechen, da wy + ¢ fiir den gesamten Kreisprozess Null sein
muss. Es gilt also

W = Gw + G- (161)

Wenn der Prozess in Uhrzeigerrichtung lauft, wird die Warme bei der héheren
Temperatur aus der Umgebung aufgenommen und ist daher ¢y, so dass der

Wirkungsgrad durch
|w]
€= —. 162
0] 1oz
gegeben ist. Die Betragsstriche kénnen wir auch weglassen, weil die geleistete
Arbeit und die bei der héheren Temperatur ausgetauschte Wiarme immer das

gleiche Vorzeichen haben. Mit Gl. (161) finden wir

62Qw+Qk:1_@

, 163
qw |qw (163)

wobei wir am Ende wieder Betragsstriche eingefiihrt und dabei beriicksichtigt
haben, dass gy und ¢, grundsétzlich verschiedene Vorzeichen haben.

Zur Vereinfachung nehmen wir nun an, dass der Carnot-Prozess an einem
idealen Gas durchgefiihrt wird. Der Wirkungsgrad muss unabhéngig davon
sein, was fiir ein Gas wir benutzen, denn sonst kénnten wir zwei Carnot-
Prozesse so koppeln, dass wir Warme vollstdndig in Arbeit umwandeln. Wir
wiirden dafiir die Maschine mit dem kleineren Wirkungsgrad riickwérts lau-
fen lassen, wobei die Maschine mit dem gréfleren Wirkungsgrad die nétige
Arbeit dafiir liefert. Wegen des grofieren Wirkungsgrades wiirde diese Ma-
schine einen Uberschuss an Arbeit produzieren, den wir entnehmen kénnen,
wéhrend wir fiir den Betrieb nur Wéarme einbringen miissten. Ein solches

Perpetuum mobile 2. Art ist aber gerade ausgeschlossen.
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Wie bereits bemerkt, hebt sich die Arbeit wiahrend der beiden adiabatischen

Schritte auf. In den isothermen Schritten gilt:

w1 = —qw=-—nRTyIn(Vg/Va)
w3 = —Qqkx = —TLRTk In (VD/Vc) . (164)
Fiir die Volumina gilt bei den adiabatischen Prozessen'®
VAT, = WIy
Vel = WBT . (165)
Durch Multiplizieren beider Gleichungen erhalten wir
VAVeT e = VBV T Ty (166)
und daraus v v
A D
— = 167
Damit folgt aus Gl. (164)
w=w; +w3=-nRln (VB/VA) (Tw — Tk) . (168)
Da
qw = —w1 = nRTy In (Vg/Va) (169)
ist, finden wir
-tk (170)
€rev = T, .

Eine Carnot-Maschine ist also um so effizienter, um so grofier das Verhéltnis
der hoheren zur tieferen Temperatur ist. Der gleiche Wirkungsgrad muss sich
ergeben, wenn wir den Prozess entlang der gleichen Linien im pV-Diagramm
mit einem anderen, nichtidealen Medium fiihren. Anderenfalls kénnten wir
die Prozesse mit dem idealen und realen Medium in umgekehrter Richtung
laufen lassen, wobei die in einem Prozess anfallende Arbeit den anderen
Prozess treiben wiirde. Wenn wir geeignete Richtungen wéhlen, wiirden wir
so einen Wirmeiibergang von tiefer zu hoherer Temperatur erreichen, ohne

dafiir Arbeit aufzuwenden. Das widerspriache dem zweiten Hauptsatz.

9Der Exponent ¢ in den folgenden Gleichungen ergibt sich aus dem Poisson-Koeffzienten
yzul/(y—1)
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Da wir einen reversiblen Prozess betrachtet haben, konnen wir unmittelbar
die Entropie angeben. Entropieéinderungen treten nur in den isothermen

Schritten 1 und 3 auf. Die gesamte Entropiednderung ist

dw dk
As=¢pds= 2 4 Ik 171
S \% S N . ( )

Durch Gleichsetzen von Gl. (163) und (170) erhalten wir auflerdem

la] T
ki Tk 172
lgw| Tw (172)
Daraus folgt
lax| — lgwl
Bkl Hwl 173
Tk TW ( )
und weil beide Warmen unterschiedliches Vorzeichen haben
gk qw
— 4+ —=0. 174
Ty + Tw (174)

Damit folgt zunéchst fiir den Carnot-Prozess in Gl. (171)

%ds =0. (175)

Rudolf Clausius hat 1865 gezeigt, dass sich jeder reversible Kreisprozess
beliebig gut durch eine Kombination infinitesimal kleiner Carnot-Prozesse
annéhern ldsst. Somit gilt Gl. (175) fiir jeden beliebigen reversiblen Kreispro-
zess. Die Entropie ist daher eine Zustandsgrofle. Das muss iibrigens auch fiir
irreversible Kreisprozesse gelten, denn die Entropieinderung wird ja nach
Gl. (159) grundsitzlich mit der reversibel ausgetauschten Wérme berech-

net.

8.2.4 Entropieinderungen bei irreversiblen Prozessen

Wir betrachten jetzt Systeme, die zu jedem Zeitpunkt die gleiche Tempe-
ratur 7" wie ihre Umgebung haben, sich aber in anderen Groéflen (z. B. im
Druck) von der Umgebung unterscheiden kénnen. Die differentielle Entro-
pieéinderung des Systems sei ds, diejenige der Umgebung sei ds’. Fiir einen
irreversiblen Prozess gilt nach dem zweiten Hauptsatz fiir die gesamte Ande-

rung der Entropie des abgeschlossenen Systems (geschlossenes System und
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dessen Umgebung)
ds+ds > 0. (176)

Fiir beliebige Prozesse gilt
ds > —ds’, (177)

wobei das Gleichheitszeichen ausschliellich fiir reversible Prozesse zutrifft.
Die tatséichlich ausgetauschte Wirmemenge sei dg, so dass ds’ = —dq/T.
Dann folgt die Clausius’sche Ungleichung

dq
ds > — . 178
§2 75 (178)

Dann folgt aus Gl. (159), dass die reversibel ausgetauschte Wérme immer
grofler sein muss als die bei einem irreversiblen Prozess ausgetauschte.

An zwei Beispielen wird das etwas deutlicher. Wir ermitteln dabei das Vor-
zeichen der nach GI.(159) definierten Entropie fiir zwei irreversible Prozesse
und finden, dass fiir diese freiwillig ablaufenden Prozesse tatséchlich eine
Zunahme der Entropie beobachtet wird.

Freiwillige Expansion. Wir betrachten die irreversible adiabatische Ausdeh-
nung eines Gases. Bei einem adiabatischen Prozess gilt dg = 0, gleichzeitig
muss wegen der Irreversibilitdt des Prozesses nach der Clausius’schen Un-
gleichung ds > 0 sein.

Im Fall einer irreversiblen isothermen Expansion eines idealen Gases (u =

const. fiir T' = const.) gilt nach dem ersten Hauptsatz
du=d¢g+dw=0. (179)

Findet die Expansion ins Vakuum statt, so ist dw = 0, es muss also wieder-
um dg = 0 gelten. Auch hier muss aber wegen der Irreversibilitdat ds > 0
sein. In beiden Prozessen dndert sich die Entropie der Umgebung nicht, weil
keine Warme ausgetauscht wird, die Entropie des betrachteten Systems wird
aber grofler. Da jeweils ds > 0 und ds’ = 0 ist, ist die Entropieéinderung
des gesamten abgeschlossenen Systems positiv. Fiir die beide irreversiblen,
freiwillig ablaufenden Prozesse finden wir also tatséchlich jeweils eine Entro-
piezunahme.

Das Konzept der Entropie sieht hier noch verdéchtig nach einem Zirkel-

schluss aus, bzw. es ist bis zu diesem Punkt nur fiir Einzelbeispiele belegt,
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dass die Entropie bei freiwillig ablaufenden Prozessen wichst. Das Konzept
wird aber etwas klarer, wenn man die Entropiednderung ds des geschlosse-

nen Systems in zwei Teile zerlegt
ds = des + djs (180)

wobei des der Anteil ist, der aus dem Austausch von Energie mit der Umge-
bung resultiert und djs derjenige, der von irreversiblen Prozessen innerhalb
des geschlossenen Systems herriihrt. In unseren beiden Beispielen ist des = 0
und d;s > 0.

Grundsétzlich muss djs > 0 fiir abgeschlossene, geschlossene und of-
fene Systeme gelten, weil dis # 0 immer aus irreversiblen Prozessen re-
sultiert. Das Gleichheitszeichen zeigt auch hier reversible Prozesse an. Wir
sind damit nicht mehr auf die heuristische Zerlegung und den Umweg iiber
die reversibel ausgetauschte Wirme angewiesen.

Die Zerlegung ist auch auf offene Systeme anwendbar, wobei des dann alle
Entropiesinderungen durch Energie- und Stoffaustausch mit der Umgebung
umfasst.

Da s eine Zustandsgrosse ist, gilt

y{ds:j{des+y{dis:o (181)

und daraus folgt sowohl fiir geschlossene als auch offene Systeme

dg
dos= T <y, 182
%s }’{T—O (182)

wobei das Gleichheitszeichen nur fiir einen reversiblen Prozess gilt und dg
die tatséchlich im irreversiblen Prozess mit der Umgebung ausgetauschte
Warme ist. Daraus ergibt sich wiederum, dass ein irreversibler Kreisprozess
grundsétzlich zu einem Entropiezuwachs der Umgebung, As’ = — [des > 0,
fiihrt.

So abstrakt diese Uberlegungen klingen, so weit reichend sind ihre Folgen.
Jeder in einem abgeschlossenen System freiwillig ablaufende Prozess ist ir-
reversibel und mit einem Zuwachs der Entropie dieses Systems verbunden.
Damit bekommt die Zeitachse der Physik einen Richtungssinn, der in den
Grundgleichungen der Quantenmechanik nicht vorgegeben ist. Sobald wir
ein System in guter Ndherung als abgeschlossen betrachten kénnen, wis-

sen wir, dass seine Entropie immer nur wachsen kann. Ein Zustand hoherer
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Entropie entspricht dann immer einem spéteren Zeitpunkt als ein Zustand

niedrigerer Entropie.?°

8.2.5 Grundziige der irreversiblen Thermodynamik

Die irreversible Thermodynamik verzichtet im Gegensatz zur klassischen
Thermodynamik auf die Annahme, dass das gesamte betrachtete System
sich im Gleichgewicht befinden muss. Stattdessen wird nur noch vorausge-
setzt, dass sich hinreichend kleine Volumenelemente in einem lokalen Gleich-
gewicht befinden. Auch das ist eine Ndherung, jedoch eine viel weniger dras-
tische als diejenige der klassischen (Gleichgewichts-)Thermodynamik.

In der irreversiblen Thermodynamik sind alle intensiven Gréflen, wie z.B.
Druck und Temperatur lokal definiert, d.h. sie werden im Allgemeinen orts-
abhéngig. Das betrachtete System muss deshalb nicht mehr notwendiger-
weise homogen sein. Extensive Groflen wie die innere Energie u und die
Entropie s werden durch ihre ortsabhéingigen Dichten ersetzt, die wir in
diesem Skript durch Symbole mit Tilde (@ bzw. §) bezeichnen. So ist z.B.
die Entropiedichte § in einem Volumenelement der Quotient aus der Entro-
pie dieses Volumenelements und seinem Volumen. Die Stoffmengen werden
analog durch lokale Konzentrationen ersetzt.

Mit diesen Grolen konnen irreversible Prozesse als thermodynamische Flisse
verstanden werden, die durch thermodynamische Krdfte getrieben werden.
Zum Beispiel verursacht ein Temperaturgradient (thermodynamische Kraft)
einen Warmefluss (thermodynamischer Fluss) J, = dg/dt, wobei iiber dt die
Zeit als Variable in die Theorie eingefiihrt wird. Allgemein spricht man von

einem Fluss

dx

JIZE

(183)

der Grofie x.

29Daraus hat schon Clausius geschlossen, dass die Entropie des gesamten Universums
stetig wachsen miisse und dass Universum im Zustand maximaler Entropie schliefllich
zum Stillstand kdme (Wérmetod). Auch Kondepudi, 2008 iibernimmt dieses Argument.
Aus zwei Griinden halte ich die Folgerung fiir unzuléssig. Erstens ist es mathematisch
fragwiirdig, fiir ein moglicherweise unendlich grofles System eine Zustandsgrofie zu definie-
ren, die nicht nur stetig wéachst, sondern ein Maximum auch erreicht. Mit anderen Worten
ist es nicht klar, dass man ein unendliches Universum als ein abgeschlossenes System im
Sinne der Thermodynamik betrachten darf. Zweitens gibt es nach der Relativitédtstheorie
keine ausgezeichnete Zeitachse. Man miisste also zunéchst eine relativistische irreversi-
ble Thermodynamik entwickeln und dann zeigen, dass die Entropie eines abgeschlossenen
Universums auf der Zeitachse eines beliebigen Beobachters innerhalb dieses Universums
stetig wéchst.
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Die irreversible Entropieinderung djs ist ein Ergebnis solche Fliisse. Mit
der thermodynamischen Kraft F' kann sie zunéchst auch ohne die Zeit als

Variable eingefiihrt werden
dis =Y Fpdzy >0, (184)
k

wobei der Index k iiber alle entropieerzeugenden Fliisse lduft. Fiir unser

Beispiel eines Warmeflusses gilt

1 1

F

= . 185
9 Tkalt Twarm ( )

Dabei ist Tyt die niedrigere und Tiyarm die hohere Temperatur und dzy, ist
durch dq zu ersetzen.

Fiir einen Stofffluss wird die thermodynamische Kraft mit Hilfe der Affinitdit
angegeben, die wir in Abschnitt 9.3.3 einfithren werden.

Wir kénnen nun den 2. Hauptsatz in einer Form ausdriicken, die explizit die
Zeit enthilt

‘E:%Fk‘z’“:;ﬂ@zo. (186)
Die damit neu eingefiithrte Grofle djs/dt ist die Geschwindigkeit der Entro-
pieproduktion. An Gl. (186) ist bemerkenswert, dass nur die Summe aller
Entropiezuwéchse positiv sein muss, nicht aber jeder einzelne Summand.
Folglich konnen stark freiwillige Einzelprozesse den Ablauf anderer Prozesse
bewirken, die in einer isolierten Betrachtung (schwécher) unfreiwillig wiren
und daher nicht ablaufen wiirden.
Analog wird der Entropieaustausch des Systems mit seiner Umgebung d,s
durch Fliisse von Wirme und Stoffen beschrieben. Fiir abgeschlossene Sys-
teme gilt

des = 0 (abgeschlossenes System) |, (187)

fiir geschlossene Systeme

Cdg  du+pdV

des = 7 T

(geschlossenes System) (188)
und fiir offene Systeme

d
dos = Tq + (deS)go (offenes System) (189)
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wobel wir (des)g; g in Abschnitt 9.3.3 einfithren werden.

Ein Vorteil dieser Formulierung ist, dass fiir jegliche Art von Systemen
dis > 0 gilt und dass diese GesetzmiBigkeit auch auf beliebige Teilsys-
teme {ibertragbar ist. Ferner ist dg die tatsdchlich ausgetauschte Wéarme.
Dadurch wird in der Entropieberechnung der Umweg iiber einen hypotheti-
schen reversiblen Prozess vom gleichen Anfangs- zum gleichen Endzustand
iiberfliissig.

Im Folgenden werden wir im Rahmen der klassischen Thermodynamik blei-
ben, so lange sich dadurch keine konzeptionellen Probleme ergeben. Da-
durch wahren wir den Anschluss an géingige Lehrbiicher. Dort, wo es das
Verstéindnis oder die Rechnung erleichtert, werden wir allerdings auf die

Konzepte der irreversiblen Thermodynamik zuriickgreifen.

8.2.6 Das totale Differential der Entropie

Fiir reine Stoffe driickt man die Entropie in der Regel als Funktion der
Temperatur 7', des Drucks p und der Stoffmenge n aus. Anderungen der

Entropie werden dann durch das totale Differential

Os Os Js
ds = () dT + () dp + <> dn (190)
oT o dp Tn on Tp

beschrieben. Die ersten beiden partiellen Differentiale sind aus der Definition
der Entropie erhéltlich, wobei wir fiir die reversibel ausgetauschte Wéarme
Gl (117) einsetzen. Wir erhalten

(ZZ> Ton v
(191)

Der dritte Differentialquotient in Gl. (190) stellt die molare Entropie S, des

dgrey _ 1
(ds), = T =7 {cpdT +

dp} =c,dInT — aVdp .

reinen Stoffs dar. Insgesamt erhalten wir also
ds =c,dInT — aVdp+ S.dn , (192)
bzw. fiir das totale Differential der molaren Entropie
dSs = CpedInT — oV, 1dp . (193)

Das tiefgestellte Symbol * weist darauf hin, dass wir einen reinen Stoff be-

trachten.
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Von den Groflen auf der rechten Seite der Gleichung sind 7" und bei reinen
Stoffen C, und das Molvolumen V;,, grundsétzlich positiv. Auch der thermi-
sche Ausdehungskoeffizient « ist in der Regel positiv, eine Ausnahme macht

z.B. Wasser zwischen 0 und 4°C. Daraus folgt

e Die molare Entropie reiner Stoffe nimmt mit steigender Temperatur

immer zu und mit steigendem Druck in der Regel ab.

Fiir ideale Gase folgt aus o =1/T = R/(pVin)

dS, = CpdInT — RdInp . (ideales Gas) (194)
Fiir isotherme Prozesse an idealen Gasen gilt daher

(ASy)p = —RIn(pe/pa) . (ideales Gas) (195)

Fiir Mischphasen sind die Zustandsvariablen die Temperatur 7', der Druck p
und die Stoffmenge n; aller beteiligten Stoffe. Das totale Differential lautet

dann

0s 0s 0s
ds = <) dT + <> dp + ( > dn; , (196)
oT o Op Tn, ; on; Topon,;

wobei der untere Index n; des letzten partiellen Differentials bedeutet, dass

alle Stoffmengen aufler derjenigen des Stoffs mit dem Index ¢ konstant ge-
halten werden. Die ersten beiden partiellen Differentialquotienten sind sinn-
gemif so zu interpretieren wie fiir reine Stoffe, nur dass sich Warmekapazi-
tat, Ausdehnungskoeffizient und Volumen nun auf die Mischphase beziehen.

Die Differentialquotienten nach dem Summenzeichen sind partielle molare

S; = ( Os ) . (197)
8722' T,p,nj

Lassen wir die intensiven Variablen 7" und p konstant, so ergibt die Integra-

Entropien

tion des totalen Differentials
s=> niS;. (198)
i

Die Entropie einer Mischphase ist also die Summe der partiellen molaren
Entropien der Komponenten, jeweils multipliziert mit deren Stoffmengen.

Die S; kann man aus absoluten molaren Entropien der reinen Stoffe und
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aus Mischungsentropien berechnen. Die Mischungsentropie betrachten wir
weiter unten.

Fiir Stoffumwandlungsprozesse, insbesondere auch chemische Reaktionen
gilt mit der Reaktionslaufzahl &

(ds)p, = > viSide . (199)

So kann man analog zur Reaktionsenthalpie eine partielle molare Reaktions-

entropie ARS definieren

ARS = <g§>ﬂp => viSi . (200)

8.2.7 Phasenumwandlungsentropien

Fiir Phasenumwandlungen reiner Stoffe kénnen wir in Gl. (200) vy = +1
fiir die enstehende Phase (Symbol ”) und v; = —1 fiir die verschwindende

Phase (Symbol ’) einsetzen und erhalten
AgransSy = S — S, . (201)

Solche Phasenumwandlungen reiner Stoffe verlaufen héufig bei konstanter
Temperatur Tirans und konstantem Druck nahezu im Gleichgewicht, also
auch nahezu reversibel. Die reversible Warme ist dann gleich der Phasen-
umwandlungsenthalpie. Deshalb gilt fiir die molare Phasenumwandlungsen-

tropie eines reinen Stoffes

A H,
AtransS* = ;rians . (202)
trans

Fiir viele Fliissigkeiten ist die molare Verdampfungsentropie bei ihrer Siede-
temperatur unter Normaldruck anndhernd gleich und durch die empirische

Regel von Pictet und Trouton gegeben
AyS, ~84...92 Jmol ' K1 . (203)

8.2.8 Mischungsentropien

Mischungsprozesse verlaufen irreversibel. Bei der isothermen Herstellung der
Mischung wird Warme mit der Umgebung ausgetauscht. Warmeaustausch

wird zum Beispiel beim Verdiinnen von konzentrierter Schwefelsiure mit
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Wasser (erst das Wasser, dann die Sdure ...) beobachtet. Durch Vorzei-
chenumkehr des Warmeaustauschs erreicht man aber keine Entmischung in
die Komponenten. Will man die Entropieinderung berechnen, muss man
einen reversiblen Weg suchen.

Die Mischungsentropie definiert man durch
AMS = S§9 — 81 = ans’z — an&* = ZTLZ (Sl — Sl*) . (204)

Mit den partiellen molaren Mischungsentropien
AMS; = S; — Six (205)
gilt also fiir die gesamte Mischungsentropie

Ays = niAyS; (206)

und fiir die mittlere molare Mischungsentropie

AuS =) ziAyS; . (207)

Im Folgenden berechnen wir die Mischungsentropie idealer Gase, die zunéchst
rein unter den Driicken pa, und pg. mit den Volumina Va, und Vg, vorlie-
gen. Da fiir ideale Gase das Gesamtvolumen die Summe der Teilvolumina
sein muss, nehmen die Gase nach der Mischung das Volumen V = Vi, + Vi,
ein. Als ersten Schritt expandieren wir also die beiden Gase isotherm auf
dieses Volumen ohne sie bereits zu mischen. Diese isotherme Expansion kann
reversibel gefithrt werden. Die Partialdriicke in diesem Volumen sind dann

nach der Zustandsgleichung idealer Gase durch

bA _ VA*
DA« |4
VB«
5; = ‘]j (208)

gegeben. Die Entropiedinderungen bei den Expansionen betragen nach GI.
(195)

PA
DA

Aspy = —naRln
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Asg = -ngRIn 2 (209)
PBx«

Den eigentlichen Mischvorgang kénnen wir als Gedankenexperiment reversi-
bel durchfiihren, wenn wir uns semipermeable Winde vorstellen. Diese Wande
lassen jeweils nur einen der Stoffe durch. Es gibt einige Realisierungen se-
mipermeabler Wénde, zum Beispiel glithendes Pt oder Pd fiir Hy oder eine
Schweinsblase fiir Wasserdampf. Die reversible Wérme des eigentlichen Mi-
schungsvorgangs ist fiir ideale Gase Null, denn es gibt keine Wechselwirkun-
gen zwischen den Teilchen A und B und daher bei konstanter Temperatur
keine Anderung der inneren Energie und bei konstantem Volumen keine Vo-
lumenarbeit. Damit stammt die Gesamtentropie des Mischungsprozesses aus

dem ersten Schritt

Avs = —R (nA In PA +ngln PB ) . (210)
DA« DPBx

Ein interessanter Spezialfall ist pa. = pB« = p, wobei p der Gesamtdruck

der Mischung ist. Dann ist keinerlei Druckausgleich nétig und es gilt

y2. pA
= _—= :L‘A
PAx p
P _ BB _ .y, (211)
PBx« p
woraus folgt
Ans = —R(nalnzp +nplnap) . (212)
Durch Division durch ) n; erhalten wir
AyS = —R(zalnza +2lnag) . (213)

Durch Vergleich von Gl. (212) mit Gl. (206) findet man fiir die partiellen

molaren Mischunsgentropien

Obwohl bei idealen Gasen die Mischungsenthalpie und das Mischungsvolu-
men Null sind, ist also die Mischungsentropie von Null verschieden, namlich
beim isobaren Mischen positiv. Der Grund ist, dass nach dem Mischen je-
der Komponente ein groferes Gesamtvolumen zur Verfiigung steht, iiber das

sich die Gasteilchen regelllos verteilen konnen. Die Unordnung jeder einzel-
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nen Komponente wird also auf einen gréfleren Raumbereich ausgedehnt und
wéchst damit. Die Gleichungen (213) und (214) lassen sich auch fiir die Mi-
schung kondensierter Phasen herleiten, sofern sich die Komponenten auch

dabei ideal verhalten.

8.2.9 Das Nernst’sche Wirmetheorem (Dritter Hauptsatz)

Bei Annéherung an den absoluten Nullpunkt gehen alle Entropiedifferenzen
asymptotisch gegen Null, wie zunéchst fiir kristalline Feststoffe festgestellt
wurde. Walter Nernst hat diese Erkenntnis verallgemeinert, sie wird des-
halb als Nernst’sches Wirmetheorem und mitunter, besonders in der eng-
lischsprachigen Literatur, auch als dritter Hauptsatz der Thermodynamik

bezeichnet. Die Formulierung des Nernst’schen Wirmetheorems lautet

lim As =0, (215)
T—0

wobei ein Vorgang in einem geschlossenen System betrachtet wird, an dem
nur Phasen beteiligt sind, die sich im inneren Gleichgewicht befinden oder
die sich in einem eingefrorenen Nichtgleichgewicht befinden, das nicht gestort
wird.

Auf dieser Grundlage kann man eine absolute Entropieskala definieren, weil
man die Entropie aller ideal kristallinen Elemente am absoluten Nullpunkt
gleich Null setzt. Alle Entropien bei hoheren Temperaturen sind dann posi-
tiv. Verbindungen kénnen am absoluten Nullpunkt im ideal kristallinen Zu-
stand ebenfalls eine Entropie von Null erreichen. Diese Konvention stammt
von Planck. Die Entropie eines reinen Gases bei einer Temperatur 1" berech-
net sich demnach als

Te Tv T
S,(T)= [ Cp(s)dInT+ ArfH C,(dIn T+ AvH | Cp(g)dInT .

0K F Ty \Y% Ty
(216)

8.2.10 Die Standardreaktionsentropie

Man kann Absolutwerte von Entropien bei jeder gewiinschten Temperatur

tabellieren. Fiir den Druck nimmt man in der Regel Standardbedingungen

an, man tabelliert also S€. Damit kann man Standardreaktionsentropien
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berechnen

ARS® =) S . (217)

Allgemein gilt, dass Ag.S® um so positiver ist, je mehr sich die Zahl der Gas-
und Fliissigkeitsmolekiile durch die Reaktion vergréflert, um so negativer, je

mehr sich diese Zahl verkleinert.

8.2.11 Grenzen der Anwendbarkeit des zweiten Hauptsatzes

Der zweite Hauptsatz wurde aufgrund von Erfahrungen mit Systemen for-
muliert, die sehr grof} sind, also sehr viele Teilchen enthalten. Er kann nicht
ohne weiteres auf beliebig kleine Systeme angewendet werden. Betrachtet
man zum Beispiel die Bewegung eines einzelnen Teilchens, so kann man nicht
entscheiden, ob es sich um ungeordnete oder geordnete Bewegung handelt,
ob also Arbeit geleistet wird, oder eine thermische Bewegung stattfindet.
Diese Frage ist nur dann beantwortbar, wenn man mehrere Teilchen be-
trachtet. Stellt man sich aber eine sehr kleine Zahl von Teilchen vor, sagen
wir zwei, dann ist es nicht sehr unwahrscheinlich, dass eine ungeordnete Be-
wegung zufillig fiir kurze Zeit in eine geordnete (gleichgerichtete) Bewegung
der zwei Teilchen iibergeht. Ein Cluster aus sehr wenigen Atomen, kann also
durchaus gelegentlich von seiner Unterlage nach oben hiipfen. Befinden sich
je vier Stickstoffmolekiile und Sauerstoffmolekiile in einem Behélter, wird es
auch hin und wieder spontan zur Entmischung kommen, d.h. alle Sauerstoff-
molekiile sind in der rechten Hélfte und alle Stickstoffmolekiile in der linken
Hilfte. Die Wahrscheinlichkeit dafiir betrigt 1/28 = 1/256 ~ 0.4%. Je groBer
die Anzahl der Teilchen wird, desto unwahrscheinlicher werden aber solche
Zufille. Schon bei je 4000 No- und Oo-Molekiilen ist eine solche Entmischung

28000_ ginen sol-

extrem unwahrscheinlich. Die Wahrscheinlichkeit betrégt 1/
chen Vorgang wird man nie beobachten. Allgemein kann man sagen, dass
man im Bereich molekularer Abmessungen mit Schwankungserscheinungen
rechnen muss, auf die der zweite Hauptsatz nicht anwendbar ist. Wérme und

Temperatur sind tiberhaupt nur fiir hinreichend grofie Systeme definiert.

Zum Nachlesen

Atkins,2001: S. 113-127
Engel/Reid,2006: S. 99-124
Wedler,1997: S. 55-79, 294-298
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Kondepudi,2008: p. 97-139
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9 Allgemeine Gesetze des Gleichgewichts

9.1 Anwendung der Hauptsitze auf geschlossene Systeme
9.1.1 Kriterien fiir Freiwilligkeit, Gleichgewicht und Zwang

Der zweite Hauptsatz gibt ein Kriterium fiir die Freiwilligkeit von Prozessen
in abgeschlossenen Systemen an. In einem geschlossenen Teilsystem kann
die Entropie allerdings sehr wohl bei einem freiwilligen Vorgang abnehmen.
Zum Beispiel ist das beim Erstarren eine Fliissigkeit oder Kondensieren eines
Gases am Phasenumwandlungspunkt der Fall. Aulerdem kann man Prozes-
se, die nicht freiwillig ablaufen, durch Zufuhr von Arbeit erzwingen, zum
Beispiel die Kompression eines Gases oder die Abscheidung eines unedlen
Metalls aus einer Salzlosung oder Schmelze durch Elektrolyse. Die Frage, ob
ein bestimmter Stoffwandlungsprozess in einem geschlossenen System frei-
willig ablduft und wenn nicht, unter welchen Bedingungen er sich erzwingen
lasst, ist aber praktisch von Interesse. Wir kénnen sie nicht allein durch eine
Entropiebetrachtung beantworten. Im Folgenden leiten wir ein Kriterium
her, das die Frage entscheidet.

Wir kennen bereits ein Kriterium fiir das geschlossene Teilsystem, das sich

aus der Clausius’schen Ungleichung (178) ergibt
dgrey —dg >0, (218)

wobei das Gleichheitszeichen ausschliellich fiir einen reversiblen Prozess gilt.

Aus dem ersten Hauptsatz folgt ganz allgemein

du = dg+dw =dg+ dw, + dw,
= dQI"ev + dwrev = erev + dwp + dwn,rev . (219)

Hier haben wir die Arbeit in einen Anteil isobarer Volumenarbeit w, und
einen Anteil von Nutzarbeit w, aufgeteilt, wobei die Nutzarbeit reversibel
oder irreversibel ausgetauscht werden kann. Die isobare Volumenarbeit ist
bei reversibler und irreversibler Prozessfithrung die gleiche, weil ein isobarer
Prozess die Gleichheit von Systemdruck und duflerem Druck, also quasista-
tische Bedingungen, also Reversibilitdt voraussetzt.

Aus den beiden Gleichungen (218) und (219) folgt

dwp rey —dwy <0, (220)
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wobei wiederum das Gleichheitszeichen ausschlieflich fiir reversible Vorgénge
gilt. Diese ganz allgemeine Gleichung macht eine bemerkenswerte Voraussa-
ge: die vom geschlossenen System abgegebene Nutzarbeit (negatives Vorzei-
chen) ist bei einem reversiblen Prozess vom Betrag her grundsétzlich groer
als bei einem irreversiblen Prozess. Bei einer irreversiblen Prozessfithrung
wird ein Teil der Anderung der inneren Energie fiir eine Entropieproduktion
verbraucht und steht nicht als Nutzarbeit zur Verfiigung.

Nutzarbeit kann dem System mit einer geeigneten Vorrichtung entnommen
werden. Thre Einfithrung erlaubt uns nun, Kriterien fiir Freiwilligkeit, Gleich-
gewicht und Zwang aufzustellen. Wir beachten, dass die Ungleichung (220)
erfiillt sein muss und dass dw, = 0 ist, falls es keine besondere Vorrichtung
zum Austausch von Nutzarbeit gibt. Wir konnen also folgende Vorginge

unterscheiden

e Das System kénnte bei reversiblem Ablauf Nutzarbeit abge-
ben. (dwy ey < 0). Solche Vorgénge konnen ohne eine besondere Vor-
richtung zum Austausch von Nutzarbeit stattfinden, verlaufen dann

aber irreversibel.

e Der Vorgang kann ohne Austausch von Nutzarbeit reversi-
bel gefiihrt werden. (dwy ey = 0). Falls es keine Vorrichtung zum
Austausch von Nutzarbeit gibt, konnen solche Vorginge nur reversibel
durchgefiihrt werden. Dann sind sie aber unendlich langsam, vom ther-
modynamischen Standpunkt her dndert sich an den Systemvariablen
nichts. Diesen Zustand des Systems bezeichnet man als thermodyna-

misches Gleichgewicht.

e Vorginge, die auch bei reversibler Durchfithrung nur un-
ter Zufuhr von Nutzarbeit moglich sind (dwy ey > 0) Solche
Vorgéinge bezeichnet man als erzwungene Vorgédnge. In Systemen oh-
ne Vorrichtung zum Austausch von Nutzarbeit sind sie nicht mdoglich,

vielmehr wiirde der entgegengesetzte Vorgang freiwillig ablaufen.

Ein Beispiel fiir den dritten Typ von Vorgéngen ist eine Elektrolyse. Schaltet
man die Spannung an den Elektroden ab (oder entfernt die Elektroden), so
wird sich das abgeschiedene unedle Metall wieder aufzulésen beginnen.

Zusammengefasst gilt, dass bei differentiellen Vorgéngen in geschlossenen
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Systemen die folgenden Kriterien gelten

<0 Freiwilligkeit
dwnrey = 4 =0 Gleichgewicht (221)
>0 Zwang

9.2 Die freie Enthalpie und die freie Energie

Ein Kriterium auf der Basis einer Prozessgrdfle ist unpraktisch, weil sich
Prozessgrofien nicht sinnvoll tabellieren lassen. Man kann auf ihrer Basis
also keine Vorhersagen machen. Fiir Vorhersagen benotigen wir ein Kriteri-
um auf der Basis von Zustandsgrofien. Die Prozessgrofie Warme hatten wir
bereits zuvor fiir isobare bzw. isochore Prozesse als eine Anderung der Zu-
standsgrofien Enthalpie bzw. innere Energie ausgedriickt. Wir miissen jetzt
also die reversible Nutzarbeit als Anderung von Zustandsgréfien ausdriicken.
Aus Gl (219) folgt

dwy rev = du — dwp — dgyey - (222)

Wir ersetzen die reversibel ausgetauschte Warme anhand der Entropiedefi-

nition und die isobare Volumenarbeit durch pdV und erhalten
dwy yey = du + p(dV), — Tds . (223)

Bei isobar-isothermen Prozessen (p und T konstant) kann diese Gleichung

einfach integriert werden

Wnrev = Au+pAV —TAs=uy —uj+p(Va— Vi) —T(s2 — s1)
= (ug+pVo—Ts2) — (ur +pVi —Ts1) =g2 — g1 - (224)

Die Grofe
g=u+pV -—Ts=h—-Ts (225)

bezeichnen wir als freie Enthalpie. Da h, s und T" Zustandsgroflen sind, ist
g ebenfalls eine Zustandsgréfle. Das Symbol g erinnert an Josiah Willard
Gibbs, der das Konzept einer freien Enthalpie um 1875 zuerst eingefiihrt
hat.

Fiir isochor-isotherme Prozesse (V und 7" konstant) gilt entsprechend
Wy rev = Au —TAs = (ug — T'sg) — (ug — T'sy) . (226)
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Die Grofle
f=u—-Ts (227)

bezeichnen wir als freie Energie. Sie ist ebenfalls eine Zustandsgrofie.

Die entsprechenden totalen Differentiale sind

dg = du+Vdp+pdV —sdT —Tds
df = du—sdT —Tds. (228)

Unter speziellen Bedingungen ergibt sich

dg = du+pdV —Tds = dwyyey , (I,p = const.)
df = du—Tds=dwpyev , (I, V = const.) (229)

Fiir diese beiden Arten von Vorgéngen haben wir somit neue, einfacher zu
handhabende Kriterien fiir die Klassifizierung von Prozessen in geschlosse-

nen Systemen. Fiir isotherm-isobare Vorgénge entspricht

< 0 Freiwilligkeit
(dg)rp =< =0 Gleichgewicht (230)
>0 Zwang

und fiir isotherm-isochore Vorginge entspricht

< 0 Freiwilligkeit
(df)r,v { =0 Gleichgewicht (231)
>0 Zwang

Ferner gilt fiir beliebige isotherme Vorgénge fiir die gesamte reversibel aus-
getauschte Arbeit
Af = wyey (T = const.) (232)

und fiir die reversibel ausgetauschte Wéarme
TAs = grev (T = const.) (233)

Die beiden Prozessgrofien reversible Arbeit und reversible Wérme sind bei
isothermen Vorgéngen also Anderungen von ZustandsgroBen und damit vom

Weg des Vorgangs unabhéngig.
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9.3 Die Gibbs’schen Fundamentalgleichungen

Zur praktischen Anwendung der Differentiale (dg)7, und (df)r,, benstigen
wir noch deren Abhéngigkeit von den Zustandsvariablen. Halten wir zunéchst
alle Stoffmengen konstant, so folgt fiir Systeme, in denen nur Volumenarbeit
ausgetauscht werden kann, aus dem ersten Hauptsatz und der Definition der
Entropie

(du)n,, = dgrev + dwrey = T'ds — pdV . (234)

Lassen wir zusitzlich Anderungen von Stoffmengen zu und definieren das

ou

so erhalten wir fiir das totale Differential der inneren Energie als Funktion

chemische Potential®

der Entropie, des Volumens und der Stoffmengen aller beteiligten Stoffe

ou ou ou
= — d — i
du (88 ) Vin; . (8‘/) S,n; v ; (877’7« ) s,Vin; an

= Tds—pdV + Z pidn; . (236)

)

Aus den Beziehungen zwischen den totalen Differentialen du, dh, df und dg

erhalten wir weiterhin

dh = Tds+Vdp+ ) pdn;

(]

df = —sdT—pdV +> pdn;

dg = —sdT+Vdp+ ) pdn; . (237)

Diese Gibbs’schen Fundamentalgleichungen (236,237) beschreiben ganz all-
gemein die Anderungen der thermodynamischen Zustandsfunktionen u, h, f
und g bei beliebigen reversiblen und irreversiblen Vorgédngen in geschlosse-
nen oder offenen Mischphasen. Sie sind auch auf heterogene (mehrphasige)
Systeme anwendbar, wenn man iiber alle Phasen summiert. Damit haben
wir einen Satz von Gleichungen, mit dem wir nahezu beliebige in Chemie,

Physik und Biologie interessante Vorgénge beschreiben kénnen. Wir miissen

21Djie partielle Ableitung bei konstanter Entropie ist keine einfach anwendbare Definiti-
on, da man die Entropie nicht willentlich konstant halten kann. Wir werden weiter unten
aber sehen, dass das chemische Potential zugleich die partielle molare freie Enthalpie ist.
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in Spezialfillen hochstens noch iiberlegen, ob es weitere wichtige Zustand-
variablen gibt (ein Beispiel wére die Oberflache einer festen Substanz), fiir
die wir zusétzliche Terme zu den Gleichungen hinzufiigen miissen.

Aus den Gibbs’schen Fundamentalgleichungen kénnen wir die Differential-

quotienten ablesen, zum Beispiel fiir die freie Enthalpie

(g%)m = —s (238)

(3

und

89)
— =V. 239
<8p Tmn; ( )

Man kann aus ihnen auch weitere interessante Beziehungen herleiten, indem
man zum Beispiel den Schwarz’schen Satz?? darauf anwendet. So folgt durch
partielle Ableitung von ¢ zuerst nach 7" und dann nach p bzw. zuerst nach

p und dann nach T die Mazwell’sche Gleichung

Os ov
(), = (or),, = (210

und durch partielle Ableitung von f zuerst nach T und dann nach V bzw.

zuerst nach V und dann nach 7' die Maxwell’sche Gleichung

Os Op Q
-2 N = 241

Mit diesen Ergebnissen kénnen wir nun die in den kalorischen Zustandsglei-
chungen bereits verwendeten Gl. (116), (117) und (118) herleiten. Aus

dg > < oh ) ( ds )
ZJ = = T = =V 242
<ap T 8]) Tn; 81) Tn; ( )

<g§ﬂm:vu_aTy (243)

folgt so

Analog erhalten wir aus

8f 3u 85
afN  _(ouw\ (0s\ _ \
(av)xm <3V>nm T<3v>ﬂm p (244)

22Schwarz’scher Satz: 9/0y(0f/0x) = 8/dx(df /dy)
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ou aT
il = _p. 4
<8v> Tn; kT P (2 5)

9.3.1 Das Chemische Potential

Das in Gl. (235) bereits definierte chemische Potential ist die partielle molare

freie Enthalpie

(38, (), (- (),
ani T,pnj anZ 8,0, 5 877‘1 T,V,n; 8%1 s,Vin;

In Bezug auf h, f und u ist es keine partielle molare Grofle, weil deren De-

finition die Konstanz von Temperatur und Druck beinhaltet. Deshalb wird
1; in der Praxis fast ausschliesslich als Differentialquotient von g diskutiert.

Die Definition des chemischen Potentials lautet somit

e Das chemische Potential einer Teilchenart in einer Phase ist gleich

ihrer partiellen molaren freien Enthalpie in dieser Phase.

Fiir Stoffumwandlungsprozesse kénnen wir das totale Differential der freien

Enthalpie somit als

dg = —sdT + Vdp + > _ vipt;d¢ (247)

)

schreiben. Der Faktor vor der differentiellen Anderung dé der Reaktionslauf-

zahl ist die partielle molare freie Reaktionsenthalpie

_(%29Y _N"u
ARG = ((%)Tm = Zi:%m . (248)

Damit erhalten wir schliellich ein neues Kriterium fiir die Freiwilligkeit von

Stoffumwandlungsprozessen. Es entspricht

<0 Freiwilligkeit
(ARG)q =0 Gleichgewicht (249)
>0 Zwang.

Um schliellich ARG auf die meBibaren Grofien Ag H und AgS zuriickzufiihren,
betrachten wir das chemische Potential als Summe anderer partieller molarer
Grofien

i = U +pVini — TS, =H; —-TS;, (250)
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woraus folgt?3

Opi _ ,
<3T>p,ni =-5; (251)

(a’”) = Vi (252)
ap T,'I’Li

Die Summenbildung zu Reaktionsgréfien ergibt damit

und

ARG = ArU + pARV —TARS

ARG = ARH — TARS (253)
und OARG
R
= _A 254
( = ) wS (254)
sowie ARG
R
= ARV . 2
< ap >T,ni " (55)

Eine besonders wichtige Form von Gl. (253) ist diejenige fiir Standardbe-

dingungen
ARG® = ARH® — TARS® . (256)

Auf der Grundlage dieser Gleichung werden wir schliefflich Gleichgewichts-
konstanten berechnen kénnen.

Auf der Grundlage des chemischen Potentials kénnen wir auch eine Bedin-
gung fiir ein wihrendes Gleichgewicht definieren. Bei gegebener Temperatur
T und gegebenem Druck p kann nach der Gibbs’schen Fundamentalglei-
chung die Gleichgewichtsbedingung dg = 0 nur dann erhalten bleiben, wenn
die Summe ), v;11; unverdndert bleibt. Die Ableitung jedes Summanden ist
vidp,, weil v; konstant ist. Das Gleichgewicht wird nur dann erhalten blei-
ben, wenn diese Ableitung Null ist, weil sich nur dann die Summe nicht
dndert. Daher gilt

> vidp =0 (257)

Speziell fiir ein Phasengleichgewicht gilt wegen v, = —1,v) =

duf = dpt! . (258)

23Das ist leicht zu sehen, wenn man in der Gibbs’schen Fundamentalgleichung fiir dg
zu partiellen molaren Groflen iibergeht.
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9.3.2 Entropieproduktion als Funktion des chemischen Potentials

Um die Entropieproduktion durch eine irreversible chemische Reaktion zu
quantifizieren, muss der Beitrag des chemischen Potentials in zwei Teilbei-
triige zerlegt werden (Théophile De Donder). Diese Teilbeitriige entsprechen
dem Stoffaustausch mit der Umgebung ). den;, der nur in offenen Syste-
men auftritt, und der Stoffmengenéinderung durch die irreversible chemische
Reaktion innerhalb des Systems ), din;. Durch Umstellen der Gibbs’schen
Fundamentalgleichung fiir du (Gl. (236)) nach ds erhalten wir

ds (259)

_ du+pdv widn;
- T _':%: T

Damit sind die Entropieinderung durch Energie- und Stoffaustausch mit der
Umgebung durch

des (260)

_ du+ pdv widen;
- T _'jgj T

und die Entropieéinderung durch irreversible Prozesse innerhalb des Systems
durch 4
HidiTy
dis = — L kel 261
-z o

gegeben, wobei wir in Gl. (261) angenommen haben, dass keine Entropiebei-
trage durch weitere themodynamische Fliisse aufler der Reaktion auftreten.
Anderenfalls miissen weitere Terme geméfl Gl. (184) hinzugefiigt werden.

Wahrend das Vorzeichen von des je nach Prozess verschieden sein kann, gilt

fiir jede freiwillig ablaufende Reaktion djs > 0 und im Gleichgewicht djs = 0.

9.3.3 Die Affinitit als Zustandsgroéfle

In der irreversiblen Thermodynamik wird der durch chemische Reaktionen
bedingte thermodynamische Fluss mit der von De Donder eingefiihrten Af-
finitdt A ausgedriickt. Die Affinitét

A=— Z Vilhy = —ARG (262)

stimmt formell bis auf das Vorzeichen mit der in Gl. (248) eingefiihrten parti-
ellen molaren freien Reaktionsenthalpie ArG. Konzeptionell besteht jedoch
ein Unterschied. Die klassische Thermodynamik beschreibt ausschliefSlich
Gleichgewichtszustinde und ArG # 0 entspricht einem Nichgleichgewichts-
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zustand. Deshalb darf nur das Vorzeichen von ARG ausgewertet werden
oder aus der Bedingung ArG = 0 die Lage des Gleichgewichts berechnet
werden. Dagegen ist im Rahmen der irreversiblen Thermodynamik die Af-
finitdt A auch fernab vom Gleichgewicht eine wohldefinierte Gréfle, deren
Zahlenwert eine Bedeutung hat, wie wir gleich sehen werden. Da A durch
die chemischen Potentiale vollstdndig definiert ist, handelt es sich zudem um
eine Zustandsfunktion.

Mit der in Gl. (262) gegebenen Definition der Affinitét und der in Abschnitt
4.2 eingefiihrten Reaktionslaufzahl ¢ erhalten wir aus Gl. (261) und djn; =
v;d€ fiir die Geschwindigkeit der Entropieproduktion

ds Ade A

T oTa T (263)
wobei wir Gl. (76) verwendet haben, um die Geschwindigkeit der Entro-
pieproduktion zur Reaktionsgeschwindigkeit r in Beziehung zu setzen. Hier
ist die Reaktionsgeschwindigkeit r der thermodynamische Fluss und A/T
die thermodynamische Kraft. Wegen djs > 0 und der Unumkehrbarkeit des
zeitlichen Verlaufs (dt > 0) gilt offenbar d;s/dt > 0.
Die Reaktionsgeschwindigkeit kann nicht allgemein durch die Affinitét aus-
gedriickt werden, sie verbindet lediglich Affinitdt und Geschwindigkeit der
Entropieproduktion. Die theoretische Vorhersage oder experimentelle Er-
mittlung von Reaktionsgeschwindigkeitsgesetzen ist Gegenstand des Vorle-
sungskurses iiber chemische Kinetik.
Affinitéiten sind additiv, d. h. die Affinitét einer Folgereaktion ist die Summe
der Affinitdten der einzelnen Schritte.
Bei mehreren im System simultan (parallel) ablaufenden Reaktionen gilt
%: a %rkzo. (264)
Der Index k bezeichnet die einzelnen Reaktionen. Da fiir einen freiwilligen
Ablauf nur die Summe grofler als Null sein muss, nicht aber ihre einzelnen
Glieder, kann eine erste Reaktion mit grofler positiver Affinitét Ay bewirken,
dass eine zweite mit kleinerer negativer Affinitdt A; ablduft. In Abwesen-
heit der ersten Reaktion wiirde die zweite Reaktion wegen ihrer negativen
Affinitét dagegen nicht freiwillig ablaufen. Eine solche Kopplung von Reak-
tionen tritt in biologischen Systemen haufig auf. In der Regel wird dabei die
Hydrolyse von Adenosintriphosphat (ATP) zu Adenosindiphosphat (ADP)
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und Phosphationen mit einer positiven Affinitdt genutzt, um Reaktionen

oder Transportvorginge mit negativer Affinitdt zu treiben.

9.3.4 Konzentrationsabhingigkeit des chemischen Potentials. Fu-
gazitidt und Aktivitit

Fiir die Betrachtung physikalischer Prozesse und chemischer Umwandlungen
ist die Abhéngigkeit des chemischen Potentials einer Komponente von ihrer
Konzentration von besonderem Interesse. Die Konzentration von Gasen ldsst
sich am Bequemsten mit ihrem Partialdruck p; ausdriicken. Das chemische
Potential eines reinen Gases bei einem beliebigen Druck p kann aus dem

chemischen Standardpotential durch

pi
i = g + /e Vin,idp (T = const.) (265)
P

berechnet werden, wobei p© der Standarddruck ist. Fiir ideale Gase kénnen
wir das Volumen durch die Zustandsgleichung des idealen Gases ausdriicken

und finden

Di Di d .
/ Visdp = RT / L _ prm (266)
ol p© P

pe
Die Konzentrationsabhéngigkeit des chemischen Potentials eines reinen idea-

len Gases wird also durch

pi =y + RTIn 22 (267)

&

p
beschrieben. In Gasmischungen ist p; als Partialdruck zu interpretieren. We-

gen p; = z;p und z7 = 1 folgt dann

=+ RTIn 2 + RTInz; | (268)

pe

wobei der letzte Term auf der rechten Seite als Beitrag der Mischungsentro-
pie interpretiert werden kann.
Fiir reale Gase wird bereits die Druckabhéngigkeit des chemischen Potentials

fiir das reine Gas komplizierter. Man behilft sich, indem man anstelle des
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(Partial)drucks p; die Fugazitit 1; definiert. In der Definition ist

Vi = fyipi (269)

wird der Korrekturfaktor fy; als Fugazitédtsfaktor bezeichnet. Fiir p — 0
gilt fy; — 1, weil sich das Verhalten des realen Gases dann demjenigen
des idealen Gases annéhert. Fiir hohere Driicke sind Fugazitétsfaktoren ta-
belliert, weil sie fiir technische Anwendungen von Bedeutung sind. Fiir ein
reines reales Gas gilt dann anstelle von Gl. (267)

[ti = s+ RTIn vi (270)

=a

p

Fiir beliebige Stoffe in idealen Mischphasen gilt wegen des Beitrags der Mi-

schungsentropie
pi = pie; + RTInz; . (271)

Auch hier beriicksichtigt man Abweichungen vom idealen Verhalten durch
einen Korrekturfaktor, den Aktivitédtskoeffizienten f; ; und definiert die Mo-

lenbruchaktivitat
Qx4 = fa:,i$i . (272)

Damit gilt dann in nichtidealen Mischungen

i = pig; + RTIna,; (T = const. ,p = p°) . (273)

Aktivitatskoeffizienten sind selten bekannt. Sie liegen in Mischungen um so
ndher bei dem Wert f,; = 1, um so idealer sich die Mischung verhélt. In
verdiinnten Losungen definiert man besser das chemische Potential des Stof-
fes in der unendlich verdiinnten Losung (also fiir z; — 0))als Referenzzustand

und schreibt

i = Pone; + RT N agoo (274)
wobei
Uroo,i = fxoo,iSUi (275)

ist. In GI. (274) ist g, als chemisches Potential bei der Aktivitit aze0; = 1
zu interpretieren, mit der Nebenbedingung dass der Aktivitéitskoeffizient

frzoo,i flir unendliche Verdiinnung asymptotisch gegen den Wert 1 strebt.
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Ein solches asymptotisches Verhalten ergibt sich daraus, dass bei hohen
Verdiinnungen die Wechselwirkungen zwischen geldsten Teilchen vernachléssigbar
werden.

An diesem Punkt haben wir das gesamte allgemeine Instrumentarium der
klassischen phdnomenologischen Gleichgewichts-Thermodynamik entwickelt,

das wir fiir die Betrachtung der fiir den Chemiker wichtigsten Vorginge
bendtigen. Wir kénnen uns jetzt Phasenumwandlungen, Mischphasen und

schliesslich chemischen Reaktionen zuwenden.

Zum Nachlesen
Atkins,2001: S. 140-166
Engel/Reid,2006: S. 140-149
Kondepudi,2008: p. 141-160
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10 Physikalische Umwandlungen reiner Stoffe

10.1 Phasendiagramme
10.1.1 Allgemeines

Die Stoffe, mit denen ein Chemiker zu tun hat, kdnnen in verschiedenen
Aggregatzustinden existieren, was man sich oft zunutze macht, um sie von-
einander zu trennen bzw. zu reinigen. Die Struktur eines reinen Stoffes ist
aber durch die Angabe des Aggregatzustands noch nicht eindeutig festgelegt.
So kann zum Beipiel fester reiner Kohlenstoff unter anderem als Diamant
oder Graphit vorkommen, dabei handelt es sich um verschiedene Modifika-
tionen des gleichen Elements. Bei Verbindungen nennt man das Auftreten
verschiedener kristalliner Modifikationen Polymorphie, bei Elementen Al-
lotropie. Die einzelnen Modifikationen des gleichen Stoffes sind verschieden
feste Phasen. Dagegen gibt es prinzipiell nur eine Gasphase eines reinen Stof-
fes und in der Regel auch nur eine fliissige Phase. Die Ausnahme von der
letzten Regel sind fliissigkristalline Verbindungen, die im fliissigen Zustand
verschiedene Ordnungsphénomene aufweisen. Jede dieser speziellen Anord-
nungen bildet dann eine eigene fliissige Phase, die isotrope (,ungeordnete®)
Fliissigkeit ist eine weitere fliissige Phase.

Um die Ubersicht iiber die Existenzbedingungen all dieser Phasen zu behal-
ten, sind Phasendiagramme praktisch. Ein Phasendiagramm gibt an, wel-
che Phase bei einer bestimmten Temperatur 7' und bei einem bestimmten
Druck p die jeweils stabilste ist. Das kann man feststellen, indem man fiir
alle Phasen die chemischen Potentiale als Funktion von p und T berechnet:
die stabile Phase ist diejenige mit dem kleinsten chemischen Potential. Fiir
den einfachsten Fall von nur je einer festen, fliissigen und gasférmigen Phase
ist ein solches Phasendiagramm schematisch in Abb. 11 dargestellt.

Es gibt nur einen Punkt, an dem die Gasphase, fliissige Phase und der
Festkorper gleichzeitig nebeneinander vorliegen kénnen. Fiir Wasser liegt
dieser Tripelpunkt bei p = 611.657 £+ 0.010 Pa und 7" = 273.16 K. Uber
diesen einfach erreichbaren Tripelpunkt von Wasser ist die thermodynami-
sche Temperaturskala definiert. Fiir Driicke, die kleiner sind als der Druck
am Tripelpunkt, kann keine fliissige Phase existieren, vielmehr befindet sich
dann hochstens die feste Phase im Gleichgewicht mit der Gasphase.

Fiir sehr hohe Temperaturen und Driicke kann man eine fliissige Phase und

eine Gasphase nicht mehr unterscheiden, es gibt nur eine fluide Phase. Dieser
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Abb. 11: Schematisches Phasendiagramm eines reinen Stoffes.

Zustand wird als dberkritischer Zustand bezeichnet. Am kritischen Punkt
gleichen sich die Eigenschaften der Gasphase und Fliissigphase (zum Bei-
spiel Brechungsindex und Dichte) einander an. Dieser kritische Punkt liegt
flir Wasser bei p = 22.12 MPa und T = 647.3 K. Die Dichte von Was-
ser betrigt an diesem Punkt 0.317 g cm™3, also etwa 31.7% der Dichte
bei Raumtemperatur und Normaldruck. Uberkritische Fluide sind sehr gute
Losungsmittel. So 16st iiberkritisches Wasser SiO2, wéhrend iiberkritisches
COs zum Beispiel zur Extraktion von Koffein aus Kaffee benutzt wird.

Am Phasendiagramm kann man sich auch die verschiedenen Phasenum-
wandlungen verdeutlichen (Abb. 12). So ldsst sich zum Beispiel eine Subli-
mation isobar auf dem Weg A-B durch Temperaturerhthung oder isotherm
auf dem Weg C-B durch Druckerniedrigung erreichen. Das Phasendiagramm
gibt an, welche Phase bei einer bestimmten Temperatur und einem be-
stimmten Druck thermodynamisch stabil ist. Ob der Phaseniibergang bei
einer Anderung von p oder T aber tatsichlich stattfindet, ist eine kineti-
sche Frage. So konnen viele Fliissigkeiten, zum Beispiel auch reines Etha-
nol, ohne weiteres unter ihren Schmelzpunkt abgekiihlt werden, ohne dass
sie kristallisieren wiirden. Man kann sich also von einem Punkt E bis zum
Punkt D im Phasendiagramm bewegen und die thermodynamisch instabile
fliissige Phase kann immer noch vorliegen. Man bezeichnet sie dann als un-
terkiihlte Flissigkeit. Eine unterkiihlte Fliissigkeit kristallisiert in der Regel

schlagartig, wenn man sie mit einem kleinen Kristéllchen der thermodyna-
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Abb. 12: Phasenumwandlungen: A-B isobares Sublimieren, C-B isothermes Sub-
limieren, D-E isobares Schmelzen, G-F isothermes Schmelzen, I-H isothermes Ver-
dampfen, J-K isobares Verdampfen.

misch stabilen Festphase impft oder auf eine andere Weise die Bildung von
Kristallisationskeimen erreicht. Phasenumwandlungen zwischen verschiede-
nen Festphasen (z.B. Graphit und Diamant) sind in der Regel unmessbar
langsam. In diesem Falle kann die thermodynamisch instabile Phase fiir alle
praktischen Zwecke stabil sein. Man bezeichnet sie dann als eine metastabile
Phase.

10.1.2 Phasengrenzlinien

Die verschiedenen Bereiche des Phasendiagramms werden durch Phasen-
grenzlinien voneinander getrennt. Jeder Punkt einer Phasengrenzlinien ent-
spricht einem Wertepaar (p,T), fiir das (mindestens) zwei Phasen mitein-
ander im Gleichgewicht stehen. Die Phasengrenzline fest/fliissig [(s)/(1)]
stellt somit die Abhéngigkeit des Schmelzpunkts vom Druck dar, sie wird
als Schmelzdruckkurve bezeichnet. Die Grenzlinie fliissig/gasférmig [(1)/(g)]
stellt die Abhéngigkeit des Dampfdrucks von der Temperatur dar und wird
als Dampfdruckkurve bezeichnet. SchlieBlich stellt die Grenzlinie fest/gasfor-
mig [(s)/(g)] die Abhéngigkeit des Sublimationsdrucks von der Temperatur

dar und ist die Sublimationsdruckkurve.
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10.1.3 Erhitzen von Fliissigkeiten in offenen und geschlossenen
Gefiflen

Erhitzt man eine Fliissigkeit in einem offenen Gefifl, so entspricht das ei-
ner Temperaturerhohung unter isobaren Bedingungen. Man bewegt sich
dann parallel zur T-Achse, also waagerecht im Phasendiagramm, zum Bei-
spiel von Punkt J nach Punkt K in Abb. 12. Am Kreuzungspunkt mit der
Dampfdruckkurve kann weitere Wirme zugefiithrt werden, ohne dass sich
zunéchst die Temperatur d&ndert. Man hat die Siedetemperatur erreicht und
die Fliissigkeit siedet, bis die fliissige Phase vollig verschwunden ist.

Erhitzt man die Fliissigkeit dagegen in einem geschlossenen Gefif}, so findet
ein vollstindiger Siedevorgang nicht statt. Die Fliissigkeit beginnt zu ver-
dampfen, wodurch sich der Druck der Gasphase erhoht. Das System bewegt
sich jetzt auf der Dampfdruckkurve zu héheren Driicken und Temperaturen,
solange noch Fliissigkeit vorhanden ist. Bei diesem Vorgang erhoht sich die
Stoffmenge des reinen Stoffs in der Gasphase, diejenige in der fliissigen Phase
nimmt entsprechend ab. Es liegt sténdig ein Gleichgewicht zwischen beiden
Phasen vor. Ist eine ausreichende Menge der fliissigen Phase vorhanden,
so erreicht man schliefSlich den kritischen Punkt pyrit, Tkrit- Oberhalb seiner
kritischen Temperatur T,y existiert fiir den Stoff bei keinerlei Druck eine
fliilssige Phase. Das Gefaf ist von einer einzigen homogenen Phase erfiillt,

die Grenzflache verschwindet.

Zum Nachlesen

Atkins, 2001 S. 173-179
Engel/Reid,2006: S. 198-210
Kondepudi, 2008 p. 233234

10.2 Thermodynamische Erklarung von Phaseniibergéingen

Wie schon bemerkt, liegt auf den Phasengrenzlinien ein Gleichgewicht zwi-
schen zwei Phasen und dementsprechend am Tripelpunkt ein Gleichgewicht

zwischen drei Phasen vor. Allgemein folgt aus dem Gleichgewichtskriterium

e Im Gleichgewicht ist das chemische Potential eines Stoffes iiberall im

System gleich grof}; unabhéngig davon, wie viele Phasen existieren.

Befindet man sich auf der Schmelzkurve, so ist das chemische Potential im

Gleichgewicht also in jedem Punkt der Schmelze (Fliissigkeit) und in jedem
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Punkt des Feststoffs das gleiche. Gébe es rdumliche Unterschiede im chemi-
schen Potential, so wiirde es zu freiwilligem Stofftransport kommen. Gébe
es einen Unterschied des chemischen Potentials zwischen den Phasen, wiirde
zum Ausgleich ein Teil der Phase mit hoherem chemischen Potential in die

andere Phase umgewandelt. Es wiirde also zum Phaseniibergang kommen.

10.2.1 Die Temperaturabhingigkeit der Stabilitit von Phasen

Das chemische Potential eines Stoffes ist seine partielle molare freie Enthal-
pie (Abschnitt 9.3.1). Aus (0G/0T), = —S folgt

O . .

Da S, nach der Planck’schen Definition grundsétzlich positiv ist, sinkt al-

so das chemische Potential eines reinen Stoffes grundsétzlich mit steigender
Temperatur. Ferner ist S(g) grundsitzlich groBer als S(I), so dass ;. mit
steigender Temperatur fiir die Gasphase schneller fillt als fiir die fliissige
Phase. In der Regel ist auch S(I) grofer als S(s). Bei hinreichend hoher
Temperatur ist deshalb das chemische Potential der Gasphase am niedrigs-

ten.

10.2.2 Die Druckabhingigkeit von Schmelzpunkt und Dampfdruck

Die Druckabhéingigkeit des chemischen Potentials ist durch

8Mz‘>
—v, 277
< ap Tn; ( )

gegeben. In der Regel ist das Molvolumen der festen Phase kleiner als dasje-

nige der fliissigen Phase. Bei einer Druckerh6hung wichst also das chemische
Potential der festen Phase weniger stark als dasjenige der fliissigen Phase.
Um das Gleichgewicht aufrechtzuerhalten, muss das durch eine Tempera-
turerh6hung ausgeglichen werden, der Schmelzpunkt erhéht sich also mit
steigendem Druck. Allerdings ist Wasser eine Ausnahme, da dessen fliissige
Phase dichter ist als Eis.

Der Druck p der Gasphase muss nicht notwendigerweise gleich dem Druck
der fliissigen Phase sein. Zum Beispiel kann der Gasphase ein Inertgas bei-
gemischt sein, das weder mit dem Dampf des betrachteten Stoffes wechsel-

wirkt, noch sich in dessen fliissiger Phase 16st. Der Dampfdruck ist dann der
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Partialdruck p; der gasformigen Phase des betrachteten Stoffes, wihrend er

in Abwesenheit des Inertgases der Gesamtdruck p; . wére.

10.2.3 Die Lage der Phasengrenzlinien

Vorhersagen kann man ein Phasendiagramm, indem man die Lage der Pha-
sengrenzlinien berechnet. Fiir ein Phasengleichgewicht muss laut Gl. (258)

gelten
{(p.T)=p"(p,T) . (278)

Angenommen, wir kennen einen Punkt (po,7p) der Phasengrenzlinie, bei-
spielsweise durch eine experimentelle Bestimmung. Zur Veranschaulichung
ist es am giinstigsten, den Tripelpunkt als diesen Ausgangspunkt zu wihlen.
Wir kénnen dann der Phasengrenzlinie folgen, falls wir dp/dT kennen. Bei
den differentiellen Anderungen von p und T treten differentielle Anderungen
von ' und p” auf. Da das Gleichgewicht auf jedem Punkt der Phasengrenz-
linie erhalten bleibt, muss auch du’=dy” gelten. Ferner wissen wir aus den
Gl. (251) und (252), dass fiir beide Phasen mit der molaren Entropie S des

Stoffes und dessen Molvolumen V;, gilt

dp = —-5dT + Vi dp (279)
also
—S'dT + V! dp = —-S5"dT + V2dp . (280)
Daraus folgt
(Vi = Vi) dp= (8" —8)dT (281)

und schlief8lich die Clapeyron’sche Gleichung

dp AS

L _ 25 282

dT  AVy (282)
wobei AS und AV;, die Anderungen der molaren Entropie und des molaren
Volumens des Stoffes wihrend des Phaseniibergangs sind.
Die Phasengrenzlinie fest/fliissig. Die Schmelzentropie ist der Quotient aus
der Schmelzenthalpie und der Schmelztemperatur. Aus der Clapeyron’schen

Gleichung folgt damit
dp  AfH

dT  TAV,

(283)
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Trennung der Variablen p und T und Integration ergibt

ArH T
P =po+ AV In <To> . (284)

Nahe Tp kann man ndhern

T T-T,\ T-T,
In{—)]=In{1 R 285
D(T()) H( + To > T() 3 ( )

so dass sich eine Geradengleichung ergibt

ArH

— (T'—1Tp) . 2
A (T-1) (286)

P~ po+

Da AfVy, klein ist, ist die Steigung dieser Gerade sehr grof3 (siche Abb. 11).

Die Phasengrenzlinie fliissig/gasférmig In die Clapeyron’schen Gleichung

sind hier die Verdampfungsenthalpie AyH und das Verdampfungsvolumen
A, Vi einzusetzen,

dp  AvH

dT  TA, V.,

Da diese beiden Groéflen positiv sind, ist die Steigung der Phasengrenzlinie

(287)

fliissig/gasformig immer positiv. Weil AV, aber viel grofer ist als A¢Vyy,
ist die Steigung dieser Phasengrenzlinie viel kleiner als diejenige der Pha-
sengrenzlinie fest /fliissig.

Vernachléssigen wir nun in guter Ndherung das Molvolumen der Fliissigkeit
gegeniiber demjeniges des Gases und nihern letzteres durch die Zustands-
gleichung des idealen Gases als Vi, (g) = RT/p, so erhalten wir die Clausius-
Clapeyron’sche Gleichung

dlnp AH
dT  RT? °

(288)

In einem hinreichend kleinen Temperaturbereich, in dem A, H temperatu-

runabhéngig ist, ergibt sich

p=poe X, (289)

AyH (1 1

wobel

ist. Nahe des kritischen Punkts ist die Ndherung nicht sehr gut, weil dann

weder die Annahme eines idealen Gases noch die Vernachldssigung des Mol-
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volumens der Fliissigkeit gegeniiber demjenigen des Gases moglich sind. Am
kritischen Punkt endet die Phasengrenzlinie.

Die Phasengrenzlinie fest/gasformig Alle Betrachtungen fiir die Phasen-
grenzlinie fliissig/gasformig lassen sich iibernehmen, indem die Verdamp-
fungsenthalpie A, H durch die Sublimationsenthalpie Ag,,H ersetzt wird.

Né&herungsweise gilt also analog zur Clausius-Clapeyronschen Gleichung

dlnp  AguH

dT RT? (291)
und damit
p=poe X, (292)
wobei AH /1 )
X = S}l% (T - T0> : (293)

Da die Sublimationsenthalpie grofer ist als die Verdampfungsenthalpie ist
am Tripelpunkt auch die Steigung der Phasengrenzlinie fest /gasformig grofier

als diejenige der Phasengrenzlinie fliissig/gasférmig.

10.2.4 Kilassifikation der Phaseniiberginge nach Ehrenfest

Wenn man Phaseniibergéinge zwischen verschiedenen Aggregatzustdnden bzw.
zwischen verschiedenen Modifikation innerhalb eines Aggregatzustands beob-

achtet, dann bemerkt man, dass sich bestimmte Zustandsvariablen im ersten

Fall sprunghaft d&ndern, wiahrend im zweiten Fall nur ihre Ableitung einen

Sprung aufweist. Es ist deshalb praktisch, Phaseniibergénge in zwei Klas-

sen einzuordnen. Als Kriterium fiir die Zuordnung zu den Klassen kann die

Anderung des Verhaltens des chemischen Potentials beim Phaseniibergang

herangezogen werden. Daraus ergibt sich eine Klassifikation der Phaseniiber-

génge, die auf Ehrenfest zuriickgeht.

Wir betrachten dafiir zunéchst die Ableitungen des chemischen Potentials

nach den relevanten Zustandsvariablen p und T'. Es gilt

" /
<a’u > - (8M> — Vrﬁ - VI; — Atrans‘/m
op ) op ) p

" / A ransH
<6M ) - <alu) - _S// + S/ = _Atranss = — trans T . (294)
p p

or or T

Fiir Anderungen von Aggregatzustinden sind sowohl AgansVin als auch

AtransS von Null verschieden. Damit dndert sich am Phaseniibergang die
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Steigung des chemischen Potentials. Betrachtet man also fiir einen Stoff
das chemische Potential p als Funktion der Temperatur bei konstantem
Druck, so wird die Kurve beim Phaseniibergang einen Knick aufweisen.
Einen derartigen Phaseniibergang mit einer Unstetigkeit der ersten Ab-
leitung des chemischen Potentials bezeichnet man als Phaseniibergang ers-
ter Ordnung. Fiir einen solchen Phaseniibergang erster Ordnung hat bei

der Phaseniibergangstemperatur die Warmekapazitét bei konstantem Druck

Cp = (0H /0T, eine Unendlichkeitsstelle, weil eine infinitesimal kleine Tempe-

raturdnderung zu einer endlichen Anderung der Enthalpie fithrt. Diese un-
endlich hohe Warmekapazitdt am Punkt des Phaseniibergangs ist ein wei-
teres Merkmal eines Phaseniibergangs erster Ordnung. Die Zustandsvaria-
blen V', H und S weisen Sprungstellen auf. In der modernen Formulierung
ist der entscheidende Punkt fiir die Klassifikation als Phaseniibergang erster
Ordnung die latente Warme der Phasenumwandlung, also die Diskontinuitét
von H.

Bei einem Phaseniibergang zweiter Ordnung ist die Steigung des chemischen
Potentials stetig, nicht aber dessen zweite Ableitung. Bei einem solchen
Ubergang &ndern sich weder das Volumen V', noch die Entropie S noch die
Enthalpie H bei der Phaseniibergangstemperatur. Es &ndern sich aber die
Ableitungen dieser drei Groflen nach der Temperatur. Die Wirmekapazitét
C)p hat keine Unendlichkeitsstelle, sie macht aber einen Sprung. Ein Beispiel
fiir einen solchen Phaseniibergang ist die Umwandlung der normalleitenden
Phase von Metallen in eine supraleitende Phase bei tiefer Temperatur oder
die Umwandlung ferromagnetischen Eisens in nicht ferromagnetisches Eisen
bei der Curie-Temperatur. Am kritischen Punkt ist der Phaseniibergang
fliissig-gasformig ein Phaseniibergang zweiter Ordnung. Phaseniibergénge
zweiter Ordnung werden auch als kontinuierliche Phaseniiberginge bezeich-

net.

Zum Nachlesen
Atkins,2001: S. 173-190
Engel/Reid,2006: S. 211-215
Wedler,1997: S. 299-309
Kondepudi,2008: p. 215-236

127

continuous phase

transitions



11 Thermodynamische Beschreibung von Mischun-

gen

Im Folgenden wiederholen sind einige Konzepte im Zusammenhang darge-
stellt, die an anderer Stelle bereits eingefiihrt wurden. Zudem werden diese
Konzepte durch die Gibbs-Duhem-Gleichung in einen Zusammenhang ge-

bracht und es wird der Begriff der Exzessgrofle eingefiihrt.

11.1 Partielle molare Groflen

Allgemein kann eine Phase aus mehreren Komponenten bestehen, so z. B.
eine feste Legierung aus mehreren Metallen, eine Losung aus einem Ge-
misch mehrerer Losungsmittel und mehrerer geloster Stoffe und eine Gas-
phase wie Luft aus mehreren Gasen. Durch Messungen ist es ohne Weiteres
moglich, thermodynamische Gréflen der Phase zu bestimmen. Bei Stoffum-
wandlungen, zum Beispiel Phasenumwandlungen und Reaktionen, verhalten
sich aber die einzelnen Komponenten unterschiedlich. Fiir eine Beschreibung
solcher Prozesse ist es deshalb notig, die thermodynamischen Gréfien fiir die
einzelnen Komponenten der Mischphase zu betrachten. Diese Groflen wer-
den als partielle Grofien bezeichnet. Wir kennen bereits den Partialdruck von
Gasen als eine solche partielle Eigenschaft. Der Gesamtdruck ist die Summe
aller Partialdriicke. Das gilt ganz allgemein- die entsprechende Groéfle der
Mischphase ist die Summe der partiellen Groflen aller Komponenten.

Bei extensiven Groflen, wie der Enthalpie, Entropie oder der freien Energie
ist es praktisch, mit partiellen molaren Grdfsen zu arbeiten, das heifit, die
Grofle aulerdem auf die Stoffmenge zu normieren. Mit dem chemischen Po-
tential haben wir bereits eine solche partielle molare Gréfle kennengelernt,
namlich die partielle molare freie Enthalpie. Anschaulicher ist das parti-
elle molare Volumen. Wenn man ein Mol Wasser in ein Schwimmbecken
mit einer Wassertemperatur von 25 °C giefit und den Wasserstand davor
und danach misst, findet man eine Volumenzunahme um 18 cm?. Fiillt man
das Schwimmbecken dagegen mit reinem Ethanol?* und gibt dann ein Mol
Wasser zu, so nimmt das Volumen nur um 14 cm?® zu. Die Ursache ist ei-
ne andere Geometrie des Wasserstoffbriickennetzwerks fiir ein Wassermo-
lekiil in reinem Wasser und fiir ein Wassermolekiil, das nur von Ethanolmo-

lekiilen umgeben ist. Das Molvolumen von reinem Wasser betriagt also 18

24 Sicherheitshinweis: In einem solchen Schwimmbecken sollten Sie nicht schwimmen.
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cm? mol~!, das partielle Molvolumen von Wasser in Ethanol bei unendlicher
Verdiinnung aber nur 14 cm?® mol~!.
Das partielle Molvolumen einer Komponente in einer Mischung héngt allge-

mein von der Zusammensetzung der Mischung ab. Es ist durch

ov .

Vi (o) i (205)
ni p,T,n]'

definiert. Allgemein beziehen sich partielle molare Groéflen auf konstanten

Druck und konstante Temperatur. Variiert man die Zusammensetzung der

Mischung, so ist die differentielle Volumenédnderung dV' durch

AV =) Vi adn (296)

)

gegeben. Sind die partiellen molaren Volumina aller Komponenten bei der
betrachteten Zusammensetzung der Mischung und dem gegebenen Druck
und der gegebenen Temperatur bekannt, so kann das Mischungsvolumen
nach der Gleichung
V=> niVim, (297)
i

berechnet werden.

Partielle molare Gréflen kénnen durch Messung der jeweiligen Grofle der
Mischphase in Abhéngigkeit von der Zusammensetzung bestimmt werden.
So kann zum Beispiel das partielle Molvolumen einer Komponente in einer
Mischphase bestimmt werden, indem man das Volumen der Mischung als
Funktion der Stoffmenge dieser Komponente ausdriickt und dann Gl. (295)
anwendet.

Partielle molare Grofien kénnen auch dann negativ (oder gleich Null) sein,
wenn die entsprechende thermodynamische Grofle grundsétzlich positiv ist,
wie zum Beispiel das Volumen oder die Entropie. So nimmt zum Beispiel
der Wasserstand im Schwimmbecken ganz leicht ab, wenn ein Mol MgSQOy
aufgelost wird, das Volumen wird um 1,4 cm? kleiner. Dementsprechend
betréigt das partielle molare Volumen von MgSQO4 in Wasser bei unendlicher
Verdiinnung -1,4 cm?® mol~!. Die Wassermolekiile sind in der Umgebung der
Tonen, also in den Solvathiillen, so viel dichter gepackt als in reinem Wasser,

dass das zusétzliche Volumen der Ionen dadurch tiberkompensiert wird.
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11.1.1 Die Gibbs-Duhem’sche Gleichung

Analog zu Gl. (296) gilt fiir die freie Enthalpie einer Mischung
9= nii . (298)
%

Das totale Differential der freien Enthalpie bei konstanter Temperatur und

konstantem Druck ist daher durch
dg = Z widn; + Z nidu; (299)

gegeben. Andererseits erhalten wir aus der Gibbs’schen Fundamentalglei-
chung fiir die freie Enthalpie, Gl. (237), bei konstanter Temperatur und

konstantem Druck
dg = Z widn; . (300)

Durch Gleichsetzen der Gleichungen (299) und (300) erhalten wir die Gibbs-
Duhem-Gleichung

> nidp =0 (301)

Diese Gleichung beschreibt die Anderung chemischer Potentiale in einer Mi-
schung bei konstanter Temperatur und konstantem Druck. Nimmt zum Bei-
spiel in einer bindren Mischung das chemische Potential einer Komponente
ab, so muss dasjenige der anderen Komponente entsprechend zunehmen. Ein
interessantes Anwendungsbeispiel finden Sie in Engel/Reid, 2006 auf Seite
242. Analoge Gleichungen gelten fiir andere partielle molare Grofien, zum
Beispiel

> nidVini =0 (302)

i

11.2 Das chemische Potential von Mischungskomponenten

Um Mischungen im Gleichgewicht beschreiben zu kénnen, miissen wir das
chemische Potential der Komponenten verstehen. Dazu benétigen wir all-
gemeine Gleichungen fiir die Abhéngigkeit des chemischen Potentials von

Zusammensetzungsgrofien.
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11.2.1 Das chemische Potential von Gasen

Es ist praktisch, die Zusammensetzung von Gasmischungen durch die Parti-
aldriicke p; auszudriicken. Wir betrachten also zunéchst die freie Enthalpie

eines reinen idealen Gases in Abhéngigkeit vom Druck. Gehen wir vom Stan-

darddruck p® aus, so gilt

_ © P ’_ o Pdp/ _ o P
g(p) =9 )+ | _Vdp =g(p”)+nRT | — =g(p )+nRTIn | —
pe pe b pe

(303)

Die Ableitung von g bei konstantem Druck p und konstanter Temperatur T'

nach der Stoffmenge ergibt fiir das chemische Potential eines idealen Gases

p=p®+RTn | 2 (304)

=a

p

Per Definition wechselwirken die Molekiile idealer Gase nicht miteinander,
das chemische Potential in der Mischphase ist daher gleich dem chemischen
Potential des reinen Gases beim entsprechenden Druck. Der Druck p muss
also lediglich durch den Partialdruck p; = x;p ersetzt werden

pi=p® +RTIn | 2| =@ + BT | 2| + RTIna; . (305)

o

b

o4

p

Um reale Gase zu behandeln, fithrt man einen korrigierten Partialdruck, die
Fugazitit ¢; = fy.p; ein. Der Fugazititsfaktor fy ; ist dimensionslos und

charakterisiert die Abweichung vom idealen Verhalten.

11.2.2 Das chemische Potential fliissiger Phasen

Auch in fliissigen Mischphasen ist es sinnvoll, sich auf einen Standardzustand
zu beziehen. Diesen Standardzustand kennzeichnen wir durch einen Index
* und definieren ihn als den Zustand des reinen Stoffes bei der gleichen
Temperatur, dem gleichen Druck und im gleichen Aggregatzustand wie in
der Mischphase. Fiir ideale Mischungen kénnen wir dann ganz allgemein
schreiben

Hi = psi + RT Inx; . (306)
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Eine ideale Mischung ist dadurch gekennzeichnet, dass die Wechselwirkung
zwischen den Teilchen verschiedener Komponenten der Mischung die gleiche
ist wie zwischen den Teilchen ein und derselben Komponente. Auch hier
kann man einen Korrekturfaktor einbringen, um Abweichungen vom idea-
len Verhalten zu beschreiben. Man ersetzt dann den Molenbruch durch die
Molenbruchaktivitit a;; = ¢;x;.

Fiir eine ideale Mischung betrigt die freie Mischungsenthalpie

Ang = nRTZ z;lnz; , (307)

i
wobei n die Summe der Stoffmengen aller Komponenten ist. Der Unter-
schied zwischen thermodynamischen Gréflen einer realen und einer idea-
len Mischung wird als Fxzzessfunktion bezeichnet. So ist die freie Exzessmi-

schungsenthalpie durch
Ang® = Ang(real) — Ayrg(ideal) (308)

gegeben. Im Folgenden betrachten wir der Einfachheit halber in der Regel

ideale Mischungen.

11.3 Der Dampfdruck einer Komponente in einer fliissigen
Phase

11.3.1 Ideale Lésungen

Wir betrachten das Phasengleichgewicht zwischen einer fliissigen Phase und
einer Gasphase zunichst fiir die reine Komponente i. Das chemische Po-

tential dieser Komponente muss im Gleichgewicht in beiden Phasen gleich

sein
pai(l) = i€ + RTIn | 22 (309)
pe
Wenn wir nun einen zweiten Stoff in der fliissigen Phase auflésen, gilt
i) = pu® +RTIn [ 22| . (310)
e
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Durch Zusammenfassen der beiden Gleichungen ldsst sich das chemische

Potential der Gasphase, 15", eliminieren und wir finden

11i(1) = i + RTIn (ppi) . (311)

Durch Vergleich mit Gl. (306) folgt das Raoultsche Gesetz

Di = TiPsi (312)

das zunichst empirisch gefunden wurde. Der Dampfdruck einer Losung ist
also gleich dem Produkt aus dem Dampfdruck des reinen Losungsmittels
mit dem Molenbruch des Losungsmittels, wenn sich die Lésung ideal verhélt.
Wenn eine der Komponenten in grofem Uberschuss vorliegt, gilt das Raoult-
sche Gesetz fiir diese Komponente auch dann in guter Naherung, wenn die

Mischung sich eigentlich nicht ideal verhilt.

11.3.2 Ideale verdiinnte L&sungen

Betrachten wir nun in einer nichtidealen Mischung diejenige Komponente,
die im Unterschuss vorliegt. Fiir stark verdiinnte Losungen gilt dann das
Henrysche Gesetz

p; = 1; K; (313)

wobei allerdings K; zwar die Dimension eines Drucks hat, aber nicht der
Dampfdruck des reinen Stoffes ist. Eine Gleichheit von K; und p,; fiir die
Unterschusskomponente ergibt sich nur fiir ideale Mischungen. Wenn dage-
gen K; # p.; fiir die Unterschusskomponente gilt, die Uberschusskomponente
aber dem Raoultschen Gesetz folgt, spricht man von einer ideal verdiinnten

Losung.

11.4 Kolligative Eigenschaften

Da ein geloster Stoff den Dampfdruck des Losungsmittels beeinflusst, muss
er auch dessen Siedepunkt beeinflussen, denn der Siedepunkt ist die Tempe-
ratur, bei der der Dampfdruck dem &ufleren Druck gleich ist. Da der Dampf-
druck erniedrigt wird, kommt es zu einer Siedepunktserh6hung. Es muss
auch einen Einfluss auf den Gefrierpunkt des Losungsmittels geben, da der
geloste Stoff ja das chemische Potential des Losungsmittels in der fliissigen

Phase beeinflusst. Es wird sich zeigen, dass es sich um eine Gefrierpunkts-
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erniedrigung handelt. Schliesslich kénnen wir noch einen Druckunterschied
zwischen reinem Losungsmittel und einer Losung betrachten, bei dem das
chemische Potential des Losungsmittels gerade gleich grof3 ist. Diesen Dru-
ckunterschied bezeichnet man als osmotischen Druck.

In verdiinnter Losung hidngen die Gefrierpunktserniedrigung, die Siedepunkts-
erhohung und der osmotische Druck nur von der Anzahl der gelosten Teil-
chen ab, nicht aber von ihrer Art. Solche Eigenschaften werden als kolliga-
tive Figenschaften bezeichnet. Dass sie nicht von der Art der geldsten Teil-
chen abhéngen, hat zwei Griinde. Erstens betrachten wir ideal verdiinnte
Losungen. Zweitens betrachten wir Phasengleichgewichte, bei denen der
geloste Stoff nur in einer der beiden Phasen auftritt. Die zweite Phase ist
immer eine reine Losungsmittelphase. Wir treffen also die folgenden Annah-

men:

e Bei der Siedepunktserhchung gehen wir davon aus, dass der gelGste
Stoff nicht fliichtig ist, also zur Zusammensetzung der Gasphase nicht

beitragt.

e Bei der Gefrierpunktserniedrigung gehen wir davon aus, dass der geloste

Stoff im festen Losungmittel unloslich ist.

e Beim osmotischen Druck setzen wir eine semipermeable Membran zwi-
schen dem reinen Losungsmittel und der Losung voraus, die nur fiir
Losungsmittelmolekiile, nicht aber fiir den gelosten Stoff durchlissig

ist.

Wenn wir keine speziellen Wechselwirkungen zwischen Lésungsmittel und
gelostem Stoff voraussetzen, miissen die Effekte rein durch die Mischungsen-
tropie bedingt sein. Durch die Mischungsentropie ist das chemische Potential
des Losungsmittels in einer Losung geringer als in der reinen fliissigen Pha-
se. Dadurch weitet sich der Stabilitdtsbereich der fliissigen Phase sowohl zu
tieferen Temperaturen auf Kosten der festen Phase als auch zu hohen Tem-
peraturen auf Kosten der Gasphase aus, denn es ist immer die Phase mit

dem niedrigsten chemischen Potential die stabile.

11.4.1 Die Siedepunktserhhung

Aus Gl. (306) der Annahme einer reinen Gasphase folgt fiir das Losungsmittel
ti(g) = ps(l) + RT Inzp (314)
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Mit dem Molenbruch xp des gelosten Stoffes und zy = 1 — o erhalten wir

daraus

pi(g) — p(l) _ AVG
RT RT

wobei Ay G die molare freie Verdampfungsenthalpie des reinen Losungsmittels

ist. Mit AyG = AyvH — TAvyS erhalten wir daraus

In(l —zp) = (315)

- = (316)

Bezeichnen wir die Siedetemperatur des reinen Losungsmittels (xg = 0, In(1—

xp) = 0 als T}, so erhalten wir fiir diesen speziellen Fall

CAVH  AyS

= 1
0 RT. I (317)
und durch Subtrahieren dieser Gleichung von Gl. (316)
AvH (1 1

Fiir sehr kleine Konzentrationen des gelosten Stoffes gilt In(1 — xp) ~ —xp,

AvH (1 1

gilt. Die Siedepunktserhéhung AT =T — T}, kann iiber

so dass

1 1 T-T. AT

. T TT, = T2

(320)

eingefithrt werden, wobei wir T' =~ T, angenommen haben. Das heifit, wir
setzen voraus, dass die Siedepunktserh6hung sehr viel kleiner ist als die
Siedetemperatur. Einsetzen von Gl. (320) in Gl. (319) und Umstellen nach

AT liefert )
RT
AT = < x >$B . (321)

Wir definieren die ebullioskopische Konstante

RT2M
K. = < AVE > , (322)

wobei M die molare Masse des Losungsmittels ist. Die Molalitdt mp des

gelosten Stoffes (Stoffmenge des geldsten Stoffes pro kg Losungsmittel) kann
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durch mp = xp/M angendhert werden, so dass
AT = K. (323)

gilt. Nichtideales Verhalten kann bis zu einem gewissen Grade kompensiert
werden, indem man die ebullioskopische Konstante mit einem Stoff bekann-
ter molarer Masse experimentell bestimmt, anstelle sie aus der Verdamp-
fungstenthalpie des reinen Losungsmittels, dessen Siedetemperatur und des-
sen molarer Masse zu berechnen. Durch Einwaage einer bestimmten Masse
des gelosten Stoffes und Bestimmung der Siedepunktserhthung kann iiber
die Molalitdt die Stoffmenge und mit dieser iiber die eingewogene Masse
die molare Masse des Stoffes bestimmt werden. Heutzutage verwendet man
dafiir allerdings in der Regel die Massenspektroskopie oder ein anderes al-

ternatives Verfahren.

11.4.2 Die Gefrierpunktserniedrigung

Analog zur Siedepunktserhohung gilt hier

pi(s) = pe(l) + RT Inxpy (324)
so dass unmittelbar )
RT;
AT = (AfH> B . (325)
und
AT = Kymp (326)

folgen, wobei A¢H die Schmelzenthalpie des reinen Losungsmittels und Ky
die kryoskopische Konstante des Losungsmittels ist. Auch die Molmassenbe-
stimmung durch Kryoskopie ist inzwischen durch die genaueren modernen

Techniken ersetzt worden.

11.4.3 Der osmotische Druck

Da ein Losungsmittel in der reinen Phase ein hoheres chemisches Poten-
tial hat als in der Losung, wird es beim Kontakt der reinen Phase mit
der Losung zu einem Ubergang des Losungsmittels in die Losung kommen.
Diesen Ubergang nennt man Osmose. Durch eine semipermeable Membran
kann verhindert werden, dass umgekehrt auch der geloste Stoff in das reine

Losungsmittel {ibergeht. Die Bedeutung der Osmose besteht darin, dass sie
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einen Druckunterschied aufbauen bzw. durch Druck gesteuert werden kann.
Denjenigen Druck, den man auf die Losung ausiiben muss, damit gerade
kein Losungsmittel {iber die semipermeable Membran ausgetauscht wird, be-
zeichnet man als osmotischen Druck II. Ubt man einen hoheren Druck auf
die Losung aus, so geht Losungsmittel aus der Losung durch die Membran in
die reine Losungsmittelphase iiber. Die Losung kann auf diese Art also auf-
konzentriert werden. Diesen Vorgang bezeichnet man als Umkehrosmose. Er
wird zum Beispiel zum Aufkonzentrieren von Proteinen unter Zuhilfenahme
eine Laborzentrifuge benutzt. Die Osmose ist auch wichtig fiir die Aufnahme
von Fliissigkeiten in lebende Zellen, wobei die semipermeable Membran in
diesem Fall allerdings steuerbar ist. Sie kann auch zur Bestimmung von Mol-
massen durch Osmometrie benutzt werden. Dieses Verfahren ist besonders
fiir Makromolekiile von Bedeutung, die der Massenspektroskopie teilweise
unzugénglich sind und fiir die es wenige alternative Verfahren gibt, die oh-
ne eine explizite Kalibrierung oder Annahmen iiber die Konformation des
Makromolekiils in Lésung auskommen.

Um den osmotischen Druck zu bestimmen, gehen wir von einem Gedanken-
experiment aus, in dem das reine Lésungsmittel unter einem Druck p und
die Losung unter einem Druck p + II steht. Beide Phasen sind durch die
semipermeable Membran getrennt. Der zusétzliche Druck II, unter dem die
Losung steht, ist der osmotische Druck genau dann, wenn die beiden Phasen
im Gleichgewicht miteinander stehen, wenn also das chemische Potential des

Losungsmittels in beiden Phasen gleich ist
ps(p) = p(za, p+ 1) = pa(p+ 1) + RT In a1 - (327)

Aus der Druckabhéngigkeit des chemischen Potentials erhalten wir

1T
e (p + ) = pu(p) + / Vindp (328)
p

wobei V,,, das molare Volumen des Losungsmittels ist. Durch Zusammenfas-

sen der beiden Gleichungen folgt
p+II
—RT Inzpm :/ Vindp. (329)
P

Wie im Fall der Siedepunktserhthung ersetzen wir fiir stark verdiinnte Losun-

gen Inzry durch den negativen Molenbruch des gelosten Stoffes —zpg. Da
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II <« p ist, konnen wir wihrend der Integration ein konstantes Molvolumen

annehmen. Die Integration ergibt dann
RTzxp =11V, . (330)

In verdiinnten Losungen ist ng < npn, so dass zp ~ ng/nm gilt und das

Gesamtvolumen der Losung V' = nymV,, betragt. Damit folgt aus Gl. (330)
IV = npRT . (331)

Diese Gleichung kann man sich einfach einprégen, das sie die gleiche Form
hat, wie die Zustandsgleichung des idealen Gases. Es ist lediglich der Gas-
druck durch den osmotischen Druck und die Stoffmenge des Gases durch die
Stoffmenge des gelosten Stoffes ersetzt. Bei Stoffen, die dissoziieren kénnen,
ist zu beachten, dass npg die Stoffmenge der gelosten Teilchen ist. Diese
muss man gegebenenfalls mit dem Dissoziationsgrad berechnen. Fiir prak-
tische Zwecke erhalten wir eine einfachere Form der Gleichung, indem wir

ng/V durch die Konzentration cg des gelsten Stoffes ersetzen
Il = cgRT . (332)

Diese Gleichung gilt allgemein fiir stark verdiinnte Losungen, die sich nahe-
zu ideal verhalten. Um in der Osmometrie auch fiir nichtideales Verhalten
genaue Ergebnisse zu erhalten, setzt man analog zu realen Gasen eine Vi-
rialentwicklung an

Il =cgRT[1+ Beg +...] . (333)

Man tragt den Quotienten aus dem osmotischen Druck und der Massenkon-
zentration ¢, = cg Mg (in g L™!) gegen die Konzentration auf und bestimmt
die molare Masse aus dem Achsabschnitt RT/Mg.

11.5 Das Gibbssche Phasengesetz

Fiir einen reinen Stoff hatten wir gesehen, dass es im Phasendiagramm nur
genau einen Punkt gibt, an dem drei Phasen (fest, fliissig und gasférmig)
miteinander koexistieren, nédmlich den Tripelpunkt. Wenn die drei Pha-
sen gleichzeitig vorliegen sollen, hat man also keinen Freiheitsgrad mehr
beziiglich der intensiven Zustandsvariablen. Sowohl p als auch T ist festge-

legt. Liegen zwei Phasen vor, so befindet man sich auf einer Phasengrenzli-
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nie. Es liegt jetzt ein Freiheitsgrad vor, man kann entweder die Temperatur
wihlen (in einem gewissen Bereich), dann ist aber der Druck festgelegt, oder
man kann den Druck wéhlen, woraufthin die Temperatur festgelegt ist. Liegt
nur eine Phase vor, kann man sowohl p als auch T in gewissen Grenzen frei
wihlen, das System verfiigt also iiber zwei Freiheitsgrade.

Diese Betrachtung legt nahe, dass es einen Zusammenhang zwischen der An-
zahl der Phasen und der Anzahl der Freiheitsgrade gibt. Diese Zusammen-
hang wollen wir nun auf Mehrkomponentensysteme verallgemeinern. Wir
setzen dabei voraus, dass sich das System im thermischen Gleichgewicht be-
findet, dass alle Phasen an jedem Punkt unter dem gleichen Druck stehen
und dass duflere elektrische und magnetische Felder aufler Betracht bleiben.
Der Zustand jeder Phase ist dann durch die Temperatur 7', den Druck p und
ihre Zusammensetzung eindeutig bestimmt. Die Zusammensetzung wird fiir
ein System mit C' Komponenten durch C'—1 Molenbriiche beschrieben (der
letzte Molenbruch ist durch die Bedingung > x; = 1 festgelegt). In einem
System mit P Phasen haben wir dann P(C — 1) Zusammensetzungsgrofien
(Molenbriiche), eine Temperatur und einen Druck und daher P(C' — 1) + 2
Zustandsvariablen.

Im thermischen Gleichgewicht muss fiir jede Komponente das chemische Po-
tential in allen P Phasen gleich sein. Da das chemische Potential einer Kom-
ponente eine Funktion von p, T' und der Molenbriiche ist, ergeben sich daraus
Bestimmungsgleichungen fiir die Zustandsvariablen. Es existieren C'(P — 1)
solche Bestimmungsgleichungen, da fiir jede Komponenten das chemische
Potential in der ersten Phase gleich demjenigen in den restlichen P —1 Pha-
sen sein muss. Die Anzahl der Freiheitsgrade ist nun einfach die Differenz
aus der Anzahl der Zustandsvariablen und der Anzahl der Bestimmungsglei-
chungen

F=P(C-1)+2-C(P-1) . (334)

Daraus folgt das Gibssche Phasengesetz
F=C-P+2. (335)

Das Gesetz gilt iibrigens auch dann noch, wenn einzelne Stoffe in bestimmten
Phasen gar nicht enthalten sind. Fiir jeden Stoff, der in einer Phase fehlt,
verringert sich sowohl die Zahl der Zustandsvariablen als auch die Zahl der
Bestimmungsgleichungen um eins.

Ein System ohne Freiheitsgrade (F' = 0) bezeichnet man als nonvariant.
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Ein Beispiel wire ein reiner Stoff am Tripelpunkt. Systeme mit ein, zwei
und drei Freiheitsgraden heissen univariant, divariant bzw. trivariant. Be-
trachten wir zum Beispiel das Gleichgewicht zwischen der fliissigen Phase
und der Gasphase in einem Gemisch aus Ethanol und Wasser, so gilt C' = 2,
P = 2 und daher F' = 2. Wéhlen wir also zum Beispiel den Molenbruch
in der fliissigen Phase und die Temperatur, so stellen sich genau definierte

Partialdriicke und damit Molenbriiche der Gasphase von selbst ein.

11.5.1 Phasenregel in Systemen mit chemischen Reaktionen

Zusétzliche Einschriankungen treten auf, wenn zwischen einzelnen Kompo-
nenten chemische Gleichgewichte aufrechterhalten werden. Die Molenbriiche
dieser Komponenten sind dann iiber die Gleichgewichtskonstante voneinan-
der abhéingig. Fiir jede chemische Reaktion muss die Gleichgewichtsbedin-
gung > viu; = 0 erfiillt sein, wobei der Index i iiber alle Ausgangsstof-
fe und Reaktionsprodukte lduft. Bei Ionenreaktionen muss als zusétzliche
Einschrankung die Elektroneutralitdtsbedingung erfiillt sein. Das Gibbssche
Phasengesetz gilt weiterhin, wenn man die Anzahl der Komponenten durch

die Anzahl der Einschrankungen korrigiert
C=Cy—E, (336)

wobei Cy die Anzahl der Stoffe im System und E die Anzahl der Ein-

schrankungen ist.

11.6 Phasendiagramme in Zweikomponentensystemen
11.6.1 Dampfdruckdiagramme

Ein Gas, das mit seiner kondensierten Phase (fliissig oder fest) in Beriihrung
steht, bezeichnet man als Dampf. Wir betrachten nun die Zusammensetzung
des Dampfes iiber einer idealen Mischung aus zwei fliisssigen Komponenten
A und B bei einer vorgegebenen Temperatur T'. Die Dampfdriicke der reinen

Komponenten seien p, o und p, 5. Nach dem Raoultschen Gesetz gilt

DA = TAPxA

PB = ZTBD«B - (337)
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Da zp = 1 — xa gilt, ist der gesamte Dampfdruck p(xa) = pa + pp al-
so eine lineare Funktion des Molenbruchs x5 in der fliissigen Phase (rote
Kurve in Abb. 13). Die Molenbriiche in der Gasphase ergeben sich aus dem
Dalton’schen Gesetz

Yo = pa/p
yB = DpB/P ., (338)
woraus mit Gl. (337) folgt
TADPx A

YA (339)

B DP«B + (p*,A - p*,B) TA '
Der Dampfdruck als Funktion dieses Molenbruchs ys in der Gasphase ist
durch
Dx,ADx,B
p =
PrA + (DB = Prea) YA

(340)

gegeben. Die entsprechende Kurve p(ya) ist in Abb. 13 blau dargestellt.
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Abb. 13: Abhingigkeit des Dampfdrucks einer idealen Mischung von der Zusam-
mensetzung der fliissigen Phase (rote Linie) und der Dampfphase (blaue Linie).
Die waagerechte schwarze Linie ist eine Konnode, sie entspricht einem vorgege-
benen Druck p. Die senkrechte, gepunktete schwarze Linie kennzeichnet die Zu-
sammensetzung des Gesamtsystems und die senkrechte rote und blaue Linie die
Zusammensetzung der fliissigen und gasférmigen Phase. Das Verhéltnis der Lingen
der Konnodenabschnitte lq und I, ist das Mengenverhéltnis von gasférmiger zu
fliissiger Phase.

Aus dem in Abb. 13 dargestellten Dampfdruckdiagramm lésst sich der Zu-

stand des Systems bei vorgegebener Zusammensetzung des Gesamtsystems
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und vorgegebenem Druck ablesen. Dazu zeichnet man bei der vorgegebenen
Zusammensetzung eine senkrechte Linie (schwarze gepunktete Linie). Bei
allen Driicken unterhalb der des Krezungspunkts mit der blauen Linie liegt
nur eine Gasphase vor. Bei allen Driicken oberhalb des Kreuzungspunkts
mit der roten Linie liegt nur eine fliissige Phase vor. Bei Driicken zwischen
der blauen und roten Linie zerfillt das System in eine fliissige Phase und ei-
ne Gasphase. Die Zusammensetzung der beiden Phasen erfihrt man, indem
man bei dem gewéhlten Druck eine waagerechte Linie einzeichnet, die die
rote und blaue Kurve verbindet (waagerechte schwarze Linie). Diese Linie
wird als Konnode bezeichnet. Ihr Schnittpunkt mit der roten Kurve kenn-
zeichnet die Zusammensetzung der fliissigen Phase (Molenbruch za, rote
senkrechte Linie). Der Schnittpunkt mit der roten Kurve kennzeichnet die
Zusammensetzung der Gasphase (Molenbruch ya, blaue senkrechte Linie).

Das Mengenverhéltnis der beiden Phasen wird durch das Hebelgesetz
nalg = nglg (341)

beschrieben, wobei lg und [, die Léngen der Konnodenabschnitte sind.

Fiir nichtideale Mischungen kénnen beide Kurven eine andere Form haben,
die Interpretation der Konnoden und das Hebelgesetz bleiben aber gleich.
Wenn sich die beiden Kurven fiir die fliissige und Gasphase in einem weiteren
Punkt aufler xto = ya = 0 und zg = yg = 0 beriihren, spricht man von einem
azeotropen Punkt und einem azeotropen Gemisch. Ein azeotropes Gemisch
entspricht entweder einem Siededruckminimum oder einem Siedeedruckma-
ximum. Dieses Gemisch siedet mit unverdnderter Zusammensetzung, ist also

durch Destillation nicht zu trennen.

11.6.2 Siedediagramme

Von groflem praktischen Interesse ist auch die Abhéingigkeit der Siedetem-
peratur von der Zusammensetzung der Mischung. Auch in einem solchen
Siedediagramm gibt es eine Kurve, die der Zusammensetzung der fliissigen
Phase und eine Kurve, die der Zusammensetzung der Gasphase entspricht.
Das Siedediagramm einer idealen Mischung ist schematisch in Abb. 14 darge-
stellt.

Aus einem solchen Diagramm ldsst sich ablesen, wie viele Destillations-
schritte notig sind, um einen bestimmten Anreicherungsgrad der leichter

fliichtigen Komponente A im Destillat zu erreichen. Zeichnet man von der
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Abb. 14: Schematisches Siedediagramm einer idealen Mischung. Die rote Kurve
entspricht der Siedetemperatur der fliissigen Phase und die blaue Kurve der Kon-
densationstemperatur der Dampfphase mit der gegebenen Zusammensetzung. Die
schwarzen Linien stellen die Anreicherung der Komponente A durch eine Destillati-
on in zwei Schritten dar. Das urspriingliche Gemisch mit dem Molenbruch x4 o(rote
gepunktete Linie) siedet bei der Temperatur T;. Die Dampfphase bei dieser Tempe-
ratur ist reicher an A und kann zu einer fliissigen Phase mit dem Molenbruch xx ;
kondensiert werden. Ein weiterer Destillationsschritt liefert schlieflich eine fliissige
Phase mit dem Molenbruch x4 ».

Ausgangskonzentration x4 o eines fliissigen Gemischs ausgehend eine senk-
rechte Linie ein (rot gepunktet), so findet man im Schnittpunkt mit der roten
Kurve die Siedetemperatur dieser Mischung. Durch Einzeichnen einer waa-
gerechten Linie bei dieser Temperatur 77 findet man dann die Zusammen-
setzung der entsprechenden Dampfphase. Ein einfacher Destillationsschritt
liefert durch Kondensation dieser Dampfphase Destillat, in dem die Kom-
ponente A auf den Molenbruch z, ; angereichert ist. Wird dieses Destillat
einer zweiten Destillation unterworfen, so ist die Siedetemperatur nun 75
und das Destillat ist auf den Molenbruch x4 o angereichert.

In vielen interessanten Fillen sind die Unterschiede der Fliichtigkeit der
beiden Komponenten aber nicht so grofl wie in Abb. 14, d.h., die blaue und
rote Kurve liegen niher beeinander. Man benttigt dann fiir die gleiche Anrei-
cherung mehr Destillationsschritte. Allerdings kann man mit Destillations-
kolonnen arbeiten, in denen sich das Phasengleichgewicht fliissig/gasformig
in verschiedenen Hohen der Kolonne mehrfach einstellt. Man sagt dann, dass
eine solche Kolonne mehrere Boden hat. Am Kopf der Kolonne kann man

ein Destillat abnehmen, dass einer mehrfachen Destillation ohne Kolonne
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entspricht. Wie vielen Destillationsschritten eine Kolonne entspricht, wird
durch die Zahl ihrer theoretischen Béden angegeben.

Analog kann man auch Feststoffgemische durch mehrfaches Schmelzen und
Erstarren mit einer Komponente anreichern. Diese Methode wird als Zonen-
schmelzen bezeichnet. Azeotrope Gemische haben eine minimale oder maxi-
male Siedetemperatur, bei der auch im Siedediagramm die beiden Kurven in
einem Punkt mit x4 # 0,2 # 1 zusammenfallen. Wenn zwei Komponenten
ein azeotropes Gemisch mit einem Siedepunktsminimum bilden, so kénnen
sie durch Destillation maximal bis zum Molenbruch in diesem azeotropen
Gemisch angereichert werden. Das ist zum Beispiel fiir die Destillation von
Ethanol-Wasser-Gemischen der Fall.

a b
5\ 71 5
© ‘ ©
() (0]
Q. Q.
IS IS
S X0 T2 S
X/—\,l
XAQ Fliissigkei issigkei
gkeit Fltissigkeit
0 0.2 0.4 0.6 0.8 0 0.2 0.4 0.6 0.8
Molenbruch von A Molenbruch von A

Abb. 15: Schematische Siedediagramme fiir zwei Komponenten A und B, die azeo-
trope Gemische mit (a) einem Siedepunktsminimum und (b) einem Siedepunktsma-
ximum bilden. In (a) is analog zu Abb. 14 eine mehrstufige Destillation, ausgehend
von einem Unterschuss der Komponente A, eingezeichnet. Es wird deutlich, dass
die Anreicherung von A im Destillat nur bis zur Zusammensetzung des azeotropen
Gemischs moglich ist.

11.7 Phasendiagramme fliissig-fliissig

Fliissigkeiten konnen miteinander bei beliebigen Zusammensetzungen misch-
bar oder nur teilweise miteinander mischbar sein. In manchen Féllen gibt es
dann eine Temperatur, oberhalb derer die beiden Fliissigkeiten sich fiir jede
beliebige Zusammensetzung miteinander mischen (Abb. 16a). Diese Tempe-
ratur bezeichnet man als obere kritische Entmischungstemperatur und man
sagt, dass oberhalb dieser Temperatur die Komponenten vollsténdig mitein-

ander mischbar sind.
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Abb. 16: Mischungsliicken fiir ein Gemisch zweier Fliissigkeiten.

Umgekehrt kann es (seltener) auch vorkommen, dass die Fliissigkeiten un-
terhalb einer bestimmten Temperatur, der unteren kritischen Entmischung-
stemperatur vollstédndig miteinander mischbar sind (Abb. 16b). Das ist dann
der Fall, wenn die Komponenten miteinander einen schwach gebundenen Mo-
lekiilkomplex bilden kénnen, der bei hoheren Temperaturen wieder zerfillt.
In ganz wenigen Fillen gibt es sowohl eine obere als auch eine untere kriti-
sche Entmischungstemperatur. Das Zweiphasengebiet ist dann eine geschlos-

sene Fliche im T'— xp —Diagramm.

11.8 Systeme mit festen Phasen- Eutektika

In Systemen mit festen Phasen treten weitere Phénomene auf, von denen
wir hier nur eutektische Mischungen diskutieren. In diesem Fall sind die bei-
den Komponenten in der fliissigen Phase (Schmelze) unbegrenzt mischbar,
kristallisieren aber als reine Feststoffe aus. Bei einer gewissen Zusammen-
setzung ist dann ein Schmelzpunktsminimum zu beobachten. Diese Zusam-
mensetzung und den zugehorigen Schmelzpunkt bezeichnet man als eutekti-
schen Punkt. Am eutektischen Punkt erstarrt bei Warmeentzug die gesamte
Schmelze bei der gleichen Temperatur als sehr feines Gemenge reiner kristal-
liner Komponenten A und B (Eutektikum). Umgekehrt schmilzt an diesem
Punkt das sehr feine Gemenge mit einem scharfen Schmelzpunkt.

Von Bedeutung sind Eutektika, weil sie spezielle Materialeigenschaften auf-
weisen, die mit anderen Zusammensetzungen der gleichen Komponenten
nicht zu erreichen sind. Bei jeder anderen Zusammensetzung weist z.B. das
feste Gemenge einen Schmelz- oder Erstarrungsbereich auf, was beim Erstar-

ren unweigerlich zu einer gewissen Entmischung und damit Heterogenitét des
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Materials fiihrt.

Aus thermodynamischer Sicht ist der Begriff des eutektischen Punkts etwas
irrefithrend, weil es im Prinzip noch einen Freiheitsgrad gibt, ndmlich den
Druck. Da es sich aber um ein Phasengleichgewicht kondensierter Phasen
handelt, ist die Schmelztemperatur und Zusammensetzung des Eutektikums
nur sehr schwach druckabhingig. Es kann einen Wert des Drucks geben, bei
dem die Schmelze, die beiden festen Phasen und eine Gasphase miteinander
im Gleichgewicht stehen. Dabei handelt es sich dann um einen Quadrupel-
punkt, an dem es keinen Freiheitsgrad mehr gibt.

Wir konnten hier nur die einfachsten Phasendiagramme von Zweikompo-
nentensystemen diskutieren. Informieren Sie sich in einem Lehrbuch, welche
Fille noch von Bedeutung sind (z.B. peritektische Punkte, Destillation be-
grenzt mischbarer Fliissigkeiten, Phasendiagramme fiir Dreikomponenten-

systeme in Dreieckskoordinaten).

Zum Nachlesen

Atkins, 2001 : S. 196-219, 225-248
Engel/Reid,2006: S. 229-258
Wedler,1997: S. 309-371
Kondepudi, 2008: p. 239262
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12 Das chemische Gleichgewicht

12.1 Die thermodynamische Gleichgewichtskonstante

Von besonderem Interesse fiir Chemiker ist die Frage, unter welchen Be-
dingungen eine geplante Reaktion in die gewiinschte Richtung verlduft. Fiir
Reaktionen bei konstanter Temperatur 7" und konstantem Druck p kénnen
wir darauf bereits eine allgemeine Antwort geben. Die Reaktion wird, wie je-
der isobar-isotherme Prozess, freiwillig in die Richtung verlaufen, in der sich
die freie Enthalpie verringert. Sie wird an dem Punkt zum Stillstand kom-
men, an dem (dg), 7=0 wird. Mit der letzteren Bedingung kénnen wir al-
so prinzipiell die Zusammensetzung des Reaktionsgemisches im chemischen
Gleichgewicht bestimmen, d.h., die Gleichgewichtskonstante berechnen.
Aus den Gibbs’schen Fundamentalgleichungen (237) folgt damit die Gleich-
gewichtsbedingung

(dg), 7 =Y pidn; =0 . (342)

Auch diese Gleichung ist noch schwer auszuwerten, weil sie das Minimum ei-
ner Funktion von mehreren Variablen n; beschreibt. Diese Variablen hingen
jedoch iiber die stochiometrischen Koeffizienten und die Reaktionslaufzahl

zusammen, Gl. (75), so dass die Gleichgewichtsbedingung die Form
(dg)pr = D virudé =0 (343)

annimmt. Nun kann das Problem als eine Minimierung der isobar-isothermen

freien Enthalpie beziiglich einer Variablen, der Reaktionslaufzahl &, betrach-

Wir betrachten das zunéchst fiir die einfachst mégliche Reaktion A=B, zum

tet werden

Beispiel die Isomerisierung von n-Pentan zu 2-Methylbutan (Isopentan) an
einem Katalysator in der Gasphase. Da aus einem Mol A ein Mol B ensteht,

gilt fiir die Reaktionslaufzahl
d§ = —dnpa = dnp . (345)

Eine Reaktionslaufzahl & = 0 enstpricht dabei dem Vorliegen von reinem

A, die Reaktion hat noch nicht begonnen, wiahrend eine Reaktionslaufzahl
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& = 1 bedeutet, dass genau ein Mol A in ein Mol B umgewandelt wurde.

Mit den chemischen Potentialen gilt dann

dg = padna + pgdng = —puad€ + ppdé. (346)

Der Gleichgewichtszustand wird bei der Reaktionslaufzahl erreicht sein, bei

der g ein Minimum durchléduft. Von Interesse ist also der Differentialquotient

Daraus folgt fiir die betrachtete Reaktion
o freiwilliger Ablauf der Reaktion A — B fiir ua > pp ,
e Gleichgewicht flir up = up ,
o freiwilliger Ablauf der Riickreaktion A < B fiir ua < up .

Ganz allgemein gilt fiir die freie Reaktionsenthalpie einer beliebigen Reakti-
on

lvalA+ vg|B+...=|vc|C+ |vp|D+... (348)
die Gleichgewichtsbedingung

ARG = (gg)ﬂ = Z vipti =0 . (349)

: i
Um aus dieser Bedingung die Zusammensetzung des Reaktionsgemisches
im Gleichgewicht zu berechnen, miissen wir nun die Zusammensetzungs-
abhéingigkeit der chemischen Potential einfithren. Wenn wir uns zunéchst
auf ideale Mischungen beschriinken, steht uns dafiir bei Gasen Gl. (268)
und bei Fliissigkeiten und Feststoffen Gl. (271) zur Verfiigung. Wir kénnen

die Behandlung vereinheitlichen, wenn wir sie auf den Standarddruck p©
beschrénken, weil dann auch fir Gase Gl. (268) in Gl. (271) tbergeht.
Wir berechnen nun also die Gleichgewichtszusammensetzung beim Stan-
darddruck unter Annahme idealer Mischungen und eines idealen Verhaltens
gasformiger Reaktionsteilnehmer. Um Abweichungen vom idealen Verhalten

und die Druckabhéngigkeit (Abschnitt 12.2) kiimmern wir uns spiéter.
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Unter diesen Annahmen gilt

ARG = v (u? + RTIn x) =0, (350)

was in
ARG = ARG® + RT Y vilnz; =0 (351)

und unter Anwendung von Logarithmengesetzen in
ARG = ARG® + RTIn[J 2/ =0 (352)
i

umgeformt werden kann.

Das Produkt RT In[], z;*, das auch als Uberfiihrungsglied bezeichnet wird,
beschreibt den Beitrag der Mischungsentropie zur partiellen molaren frei-
en Reaktionsenthalpie. Das chemische Gleichgewicht beruht also auf einer

Kompensation der mit thermochemischen Grossen reiner Stoffe berechne-

ten partiellen molaren freien Standardreaktionsenthalpie ARG® durch den
Beitrag der Mischungsentropie.

Nichtideales Verhalten kénnen wir beschreiben, indem wir fiir die u; Gl
(273) einsetzen. Dazu fithren wir «; als eine allgemeine Konzentrationsgrofie
ein, die in idealen Mischungen durch «; = x; und speziell in idealen Gasmi-
schungen durch «; = p;/p gegeben ist. In nichtidealen Mischungen benutzt
man die Molenbruchaktivitit bzw. die durch den Standarddruck dividierte
Fugazitidt des Gases, fiir Losungen praktischerweise die Molalitdtsaktivitét
bzw. Konzentrationsaktivitdt, die ebenfalls durch ihre Standardwerte 1 mol
kg~! bzw. 1 mol L™! zu dividieren sind (siehe Abschnitt 7.1). Die allgemeine
Konzentrationsgréfle «y; ist also immer dimensionslos.

Das Produkt RT In[[, ;" ist dann das verallgemeinerte Uberfiihrungsglied.
Zu beachten ist, dass die Druckabhingigkeit von ArG, siehe Gl. (255), nicht
anhand der hier hergeleiteten Gleichungen diskutiert werden darf, weil diese
Gleichungen explizit nur beim Standarddruck gelten.

Durch Ausschreiben des Uberfithrungsglieds fiir die allgemeine Reaktions-

gleichung (348) erhalten wir die van’t Hoffsche Reaktionsisotherme

lve|  |vpl

ARG = ARG® + RTIn 2¢ %D~ (353)

lval  |vsl
ayMag®...
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In dieser Gleichung ist ARG® fiir eine gegebene Temperatur konstant und

bezieht sich auf den Standarddruck. In vielen Fillen kann ArG® aus ta-
bellierten Werten berechnet werden. Das System befindet sich im Gleichge-
wicht, wenn ARG = 0 gilt, woraus folgt

alvelglvol

ARG® + RTIn | D2} —90. (354)
lval | lvBl

aytag ) o

Den Wert des Uberfiihrungsglieds, fiir den das der Fall ist, bezeichnet man

als die thermodynamische Gleichgewichtskonstante

lval |vsl
; ayMag®..

lvel | |vpl
KH(T) = H (") = <W> ‘ (355)

Der hochgestellte Index t ist ein Degen. Er kennzeichnet die thermody-
namischen Gleichgewichtskonstante, welche Aktivitdtskoeffizienten beriick-
sichtigt, im Gegensatz zu der einfacher mess- und interpretierbaren konven-
tionellen Gleichgewichtskonstante, die aus unkorrigierten Konzentrationen
bzw. Driicken berechnet wird. Konventionelle Gleichgewichtskonstanten sind
nur fiir ideale Mischungen tatséchlich konstant, allgemein héngen sie iiber
die Aktivitdts- oder Fugazititskoeffizienten von der Zusammensetzung ab.
Die Gleichgewichtskonstante KT bezieht sich ausserdem grundsitzlich auf
den Standarddruck. Die Tatsache, dass das stéchiometrische Produkt [], o
im chemischen Gleichgewicht einen konstanten Wert annimmt, ndmlich die
thermodynamische Gleichgewichtskonstante KT, bezeichnet man auch als
Massenwirkungsgesetz.

Zu beachten ist noch, dass sich KT ohne unteren Index auf Molenbruchak-
tivitdten als Konzentrationsgrosse bezieht, also o; = f,;x;. Rechnet man
mit anderen auf einen Standardzustand bezogenen Konzentrationsgriossen,
so empfiehlt es sich, die jeweilige Konzentrationsgrosse als unteren Index
anzugeben, also z.B. K fiir a; = feici/(1 mol L™ und Kjﬁ fiir o =
Jmimi/( Imolkg™1). Wichtig ist das deshalb, weil sich dann in allen Glei-

chungen die thermochemischen Daten, also z.B. ARG, auf den entsprechen-
den Referenzzustand beziehen. Der Referenzzustand fir KT = K JE entspricht
den reinen Reaktionsteilnehmern, wéhrend er fiir Kl Losungen der Reakti-
onsteilnehmer mit einer Konzentration von 1 mol L™! in dem Lésungsmittel

entspricht, in dem die Reaktion durchgefiihrt wird. Entsprechend kann man

150

dagger



auch eine Gleichgewichtskonstante Kg fir a; = ¥i/p® = fyupi/p° defi-
nieren. Die thermodynamische Gleichgewichtskonstante ist immer dimen-
sionslos, also auch Kg, im Gegensatz zur mit den tatsdchlichen Driicken
berechneten Konstante K. Hiiten Sie sich vor Verwechslungen von K}; und
K,. Die erste dieser Konstanten ist nur beim Standarddruck definiert, die
zweite gilt fiir jeden Druck und ist n&dherungsweise druckunabhingig, wie
wir weiter unten sehen werden.

Die thermodynamischen Gleichgewichtskonstanten fiir verschiedene Refe-
renzzusténde unterscheiden sich im Allgemeinen nur geringfiigig. Der Un-
terschied resultiert nur daraus, dass sich die Aktivitdtskoeffizienten je nach
Referenzzustand unterscheiden. In der Praxis vernachldssigt man die Akti-

vititskoeffizienten fast immer und arbeitet mit der Niherung KT = K, (p®).

Die Konstanz der Zusammensetzung des Systems bedeutet nicht, dass alle
Prozesse zum Erliegen kommen. Jeder ablaufende Prozess wird aber durch
einen gegenldufigen Prozess ausbalanciert, der mit genau der gleichen Ge-
schwindigkeit ablauft. Dieses Prinzip der detaillierten Balance ist insbe-
sondere bei der Betrachtung von komplexen Gleichgewichten von Interesse,
wenn beispielsweise chemische Gleichgewichte mehrerer Elementarreaktio-
nen nebeneinander bestehen oder ein chemisches Gleichgewicht neben Pha-
sengleichgewichten besteht.

Aus den Gleichungen (354) und (355) folgt unmittelbar eine Beziehung zur

Vorhersage von KT

ARG® = —RTIn KT, (356)

Da ArG® immer einen endlichen Wert hat, fithren alle chemischen Reak-
tionen in einer homogenen Phase zu einem Gleichgewicht. Kt kann aller-
dings eine so grofle oder so kleine Zahl sein, dass das Vorhandensein der
Ausgangstoffe bzw. der Endprodukte einer bestimmten Reaktion analytisch
nicht nachweisbar ist. Auflerdem kann die Einstellung des Gleichgewichts
kinetisch gehemmt sein. Ein Gleichgewicht kann prinzipiell nicht erreicht
werden, wenn alle Reaktionsteilnehmer in reinen Phasen bzw. in Phasen
konstanter Zusammensetzung vorliegen. Dann lduft eine Reaktion entweder
gar nicht oder bis zum vollstdndigen Umsatz zumindest eines der Ausgangs-
stoffe ab. Ein Beispiel ist die aluminothermische Reaktion von Aluminium
mit Eisen(III)oxid zu Eisen und Aluminiumoxid.

Die Gl. (356) sagt die thermodynamische Gleichgewichtskonstante K vor-
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aus. Beim Standarddruck p® und unter Vernachlissigung der Aktivitiitsko-
effizienten gilt KT = K. Arbeitet man bei einem anderen Druck p und be-
trachtet eine Gasreaktion, so muss die Druckabhéngigkeit von K, beriicksichtigt
werden (siehe Abschnitt 12.2). Diese Komplikation kann man vermeiden,
wenn man mit der konventionellen Gleichgewichtskonstante K, arbeitet, die
druckunabhéngig ist, sofern man die Fugazitiatskoeffizienten vernachléssigen
kann. Allerdings muss man konventionelle Gleichgewichtskonstanten wie K,
K. und K, zuniichst aus KT berechnen.

Da in der thermodynamischen Gleichgewichtskonstante KT dimensionslose,

auf den Standarddruck normierte Driicke verwendet werden, gilt fiir
Ky =[]0 =11 @)

% 7

2 vi(g)
= Kp>"® ~ K] <p9> , (357)

wobei p der Gesamtdruck ist. Ganz rechts in der zweiten Zeile steht ein vom
tatsdchlichen Druck unabhéngiger Ausdruck. Daher muss bis auf die Nich-
tidealitéten, fiir die das Rundungszeichen steht, auch K, druckunabhéingig
sein.

Analog gilt fiir Konzentrationsaktivititen
K. = K. Vi ~ K, (358)
wobei Vi« das Molvolumen des Losungsmittels ist und fiir Molalitédten
K= KM =" ~ KIMZ" (359)

wobei My die Molmasse des Losungsmittels ist. Die Druckabhéngigkeit
von K. und Kz kann fiir Reaktionen in Losung (allgemein: in kondensierter
Phase) ebenfalls vernachléssigt werden, weil in diese Fall das Reaktionsvo-

lumen ARV sehr klein ist.

12.2 Der Einfluss des Drucks auf die Gleichgewichtslage

Die Gleichgewichtskonstante K, ist unter Vernachlédssigung der Fugazitéts-
koeffizienten nicht druckabhingig. Das folgt aus G1.(357), weil KT nicht vom
Druck abhéngt und K, aus K  nur unter Zuhilfenahme des Standarddrucks
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berechnet werden kann. Die Zusammensetzung des Reaktionsgemischs kann
sich aber sehr wohl &ndern, wenn der duflere Druck verdndert wird. Um das
zu verdeutlichen, betrachten wir die Dissoziationsreaktion NoO4 = 2 NOo,
und bezeichnen Distickstofftetroxid als A und Stickstoffdioxid als B. Die

Gleichgewichtskonstante ist

2
(pB/Pe> 9
P
K} = =B = K,/p° (360)
pA/P® PAD®

wobei p© als der Standarddruck konstant ist. Nimmt der #uBere Druck p
nun zu, so werden pa und pp nicht im gleichen Mafle zunehmen, vielmehr
entspricht einer linearen Zunahme von pa eine Zunahme des Quadrats von
pp. Das bedeutet, das pa stérker zunimmt als pp und weil xz; = p;/p ist,
bedeutet das wiederum, dass sich das Gleichgewicht zugunsten von A (N2Oy)
verschiebt.

Diese Verdnderung der Zusammensetzung des Reaktionsgemischs entspricht

dem Prinzip von Le Chatelier bzw. Prinzip des kleinsten Zwangs:

e Ubt man auf ein System im Gleichgewicht eine Stérung aus, so reagiert

das System so, dass die Wirkung der Stérung moglichst gering bleibt.

Im Fall der Dissoziation von Distickstofftetroxid bedeutet das, dass die Dis-
soziation zuriickgedréngt wird, wodurch ein Teil der resultierenden Volu-
menverringerung bereits durch die Verschiebung des Gleichgewichts erbracht
wird und nicht zu einer Kompression der Gase fiihrt.

Deutlicher wird das, wenn wir denn Dissoziationsgrad a betrachten, der ein
Ma# fiir die Zusammensetzung des Reaktionsgemischs ist. Er bezeichnet den
Anteil an NoOy, der zu NOg zerfallen ist. Gehen wir zum Beispiel von n mol
N2Oy aus, so sind im Gleichgewicht noch (1 — a)n mol NoOy4 und 2a n mol
NO, vorhanden. Die Reaktionslaufzahl ist £ = an. Fiir die Molenbriiche

finden wir

(1—a)n 1 -«
A (I1-—an+2an 1+« (361)
sowie 5
e
= . 362
BT +a (362)
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Die konventionelle Gleichgewichtskonstante K, ist also

4a? _ 4a?
1-a)(l+a) 1-a2’

K, = (363)

Die thermodynamische Gleichgewichtskonstante fiir die Gasreaktion ist

2 2
(pB/pe> (pr/pe>
Ki= - -k, 2=

4 2
« r (364)

’ (pA/pe'> (xAp/pe) e e p°

Fiir die Abhéngigkeit des Dissoziationsgrades vom Druck findet man damit

o= |— Y (365)

1+ 4dp/(p° KT)

Der Dissoziationsgrad nimmt also, in Ubereinstimmung mit dem Prinzip
von Le Chatelier, mit zunehmendem Druck ab.

Die auf die Molenbriiche bezogene Gleichgewichtskonstante K, ist druck-

abhéngig, nur fiir py (und ideale Mischungen) gilt K, = K t. Allerdings ist
das nur von Bedeutung, wenn Gase an der Reaktion teilnehmen, anderenfalls
kann die Druckabhéngigkeit von K, in der Regel vernachlissigt werden.
Um die Druckabhéngigkeit von K, zu erhalten, miissen wir Gl. (??) um den
Term fiir die Druckabhéngigkeit der chemischen Potentiale erweitern. Wir
verwenden Gl. (265), die unmittelbar aus dem totalen Differential von g folgt
und daher fiir beliebige Stoffe gilt. Mit den bereits eingefiihrten Definitionen
gilt dann im Gleichgewicht

/

D
ARG = ARG® +RTInK,+)» v / Vinidp
i e

= 0 (366)
Wegen ), v;Vin; = ARV folgt daraus

/

ARG® 1 (7

Die Ableitung dieser Gleichung nach dem Druck bei konstanter Temperatur
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liefert

oln K, ARV
) -

Fiir Gasreaktionen ist diese Abhingigkeit von Bedeutung, allerdings rech-
net man in diesem Fall einfacher mit der druckunabhéngigen Konstante
K. Fiir Reaktionen in kondensierten Phasen ist ArV sehr klein und die
Druckabhéngigkeit der Gleichgewichtskonstante wird daher in der Regel ver-

nachléssigbar klein.

12.3 Der Einfluss der Temperatur auf die Gleichgewichtslage

Nach dem Prinzip von Le Chatelier sollte Folgendes gelten:

o fiir exotherme Reaktionen verschiebt sich durch eine Temperaturerh6hung

das Gleichgewicht zugunsten der Ausgangsstoffe

o fiir endotherme Reaktionen verschiebt sich durch eine Temperatur-

erhohung das Gleichgewicht zugunsten der Reaktionsprodukte

Quantitativ konnen wir das formulieren, indem wir von Gl. (356) ausgehen.

Aus

ARG
K= -SR7
n T (369)
folgt
_I.
dln K _ 1d ARG® . (370)

dT RdT T

Es handelt sich deshalb um totale, nicht partielle Differentiale, weil weder

ARG® noch KT druckabhiingig ist. Die Quotientenregel der Differentiation
ergibt

(371)

d (G\ _TdG)dT -G -TS—-H+TS H
dr \17/) T2 a T2 T2

wobei wir (9G/9T),, = —S benutzt haben. Gl (371) ist die Gibbs-Helmholiz-
Gleichung. Durch Einsetzen in Gl. (370) erhalten wir die van’t Hoffsche

Reaktionsisobare

dln KT AgH®

ar RT? (372)
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Das ist in Ubereinstimmung mit dem Prinzip von Le Chatelier, denn wenn

die Reaktion exotherm ist (AR H® < 0), so ist dIn KT/dT und damit auch
dKT/dT negativ. Die Gleichgewichtskonstante nimmt dann also mit steigen-
der Temperatur ab, das Gleichgewicht verschiebt sich zugunsten der Aus-
gangsstoffe.

Die Integration von Gl. (372) fiir eine konstante Standardreaktionsenthalpie

ARH?® liefert

ARH® (1 1
InK} =InK| - RR <Tg_T1> (373)

Bei bekanntem AR H® kann man also die Temperaturabhiingigkeit der ther-
modynamischen Gleichgewichtskonstante exakt vorausberechnen.
Aus Gl. (373) folgt eine weitere Formulierung der van’t Hoffschen Reakti-

onsisobare,

dln Kt AR H®
T - R (374)

Diese Darstellung der Gleichung zeigt, dass eine Auftragung des Logarith-

mus von KT gegen 1 /T linear ist, sofern man voraussetzen kann, dass Ag H®
temperaturunabhéngig ist. Wenn man die Lage des Gleichgewichts bei ver-

schiedenen Temperaturen ermittelt, so kann man aus der Steigung in einer

solchen Auftragung also AR H® bestimmen.

Zum Nachlesen
Atkins,2001: S. 255272
Engel/Reid,2006: S. 153-168
Wedler,1997: S. 372-411
Kondepudi,2008: p. 265-300
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13 Grenzflichengleichgewichte

13.1 Die Oberflichenspannung

Kondensierte Phasen haben eine Oberfidche, die sie von ihrer Umgebung
abgrenzt. Beriihren sich zwei kondensierte Phasen, so spricht man von ei-
ner Grenzfidche. Molekiile oder Atome an einer Oberfliche oder Grenzfléche
verhalten sich anders als Molekiile im Inneren der Phase. Die kondensier-
te Phase wird durch anziehende (adhisive) Krifte zwischen den Molekiilen
zusammengehalten. Ein Molekiil im Inneren der Phase ist diesen Kréften
von allen Seiten gleichermaflen ausgesetzt. Auf ein Molekiil an der Ober-
fldche sind die adhésiven Kréfte jedoch nur parallel zur Oberfliche und ins
innere gerichtet. Das Molekiil wird also effektiv in die Phase hineingezo-
gen. Auflerdem kann das Molekiil an der Oberfléiche nicht mit der maximal
moglichen Zahl von Nachbarmolekiilen wechselwirken. Da die intermoleku-
lare Wechselwirkung einen negativen Beitrag zur freien Enthalpie g liefert,
haben Teilchen an der Oberfliche ein gréfleres chemisches Potential.

Wird also neue Oberfldche geschaffen, indem die Phase feiner verteilt (di-
spergiert) wird, muss dazu Arbeit geleistet werden. Ein Beispiel ist die
Zerstaubung einer Fliissigkeit. Wenn keine weiteren Kriéfte wirken, so ist
der stabilste Zustand eines kleinen Teilchens einer Phase mit gegebenem
Volumen der Zustand mit der geringsten Oberfliche. Das Teilchen ist des-
halb kugelformig (sphérisch).

Fiir makroskopische Teilchen ist die zusétzliche potentielle Energie der Mole-
kiile an der Oberfliche, die Oberflichenenergie, meist vernachléssigbar. Das
gilt aber nicht fiir sehr kleine Teilchen im Mikrometer- bis Nanometerbereich
oder fiir portse Stoffe mit sehr grofler innerer Oberfliche, wie zum Beispiel
Zeolithe. Sollen Prozesse in solchen Systemen vorhergesagt werden, so muss
die Oberfliche o als Zustandsvariable beriicksichtigt werden.

Das totale Differential der freien Enthalpie in solchen Systemen ist durch

([ 9g dg dg dg
dg B <6T>p,ni,(r ar (8p> Tn;,o dp+z’b: <8n1 T,p,n;,0 dnl—'— do Tp,ni do

(375)
gegeben. Die Differentialquotienten bei konstanter Oberfliche sind gleich

den Differentialquotienten, die wir weiter oben ohne Beriicksichtigung der
Oberflache diskutiert haben. Der neue Differentialquotient ist der Quotient

aus der differentiellen reversiblen Nutzarbeit bei der Anderung der Ober-
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fliche und dieser Oberflichendnderung. Thermodynamisch betrachtet han-

delt es sich um die spezifische freie Oberflichenenthalpie

_ (99
v = < (,)G)TM : (376)

Allgemein wird diese Grofle jedoch als Oberfidchenspannung bezeichnet. Da-
mit gilt
dg=—sdT +Vdp+ > _ pdn; +vdo . (377)
i
Der neue Term in der Gibbsschen Fundamentalgleichung ist die Oberflichen-

arbeit yvdo. Bei einer mechanischen VergroBerung der Oberflidche, zum Bei-

surface tension

spiel beim Zerkleinern von Kristallen spricht man von duflerer Oberflichenarbeit,

wenn die Oberflaichenénderung Resultat eines Stoffwandlungsprozesses ist
(chemische Reaktion oder Phaseniibergang, wie z.B. beim Auflésen kleiner
Kristéllchen), von innerer Oberflichenarbeit.

Fiir isobar-isotherme Prozesse gilt

9= ani +o, (378)
i

wobei yo die Oberflichenenergie darstellt. Bei Konstanz aller anderen Va-
riablen wird die freie Enthalpie g also fiir eine minimale Oberfliche minimal,
wie bereits oben aufgrund einer molekularen Betrachtung erldutert wurde.
So flielen kleine Fliissigkeitstropfchen spontan zu gréfleren zusammen. In
Kolloiden, Emulsionen und Schéumen besteht deshalb auch eine Tendenz,
dass groflere Teilchen auf Kosten der kleineren Teilchen wachsen, es gibt
einen spontanen Materialfluss von den kleinen zu den groflen Teilchen. Das
Matthéus-Prinzip?® gilt also auch fiir kolloidale Teilchen; der entsprechen-
de Prozefl wird als Ostwald-Reifung bezeichnet. Auch bei kristallinen Nie-
derschldgen, die lange im Gleichgewicht mit einer geséttigten Mutterlauge
stehen, wachsen grofle Kristallite auf Kosten kleiner Kristallite.
Die Tendenz einer Phasenoberfliche, sich zusammenzuziehen, kann man
durch eine Kraft F' beschreiben, die tangential zur Oberflache wirkt. Die spe-
zifische freie Oberflichenenthalpie mit der Dimension Energie/Fliche kann

man ebensogut als eine Gréfie der Dimension Kraft/Lénge auffassen, was

2°Denn wer da hat, dem wird gegeben werden, und er wird die Fiille haben; wer aber
nicht hat, dem wird auch, was er hat, ggnommen werden.
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anschaulicher ist. Aus diesem Grund wird « als Oberflichenspannung

T=T (379)

bezeichnet. Dabei ist F' die Kraft, mit der sich ein Streifen Oberfliche der
Breite [ zusammenzieht. Die Oberflichenspannung kann wahlweise in Ein-
heiten von mN m~! oder mJ m~2 angegeben werden. Eine sehr groBe Ober-
flichenspannung von 475 mN m™! bei 20°C hat zum Beispiel Quecksilber,
aber auch die Oberflichenspannung von Wasser ist mit 72.75 mN m~! noch
grofer als diejenige der meisten anderen Losungsmittel, die zwischen 20
und 30 mN m~! liegt. Fliissigkeiten mit hoher Oberflichenspannung be-
netzen Oberfldchen sehr schlecht. Analog zur Oberflichenspannung treten
auch Grenzflichenspannungen auf. So liegt z. B. die Grenzflichenspannung

zwischen Alkanen und Wasser zwischen 40 und 50 mN m™!.

13.2 Die spezifische Oberflichenentropie und Oberflichen-
enthalpie

Durch Anwendung des Schwarz’schen Satzes auf Gl. (377) erhalten wir

Os B oy
<60-> T,p,n; B (81_’>p,ni,0' ‘ (380)

Die spezifische Oberflaichenentropie kann also durch Messung der Tempera-
turabhéngigkeit der Oberflichenspannung bestimmt werden. Durch Ablei-
tung der Gleichung h = g + T'S nach der Oberfliche erhalten wir fiir die
spezifische Oberflichenenthalpie

oh 0
bl —y-T (2L : 1
(55) 1 =7 (). o5

13.3 Phasengleichgewichte feindisperser Stoffe

Aufgrund der Oberflichenenergie werden sehr kleine Fliissigkeitstropfchen
bzw. sehr kleine Kristallite einen anderen Dampfdruck aufweisen als makrosko-
pische Phasen der gleichen Substanz. Fiir das Gleichgewicht einer kompakten

Fliissigkeit mit ihrem Dampf gilt

ps () = psi(g) + RT Inp; /p° | (382)
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wahrend fiir kleine Tropfchen gilt

do
Gni

N*e,i(l) + ( > = ,u*e:i(g) + RTInp; /p° . (383)
T,p

Da sowohl die Oberflichenspannung ~ als auch der Differentialquotient aus

Oberflache und Stoffmenge, also die partielle molare Oberfléche, positiv sind,

haben kleine Tropfchen also einen hoheren Dampfdruck als die kompakte

Fliissigkeit. Subtraktion der Gleichung (382) von Gl. (383) liefert

Ditr Y do
In—— = — 384
& Pi RT <6ni>T7p ( )
Mit dem Molvolumen V,, kann die partielle molare Oberfléche als
0o do do
=V, | — ~ Viyp— 385
<8ni)T,p <8V>T7p dv ( )

ausgedriickt werden. Statt der Volumen- und Oberflichenfinderung der ge-
samten fliissigen Phase, kann man diejenige eines kugelférmigen Tropfchens

mit dem Radius r betrachten

do 8mrdr 2V
Vv =V imtdr = (386)
Damit ergibt sich
Pitr 2V
In—= = .
== TR (387)

Da die Dampfdruckénderung bei der Dispersion in kleine Tropfchen nur
gering ist, ist der Quotient p; ty/p; nur wenig von Eins verschieden und die

Niherungsbeziehung In (1 + z) = = kann angewandt werden. Dann gilt

]ﬂ — 1= Api’tr = 2Vm’}/
Di Di rRT

(388)
so dass wir fiir die Anderung des Dampfdrucks der Tropfchen gegeniiber
demjenigen der kompakten Fliissigkeit

2V ypi
rRT

Apitr = Pitr — Di = (389)

erhalten. Fiir Wassertropchen mit einem Durchmesser von 100 nm erhélt

man bei 100°C so eine Dampfdruckerh6hung von etwa 0.12 atm.
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13.4 Keimbildung

Die hohere freie Energie sehr kleiner Teilchen einer Phase erklart, warum
Phasenumwandlungen oft kinetisch gehindert sind. So kann man zum Bei-
spiel Dampf dbersdttigen, also unter Bedingungen eine reine Gasphase be-
obachten, unter denen eigentlich die fliissige Phase thermodynamisch sta-
bil wére. Die Ursache ist, dass sich bei der Kondensation zunichst mi-
kroskopisch kleine Tropfchen bilden wiirden, die aber unter diesen Bedin-
gungen nicht stabil sind. Anstelle zu wachsen, verdampfen also so kleine
Tropfchen sofort wieder. Erst wenn ein Tropfchen eine gewisse kritische
Grofle iiberschritten hat, wird es zum Kondensationskeim, der dann wei-
ter wichst. Diese Keimbildung kann spontan erfolgen, indem sich zufillig
geniigend viele Fliissigkeitsmolekiile zusammenlagern. Das ist allerdings recht
unwahrscheinlich. Haufiger wirken Fremdkorper, wie zum Beispiel kleine
Staubteilchen oder UnregelméBigkeiten an einer Gefiafioberfliche (Bereiche
hoher Oberflichenenergie der Gefifiwand) als Kondensationskeime. Auf &hn-
liche Weise kann eine Fliissigkeit tiberhitzt werden (Siedeverzug), weil der
Dampfdruck innerhalb der ersten kleinen Gasblasen so klein ist, dass die Bla-
sen sofort wieder kollabieren. Eine Fliissigkeit kann auch unterkiihlt werden,

weil die ersten kleinen Kristallite instabil sind.

13.5 Die Kapillarwirkung

Aufgrund der Oberflichenspannung steigen Fliissigkeiten in einer Kapil-
lare auf. Die Ursache ist eine Benetzung der Kapillarwand, die wieder-
um daher riihrt, dass die Wechselwirkung der Fliissigkeit mit der Kapil-
larwand anziehend (adhisiv) ist. Es kommt dadurch zu einer Kriimmung
der Fliissigkeitsoberfliche. Fiir eine vollstiandig benetzende Fliissigkeit ist
der Druck der Fliissigkeit direkt unter dem Meniskus ist um 2v/r kleiner
als der Atmosphérendruck, wobei r der Innenradius der Kapillare ist. Der
Druck unter einer flachen Fliissigkeitsoberfliche ist der Atmosphérendruck.
Die Druckdifferenz 2+ /r fiir die vollstindig benetzende Fliissigkeit kann auf
folgende Weise hergeleitet werden. Vollstindige Benetzung bedeutet, dass
die gesamte innere Oberfliche der Kapillare mit Fliissigkeit bedeckt ist. Wir
betrachten nun eine Aenderung dh der Steighohe der Fliissigkeit. Dadurch
kommt es zu einer Aenderung der Grenzfliche dojs zwischen Fliissigkeit und
Gas an der Innenwand der Kapillare um 27rdh (Zylindermantelfiiiche), die

wiederum einer Aenderung der freien Oberflichenenthalpie um dg = ydoj, =
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2nrydh entspricht. Ferner ist dg gleich der mechanischen reversiblen Nutz-

arbeit dw = Fyytdh. Der Druck, der infolge der Oberflichenspannung von

unten auf die Fliissigkeitsoberfliche A = 7r? (Kapillarquerschnitt) wirkt,
ist p = Fyut/A. Wir finden

_ Ay 390

Psurf = W - 7/T ( )

Dieser Druck pgus filhrt zum Aufsteigen der Fliissigkeitssiule, bis er durch

den hydrostatischen Druck

Phydro = pggravh (391)

kompensiert wird. Hier ist p die Dichte der Fliissigkeit, h die Hohe der
Fliissigkeitssdule und ggray die Gravitationskonstante. Im Gleichgewicht sind
die beiden Driicke gleich gross, weil die Kréfte entgegengesetzt gerichtet sind.

Fiir die Hohe der Fliissigkeitssdule erhalten wir so

h =
PYgrav’

(vollstaendige Benetzung) . (392)

Die Annahme einer vollstdndigen Benetzung ist allerdings eine Idealisierung.
Tatséichlich wird der Benetzungsgrad durch den Kontaktwinkel 0k quanti-
fiziert (siehe Abschnitt 13.5.1 und Abb. 17). Die vertikale Komponente der
Oberflachenkraft Fy,, ¢ ist dann durch cos (k) Fsut,ideal gegeben. Wir erhal-

ten schliesslich fiir die Hohe der Fliissigkeitssdule

_ 2ycostk

PYGgrav’

h (393)
Auf diese Weise kann man die Oberflichenspannung + = 7, zwischen der
Fliissigkeit und ihrem Dampf bestimmen, indem man die Steighthe h und
den Kontaktwinkel 0k misst. Ist die Wechselwirkung zwischen der Fliissigkeit
und der Kapillarwand unvorteilhaft, so wolbt sich der Meniskus in die an-
dere Richtung, der Kontaktwinkel wird grosser als 90°. Das ist zum Beispiel
bei Quecksilber im Kontakt mit Glas der Fall. Dann wirkt auch der Diffe-
renzdruck in die andere Richtung und die Fliissigkeit wird in der Kapilla-
re gegeniiber dem &ufleren Fliissigkeitsspiegel nach unten gedriickt. Dieses
Phinomen bezeichnet man als Kapillardepression. In Gl. (393) wird dann

die Steighdhe h negativ.
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YSg

Glas (s)

Dampf (g)

FlUssig-
keit (1)

Abb. 17: Kriftegleichgewicht zur Bestimmung des Kontaktwinkels . Das System
versucht gleichzeitig die Grenzflachen oy, 05z und o1 zu minimieren, wobei die Ten-
denz zur Verkleinerung einer Oberfléiche der entsprechzenden Oberflichenspannung
v; proportional ist. Das Minimum der Summe aller Oberflichenenergien enstpricht
einer Kompensation der vertikalen Kréfte vss = 751 + cos (6k) 7ig-

13.5.1 Der Kontaktwinkel

Wie bereits bemerkt, kann man die Tendenz zur Benetzung einer festen
Oberfliche durch eine Fliissigkeit durch den Kontaktwinkel 6k quantifizie-
ren. Im Beispiel der Kapillare ist das der Winkel zwischen der Fliissigkeits-
oberfliche und der Kapillarwand (Abb. 17). Der Kontaktwinkel resultiert aus
einem Kréftegleichgewicht zwischen drei Oberflichenspannungen, wobei die
Kraft zur Verringerung der Grenzfliche zwischen Glas und Dampf nach oben
gerichtet ist, diejenige zur Verringerung der Grenzfliche zwischen Glas und
Fliissigkeit nach unten und diejenige zur Verringerung der Grenzfliche zwi-
schen Fliissigkeit und Dampf entlang der Tangente der Fliissigkeitsoberfléiche
am Berithrungspunkt mit der Glaswand. Die entsprechenden Oberflichen-

spannungen sind

® 75 Die Oberflichenspannung zwischen der festen Oberfliche und dem

umgebenden Gas (meist Luft).

e 7.: Die Oberflichenspannung zwischen der festen Oberfliche und der

Fliissigkeit.

e 7i: Die Oberflichenspannung zwischen der Fliissigkeit und dem um-

gebenden Gas.

163

wetting



Das Kriftegleichgewicht entspricht einer reversiblen Nutzarbeit von Null,
also auch dg = 0. Umstellen der Gleichung fiir das Kréftegleichgewicht nach

dem Cosinus des Kontaktwinkels ergibt

cosfk = Jog — Nl (394)

Vg
Fir 0 < 6g < 90° benetzt die Fliissigkeit die feste Oberfliche vollsténdig
(z.B. Wasser auf Glas). Fiir Quecksilber liegt der Tropfen nicht flach auf der
Glasoberfliche auf. Hier ist g = 140°. Solche Entnetzung tritt auf, wenn
die Grenzflichenspannung zwischen Festkérper und Dampf geringer ist als
diejenige zwischen Festkorper und Fliissigkeit, weil nur in diesem Fall der

Cosinus des Kontaktwinkels negativ werden kann.

13.6 Die Adsorption von Gasen

Die Molekiile oder Atome an der Oberfliche eines Festkorpers sind nur in
Richtung des Festkorperinneren bindungsméflig abgeséttigt. Nach der Au-
Benseite konnen sie andere Teilchen binden. Die Anlagerung eines Teilchens
aus einer fluiden Phase an die Festkorperoberfliche wird als Adsorption be-
zeichnet, das Verlassen der Oberfliche in Richtung der fluiden Phase als
Desorption. Beide Vorgénge sind spezielle Phaseniibergénge. Die molare Ad-
sorptionsenthalpie A,ps H ist in der Regel negativ, ihr Betrag hdngt von der
Art der adsorptiven Bindung ab. Man spricht von physikalischer Adsorpti-
on wenn lediglich van-der-Waals-Kriifte (— Vorlesung Aufbau und Dyna-
mik der Materie) zur Bindung beitragen. In diesem Fall ist normalerwei-
se |AapsH| < 50 kJ mol~!, was allerdings die thermische Energie (2.5 kJ
mol~! bei Raumtemperatur) bereits um ein Vielfaches iiberschreitet. Wer-
den dagegen kovalente Bindungen ausgebildet oder kommt es zu starken
elektrostatischen Wechselwirkungen von Kontaktionenpaaren, spricht man
von Chemisorption. |AapsH| ist dann von der Gréfenordnung 500 kJ mol L.
Die Terminologie der Adsorption ist in Abb. 18 dargestellt. Der Feststoff A,
an den ein Stoff B adsorbiert wird, ist das Adsorbens. Der Stoff B wird
im desorbierten Zustand als Adsorptiv und im adsorbierten Zustand als
Adsorpt bezeichnet. Fiir ein mit dem Adsorpt beladenes Adsorbens wird
der Ausdruck Adsorbat gebraucht. Das Adsorpt bildet auf dem Adsorbens
einen Adsorptionsfilm. Dabei kann es sich um eine teilweise Bedeckung der
Oberfliche (Submonolage), um eine monomolekularen Film (Monolage) oder

um eine Bedeckung mit mehrerer Schichten von Adsorptteilchen (Multila-
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Adsorptiv (B,
® PY ptiv (B.9)

000 Adsorpt (B,ads) W Adsorptionsfilm

Adsorbens (A) r Adsorbat

Abb. 18: Terminologie der Adsorption.

ge) handeln. Die adsorbierten Teilchen kénnen auf der Oberfliche lokalisiert
oder mobil sein, wobei eine Lokalisierung typischer fiir die Chemisorption
und mobile Teilchen typischer fiir die Physisorption sind. Weil dieser Film
als eine zweidimensionale Phase betrachtet werden kann, hat sich insbeson-
dere im Englischen auch der Begriff Interphase (von interface, Grenzfliche)
eingebiirgert.

Abb. 18 deutet auch bereits an, dass spezielle Pliatze auf einer Oberfléiche,
wie z.B. Stufen bevorzugte Adsorptionsplédtze sind. Die teilweise Abséttigung
der Bindungen an der Festkorperoberfliche durch das Adsorpt verringert die
Oberflichenenergie und erleichtert dadurch die Schaffung neuer Oberfliche,
zum Beispiel beim Spalten von Kristallen. Der Unterschied zwischen der
Oberflichenspannung 4 » im Vakuum und der Oberflichenspannung v in

Gegenwart des Adsorbens wird als Oberfidchendruck m bezeichnet
T="YAx—"7 - (395)

Der Oberflichendruck ist grundsétzlich positiv.
Der Beladungszustand wird in der Theorie am einfachsten durch die Ober-

flachenkonzentration
NB,ads

OA

= (396)

wiedergegeben. Messtechnisch einfacher zugéinglich ist die Adsorptionsmo-
lalitdt, die der Quotient aus der Stoffmenge Adsorpt und der Masse des
Adsorbens ist. Die Oberflichenkonzentration ist wiederum der Quotient aus
Adsorptionsmolalitéit und spezifischer Oberfliche des Adsorbens. Wenn ma-

ximal eine Monolage adsorbiert werden kann, verwendet man auch den Be-
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deckungsgrad
r

Fmax

0= (397)

Fiir eine quantitative Beschreibung betrachtet man das Phasengleichgewicht

zwischen Adsorptiv und Adsorpt, fiir das gelten muss

HB,ads (Ta b, F) = UB,g (T’ p) (398)

Es gibt also einen Zusammenhang zwischen I'; 7" und p. Je nach der Be-

trachtungsweise bezeichnet man die Abhéngigkeiten als
e Adsorptionsisotherme I' = T'(p), (T = const.) ,
e Adsorptionsisobare I' = T'(T), (p = const.) ,
o Adsorptionsisostere p = p(T'), (I' = const.) .

Gemessen werden in der Regel Adsorptionsisothermen bei mehreren Tem-
peraturen. Wir behandeln deshalb im Folgenden die wichtigsten Adsorpti-

onsisothermen.

13.6.1 Die Langmuir-Isotherme

Die funktionalen Zusammenhinge, die einer Adsorptionsisotherme zugrun-
deliegen, kénnen nicht aus thermodynamischen Uberlegungen abgeleitet wer-
den. Dazu sind statistische oder kinetische Uberlegungen sowie Modell-
vorstellungen notig. Wir betrachten das Gleichgewicht zwischen Adsorpt
und Adsorptiv dabei als dynamisch. Die folgenden Betrachtungen bilden
also einen Abschluss unserer Behandlung der phénomenologischen Termo-
dynamik und leiten zu anderen Gebieten der physikalischen Chemie {iber.
Eine einfach herzuleitende und in vielen Fillen brauchbare Form der Ad-
sorptionsisotherme ist die Langmuir-Isotherme. Fiir die Herleitung werden

folgende Voraussetzungen gemacht:
e Es wird hochstens eine Monolage adsorbiert.
e Die Oberfliche des Adsorbens ist homogen.

e Zwischen den Adsorptmolekiilen gibt es keine Wechselwirkungen, die
Besetzung einer Bindungsstelle auf der Oberfliche héngt also nicht

von der Besetzung benachbarter Bindungsstellen ab.
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Unter diesen Voraussetzungen ist die differentielle Stoffmenge dN.qs der
in der Zeit dt aus der Gasphase in das Adsorbat iibergehenden Molekiile
proportional zum Druck p und dem nicht bedeckten Teil der Oberfliche
(1-0)oa

dNags = Kaasp (1 — ©) oadt (399)

wobei k.45 eine Proportionalitdtskonstante ist, die die Geschwindigkeit der
Adsorption kennzeichnet. Solche Konstanten werden uns spéter in der che-
mischen Kinetik wieder begegnen. Die differentielle Stoffmenge d Nges der in
der Zeit dt desorbierenden Molekiile ist proportional zum bedeckten Teil der
Oberflache ©oa

dNges = kqesOoadt . (400)

Hier ist kqes die Geschwindigkeitskonstante der Desorption. Im Gleichge-

wicht muss dN,gqs = dNges gelten, woraus folgt

kadsp Kp
0= = , 401
kdes + k'adsp 1+ Kp ( )
wobei L
K = -2 (402)
kdes

als eine Gleichgewichtskonstante betrachtet werden kann. Mit Gl. (397) er-

gibt sich die Langmuir-Isotherme

Kp
I =Ty ———— . 4

Diese Gleichung kann in eine Geradengleichung

1 1 1 1
i Z 404
r I'max + KT ax p ( )

tiberfithrt werden. Ob die Langmuir-Isotherme eine gute Beschreibung eines
Adsorptionsprozesses ist, ldsst sich also durch Auftragung von 1/T" gegen
1/p erkennen. Haufig ist das nur in begrenzten Druckbereichen in guter
N#herung der Fall, weil die weiter oben gemachten Annahmen fiir nur wenige

Systeme tatsédchlich erfiillt sind.

13.6.2 Die BET-Isotherme

In vielen Fillen ist die erste der bei der Herleitung der Langmuir-Isotherme

gemachten Voraussetzungen unrealistisch. Die erste Adsorptlage kann als
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Substrat fiir die Physisorption weiterer Molekiile dienen, so dass sich eine
Multischicht ausbildet. Die zur Beschreibung solch einer Mehrschichtenad-
sorption am h#ufigsten verwendete Isotherme wurde von Brunauer, Emmett
und Teller durch Verallgemeinerung der Uberlegungen hergeleitet, die der
Langmuir-Isotherme zugrunde liegen. Sie wird als BET-Isotherme bezeich-
net und kann als

D 1 cC—-1p

+

= 405
(p* - p) r CT mono CT ' mono Dx ( )

geschrieben werden, wobei p der Gleichgewichtsdruck des Adsorptivs, p.
der Dampfdruck der reinen fliissigen Phase des Adsorptivs bei der gleichen
Temperatur, I'yono die Oberflichenkonzentration fiir eine Monoschicht und

C eine systemeigene Konstante ist. Ndherungsweise ist C' durch

Ages H® — AyH®
RT

C =~ exp (406)

gegeben, wobei Aqes H® die Standarddesorptionsenthalpie fiir die erste Mo-

nolage und A, H® die Standardverdampfungsenthalpie der fliissigen Phase
des Adsorptivs ist. Anstelle von I" und I'yono kann man in Gl. (405) ebenso-
gut die Adsorptionsmolalitéiten einsetzen. Das entspricht einer Division der
gesamten Gleichung durch die spezifische Oberfléiche.

Eine fiir die Auswertung experimenteller Daten bequeme Form bezieht sich
auf das insgesamt adsorbierte Gasvolumen V und das in einer Monolage

adsorbierte Gasvolumen Viono

14 Cz
Viono (1—2)[1—(1—-0C)z]" (407)

wobei z = p/p, ist.

13.6.3 Empirische Isothermen

Auch die BET-Isotherme macht noch Voraussetzungen, die nicht generell
erfiillt sind. Mit empirischen Adsorptionsisothermen kann man mitunter
Messdaten zumindest in einem bestimmten Druckbereich besser anpassen.
Die Temkin-Isotherme

© = c1In (c2p) (408)
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enstpricht einer linearen Abhéngigkeit der Adsorptionsenthalpie vom Druck,

wahrend die Freundlich-Isotherme
O = cp'/* (409)

einem logarithmischen Zusammenhang entspricht. Die Freundlich-Isotherme
ist oft eine recht gute Beschreibung fiir die Adsorption von gelsten Stoffen

aus einer fliissigen Losung an ein Adsorbens. Sie kann dann in der Form
w = ¢1c/e (410)

verwendet werden, wobei w der adsorbierte Massenanteil (Masse des aus der
Losung adsorbierten Stoffs pro Masse Adsorbens) und ¢ die Konzentration

des geldsten Stoffes sind.

Zum Nachlesen

Atkins, 2001 : S. 907-911, 929-940
Engel/Reid,2006: S. 216219, 1122-1126
Wedler,1997: S. 411-446.
Kondepudi,2008: p. 411-430
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14 Elektrochemische Thermodynamik

14.1 Grundbegriffe der Elektrochemie

Bestimmte chemische Reaktionen, die freiwillig nicht ablaufen, kénnen er-
zwungen werden, indem dem System Nutzarbeit zugefiithrt wird. Das erfor-
dert eine Vorrichtung zum Austausch solcher Nutzarbeit. In der Elektro-
chemie wird die Nutzarbeit we; tiber Elektroden ausgetauscht. So kann zum
Beispiel Aluminiumoxid durch Zufuhr elektrischer Energie zu Aluminium
reduziert werden. Umgekehrt kann die bei einer freiwillig ablaufenden chemi-
schen Reaktion frei werdende Energie iiber Elektroden direkt als elektrische
Energie gewonnen werden. Dieses Prinzip ist in Batterien und Brennstoff-
zellen realisiert. In Akkumulatoren werden beide Richtungen der elektro-
chemischen Reaktion genutzt, je nachdem, ob gerade elektrische Energie als
chemische Energie gespeichert werden soll oder unter Aufwendung chemi-
scher Energie elektrische Energie gewonnen werden soll.

Die Zufuhr oder Abfuhr elektrischer Nutzarbeit wg = —Uglt erfordert den
Transport von Ladung qes = It zwischen den beiden Elektroden, an denen
die elektrische Spannung U anliegt. Das Vorzeichen der Spannung ist fiir ei-
ne freiwillig ablaufende Reaktion positiv. Um diesen Ladungstransport bzw.
Stromfluss zu ermoglichen, muss das System elektrisch leitfihig sein. Der
Raum zwischen den Elektroden ist deshalb durch einen oder mehrere Elek-
trolyte ausgefiillt. Ein Elektrolyt ist eine Substanz, die vollsténdig oder teil-
weise in bewegliche Ionen dissoziiert ist. Typische Elektrolyte sind Losungen
anorganischer Salze in Wasser oder Schmelzen solcher Salze. So wird z. B.
Aluminium elektrochemisch aus der Schmelze einer Mischung von Kryolith
und Aluminiumoxid abgeschieden, weil diese Mischung bei einer niedrigeren
Temperatur schmilzt als reines Aluminiumoxid. In modernen Batterien und
Akkumulatoren werden auch polymere Elektrolyte verwendet, in denen die
Tonen einer Ladung durch Seitengruppen eines Makromolekiils eingebracht
werden und unbeweglich sind, wihrend die Gegenionen niedermolekular und
beweglich sind.

Grundsétzlich gilt bei der Dissoziation die Elektroneutralitédtsbedingung

|2pvy| = |z, (411)

wobei z; und z_ die Ladungszahlen der positiv geladenen Kationen und

negativ geladenen Anionen sowie vy und v_ deren stochiometrische Koeffi-

170

electrodes

fuel cell

charge

current
conducting

electrolyte

counterions

cations

anions



zienten sind.

14.2 Faradaysche Gesetze

Als Beispiel betrachten wir die Elektrolyse einer wissrigen Kupfer(II)chloridlésung.

Dabei ist zy = 2, vy = 1 (Cu®>") und 2 = —1, v_ = 2 (2 CI7). An der
negativ geladenen Kathode wird Kupfer abgeschieden

Cuij{ +2e~ — Cu(s) , (412)
wéhrend sich an der positiv geladenen Anode Chlorgas entwickelt
2Cl,, — Cla(g) +2¢™ . (413)

Der tiefgestellte Index ,q bezeichnet hydratisierte Ionen.

Die an der Anode aus der elektrochemischen Zelle austretenden Elektronen
flieen als Strom iiber einen AuBenleiter zur Kathode. In diesem Fall, in dem
die Reaktion nicht freiwillig ablduft, muss der Strom durch einen anderen
Prozess erzwungen werden, d. h. es muss eine hinreichende Spannung an
den Elektroden angelegt werden. Bei freiwillig ablaufenden Reaktionen kann
der Stromfluss genutzt werden, um andere Prozesse zu treiben, z. B. einen
Elektromotor oder eine Leuchtdiode.

Wie aus den Gl. (412) und (413) bereits ersichtlich, ist die Masse der elek-
trolytischen Produkte der transportierten Ladung ¢, = It proportional.
Diese zunichst empirisch gefundene GesetzméBigkeit ist das Erste Faraday-
sche Gesetz. In unserem Fall werden zwei Mol Elektronen benttigt, um ein
Mol Kupfer abzuscheiden. Da Produkt aus der Avogadro-Konstante und der

Elementarladung ist die Faraday-Konstante:
F = Nae = 96487.0 C mol ™" . (414)

Ebenfalls zunéchst empirisch durch Faraday gefunden wurde das Zweite Fa-
radaysche Gesetz, nach dem sich die durch gleiche Elektrizitdtsmengen abge-
schiedenen Massen verschiedener Stoffe zueinander verhalten wie die durch
die Betrdge der Ladungszahlen z; und z_ dividierten molaren Massen M
dieser Stoffe. Die beiden Gesetze und ihre physikalische Interpretation lassen
sich in einer Gleichung fiir die Masse des abgeschiedenen Stoffes zusammen-
fassen:
M1t

= 41
m="1 (415)

171

electrochemical

cell



wobei z entweder z; oder z_ ist. Entsprechend ist die elektrische Nutzarbeit

mzF
M

wel = —Ualt = —Uq = —UanzF . (416)
14.3 Elektrochemische Gleichgewichte und reversible Zell-

spannung
14.3.1 Die reversible Zellspannung

Um mit den im vorhergehenden Abschnitt eingefiihrten Gleichungen Ther-
modynamik zu betreiben, miissen wir U, nédher definieren. Unsere Herlei-
tung hat ausschliellich die chemische Reaktion betrachtet, Spannungsver-
luste durch den elektrischen Widerstand R in der Apparatur haben wir
vernachldssigt. Wir arbeiten zudem mit dem Formalismus der (klassischen)
Gleichgewichts-Thermodynamik, nehmen also reversible Vorgéinge an. Da-
her ist U als reversible Zellspannung ULey zu interpretieren. In der Literatur
findet man auch den Begriff der elektromotorischen Kraft (EMK) als Syn-
onym fiir die reversible Zellspannung.

Bei reversiblem Verlauf der Zellreaktion folgt unter isotherm-isobaren Be-
dingungen aus Gl. (416) und Gl. (229)

ARG = —2FUsey . (417)

Mit der van "t Hoffschen Reaktionsisotherme Gl. (353) folgt die Nernstsche
Gleichung

RT
Uey = U2, — = lnHai , (418)

wobei wir die Standard-Zellspannung

e — ARG®

rev ZF

(419)

eingefiihrt haben, die durch die reversible Zellspannung gegeben ist, wenn
die Aktivitdten a; aller Komponenten ¢ den Wert 1 haben. Die Standard-
zellspannung entspricht dem Standarddruck, kann aber fiir verschiedene
Temperaturen angegeben werden. Die molare elektrochemische Affinitét ist
Ag = zFUey, wobei z die Anzahl der Elektronen ist, die bei einem Mol

Formelumsatz an jeder der Elektroden ausgetauscht werden.

172

resistance

reversible potenti-

al
electromotive for-

ce (EMF)



14.3.2 Temperatur- und Druckabhingigkeit der reversiblen Zell-

spannung

Wegen der Temperatur- und Druckabhéngigkeit von ArG ist auch die Zell-
spannung temperatur- und druckabhéngig. In unserem Beispiel der Kupfer-
chloridelektrolyse wird z.B. Chlorgas gegen den dufleren Druck p gebildet,
wofiir ein druckabhingiger Energiebeitrag aufgewendet werden muss. Mit
Gl. (254) folgt

8[]rev ARS
= 42
< or >p zF 7 (420)
sowie mit Gl. (255)
OUsev ARV
= — . 421
( dp )T zF (421)
Mit Gl. (421) und
»
ARV = RT — (ideale Gase 422
R ; Py ( ) (422)

koénnen wir eine Gl. (418) analoge Gleichung erhalten

Vi

RT Pi
Urev == UI%V — 27F IDH I . (423)
7 pe

Alle bisherigen Ableitungen haben vorausgesetzt, dass die Zellspannung al-
lein durch die elektrochemische Reaktion bedingt ist, dass es also aufler an
den Elektroden keine Potentialspriinge gibt. Die entsprechende Zellspannung
allein aufgrund der Reaktionen wird auch als Galvani-Spannung bezeichnet.
Gibt es weitere Potentialspriinge in der Zelle, so miissen diese beriicksichtigt

werden.

14.4 Das Membranpotential

Die Trennung der Reaktionsrdume von Kathode und Anode ermdoglicht eine
bessere Kontrolle des elektrochemischen Prozesses. So kann z. B. vermieden
werden, dass an einer Elektrode gebildete Produkte zur anderen Elektrode
diffundieren und dort unerwiinschte Nebenreaktionen eingehen. Das Prinzip
einer solchen Trennung von Reaktionsrdumen wird auch in der lebenden
Natur ausgiebig genutzt. Eine lebende Zelle ist in gewisser Hinsicht einfach

ein Reaktionsraum, der durch eine Membran (oder ein System mehrerer
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Membranen) von der Umgebung abgegrenzt ist. Die meisten Zellen haben
weitere spezielle getrennte Reaktionsrdume (Organellen).

Die zur Abgrenzung eines Reaktionsraums verwendeten Membranen sind
sowohl in der Natur als auch in der Technik oft semipermeabel, d. h. sie
sind fiir bestimmte Stoffe oder Tonen durchléssig, fiir andere hingegen nicht.
So kann einerseits der Antransport von Ausgangsstoffen (Nahrung) und Ab-
transport von Endprodukten (Ausscheidungen) gewéhrleistet werden, ande-
rerseits kénnen unerwiinschte Stoffe vom Reaktionsraum ferngehalten und
gewiinschte im Reaktionsraum festgehalten werden. In einer elektrochemi-
schen Zelle muss die semipermeable Membran fiir wenigstens eine Ionensorte
durchléssig sein, damit ein Stromfluss gewéhrleistet ist.

An einer semipermeablen Membran bildet sich ein Membranpotential®® aus.
Als Beispiel betrachten wir eine Membran die einen Reaktionsraum ein I mit
einer hoher konzentrierten KCl-Losung von einem Reaktionsraum IT mit
niedriger konzentrierter KCl-Losung trennt. Die Membran soll ausschlief3-
lich fiir die Kaliumionen durchlissig sein. In diesem System ist zunéchst das
chemische Potential der Kaliumionen in den beiden Reaktionsrdumen ver-
schieden. Dadurch kommt es zu einer Diffusion der Kaliumionen durch die
semipermeable Membran vom Reaktionsraum I in den Reaktionsraum II. Da
nur Kationen diffundieren, wird Reaktionsraum II positiv aufgeladen, Reak-
tionsraum I hingegen durch die zuriickbleibenden Chloridionen negativ. Die
Differenz der elektrischen Potentiale ¢ und ¢1; der beiden Reaktionsriume
wirkt der Diffusion entgegen, so dass diese schliefllich zum Erliegen kommt.
Zur Quantifizierung miissen wir den Einfluss des elektrischen Potentials auf
das chemische Potential untersuchen.

In einem elektrischen Potential ¢ hat ein geladenes Teilchen ein zusétzliche
Energie ze¢, die zur inneren Energie, Enthalpie, freien Energie, und freien
Enthalpie addiert werden muss. Fiir ein Mol Teilchen ist der entsprechende
Energieterm durch zF'¢ gegeben, so dass wir fiir das durch ein elektrisches

Potential modifizierte chemische Potential die Gleichung
WP = i+ Pz (424)
erhalten. Aus der Gleichgewichtsbedingung fiir die Kaliumionen

pdt = (425)

26Streng genommen handelt es sich um eine Potentialdifferenz, also eine Spannung, der
Begriff Membranpotential ist aber allgemein iiblich.

174



folgt somit

tg+ + RTInay, + 2Fér = pg+ + RTInag, + 2F¢r . (426)

Dabei ist z = 1, wir haben das aber nicht eingesetzt, damit die allgemeine
Form der Gleichung sichtbar bleibt. Fiir die Potentialdifferenz im Gleichge-

wicht folgt
RT all
Umembran - (bl - ¢H =—In (?—) . (427)
zF Qg+
In verdiinnten Losungen kann man in erster Ndherung den Unterschied der
Aktivitatskoeffizienten in beiden Reaktionsrdumen vernachlissigen und die

Aktivitaten durch Konzentrationen oder Molalitdten ersetzen

RT  ([K'], RT | [ My,
membran ~ 1 =—1 — 42
Unmenb ZF ( K], ZF Mt (428)

14.5 Die elektrochemische Zelle

Die beiden Elektrodenreaktionen Gl. (412) und (413) sind Halbreaktionen,
da sie nur miteinander gekoppelt ablaufen konnen. Die Oxidation Gl. (413)
liefert die Elektronen fiir die Reduktion GIl. (412). Allgemein besteht eine
elektrochemische Zelle aus zwei Halbzellen, in denen an der Kathode eine Re-
duktion und an der Anode eine Oxidation ablaufen. In der kurzen Notation
fiir elektrochemische Zellen wird die Reduktion rechts geschrieben, Phasen-
grenzen werden mit senkrechte Strichen gekennzeichnet, die Trennung des
Kathoden- vom Anodenraum durch eine Salzbriicke mit einem senkrechten
Doppelstrich. Das Zellsymbol fiir die Kupfer(II)chloridelektrolyse ist daher
Cla(g), Pt|Cl;q||Cu§ar|Cu, wobei wir angenommen haben, dass das Kupfer
an einer Kupferelektrode abgeschieden wird (nach hinreichend langer Zeit is
das sicher der Fall) und das Chlor an einer Platinelektrode entwickelt wird.
Der Doppelstrich trennt die Halbzellen. Es ist praktisch und iiblich die Po-

tentiale ¢ von Halbzellen (Elektroden) unter Standardbedingungen zu ta-

bellieren (iiblicherweise bei 298 K) und die Standard-Zellspannung gem#f

USw = ¢k — P4 » (429)

wobel as otandardelektrodenpotential der Kathode un asjenige
bei ¢2 das Standardelektrodenp ial der Kathode und ¢ dasjenig

175

half-reaction



der Anode ist. Fiir unser Beispiel finden wir ¢, = 0.339 V und ¢§ = 1.360

V, also US, = —1.021 V. Die negative Standardzellspannung bedeutet, dass
die Elektrodenreaktion unter Standardbedingungen nicht freiwillig ablauft.
Um Kupfer aus der Losung abzuscheiden und Chlor zu entwickeln, muss ei-
ne Spannung von mindestens 1.021 V von auflen an die Elektroden angelegt
werden (negativer Pol an die Kathode). In der Praxis treten Uberspannungen
auf, so dass eine etwas hohere Spannung notig ist. Wenn die Zelle in die-
ser Art betrieben wird, spricht man von einer Elektrolysezelle. Wenn keine
Spannung angelegt wird, sondern die beiden Elektroden iiber einen Strom-
verbraucher miteinander verbunden werden, so geht an der Kupferelektrode
Kupfer in Form von Cu?*-Ionen in Losung, wihrend an der Platinelektrode
Chlor zu Chloridionen reduziert wird. In dieser Betriebsart wird die Zelle

als galvanische Zelle bezeichnet.

Zum Nachlesen

Atkins, 2001 : S. 293-321
Engel/Reid,2006: S. 286-301
Wedler,1997: S. 187-197, 448477
Kondepudi,2008: p. 311-319
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15 Nichtgleichgewichts-Systeme

15.1 Vorbemerkungen

Die Beziehungen der klassischen Thermodynamik gelten nur im Gleichge-
wicht und bei reversiblen Prozessen. Derartige Prozesse laufen jedoch nur
unendlich langsam ab, so dass praktisch alle tatsédchlich zu beobachtenden
Prozesse wesentlich irreversibel sind und sich die meisten unserer Beobach-
tungen auf Nichtgleichgewichts-Systeme beziehen. Leben ist prinzipiell ein
Nichtgleichgewichts-Phinomen, wie auch jegliche andere Evolution, z. B.
diejenige des Universums. Die gegenwértige Forschung in Chemie, Lebens-
wissenschaften und Materialwissenschaften beschéftigt sich fast ausschlief3-
lich mit Systemen und Phénomenen, die allein mit Konzepten der klassischen
(Gleichgewichts-) Thermodynamik nicht verstanden werden kénnen.

In diesem Kapitel kommen wir auf Grundgedanken der irreversiblen Ther-
modynamik zuriick, die bereits im Teil I des Vorlesungskurses kurz ein-
gefithrt wurden. Zun#chst prézisieren wir das Konzept des lokalen Gleich-
gewichts und fithren die wichtigsten thermodynamischen Krifte und Fliisse
auf systematische Weise ein. Wir gehen dann auf Systeme ein, die sich nahe
am thermodynamischen Gleichgewicht befinden. In diesem linearen Regime
kommt es bereits zu Kreuzeffekten zwischen den verschiedenen Fliissen, z.B.
zwischen Wérmefluss und Ladungsfluss (thermoelektrische Effekte). Wir ler-
nen die von Lars Onsager eingefiihrte Reziprozitits-Beziehung kennen, die
fiir solche Kreuzeffekte gilt. Fernab vom Gleichgewicht treten nichtlineare
Effekte auf, die zu der spontanen Selbstorganisation fithren, welche wieder-
um die Ursache des Reichtums der Formen und Strukturen in der Welt ist.
Dieses Regime kann mit dem von Ilya Prigogine eingefiihrten Konzept der

dissipativen Strukturen verstanden werden.

15.2 Das Konzept des lokalen Gleichgewichts
15.2.1 Unterteilung des Systems in kleine Volumenelemente

Die klassische Thermodynamik nimmt implizit an, dass die betrachteten
Systeme raumlich homogen sind. Das ergibt sich daraus, dass sich ein inho-
mogenes System nicht in einem inneren Gleichgewicht befindet. Viele Sys-
teme von Interesse sind jedoch rdumlich inhomogen. Um diese Situation
zu beschreiben unterteilen wir das betrachtete System in kleine Volumen-

elemente 6V, deren Position wir durch den Ortsvektor & bezeichnen. Wir
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nehmen ferner an, dass sich jedes dieser kleinen Volumenelemente zu be-
liebigen Zeitpunkten ¢ in einem inneren Gleichgewicht befindet, aber nicht
notwendigerweise im Gleichgewicht mit seinen Nachbarelementen.

Jedes Volumenelement fiir sich ist ein offenes System, es kann Energie und
Stoff mit seinen Nachbarelementen austauschen. Dieser Austausch fithrt zu
einer zeitlichen Entwicklung (Evolution) des Systems. Die Gleichgewichts-
lage in jedem Volumenelement wird somit zeitabhéngig und auch die Zu-
standsgréfien hangen aufler vom Ortsvektor & zusétzlich von der Zeit ¢ ab.
Die Grofle der Volumenelemente muss so gewéahlt werden, dass ihnen einer-
seits wohldefinierte Zustandsgrofien zugewiesen werden konnen und anderer-
seits innere Inhomogenitéten und Nichtgleichgewichte vernachlissigt werden
konnen. So wire z. B. die thermodynamische Temperatur 7" nicht definiert,
wenn ein Volumenelement nur ein Teilchen oder gar kein Teilchen enthielte.
Allgemein ist die Unsicherheit einer Zustandsvariable in einem Teilsystem
mit N Teilchen von der Groéflenordnung VN ,27 so dass fiir die Teilchen-
zahl in einem Volumenelement 6V die Beziehung N > /N gelten muss.
Fiir ein Zellvolumen von 1 (um)? = 1071% L ist das in der Regel gegeben,
wéahrend Inhomogenitédten auf dieser Groflenordnung in den meisten Fiéllen
vernachléssigbar sind.

Bei einer plotzlichen Storung des Systems konnen prinzipiell lokale Nicht-
gleichgewichte auch innerhalb eines so kleinen Volumenelements auftreten.
Eine genauere Untersuchung hat gezeigt, dass diese Nichtgleichgewichte durch
Teilchenzusammenstofe auf einer Zeitskala von 10 ns relaxieren. Das Kon-
zept des lokalen Gleichgewichts ist daher auf einer Zeitskala oberhalb von
100 ns eine sehr gute Ndherung. Es lasst sich auch einfach in ein Compu-
termodell des Systems iibertragen, wofiir man sich der Methode der finiten

Elemente bedient.

15.2.2 Zustandsgroflen der Volumenelemente

In der lokalen Beschreibung werden nun alle intensiven Variablen durch ihre
lokalen Werte ersetzt, z. B. T = T(&,t), p = p(Z,t) und p; = p(Z,t).
Anstelle der extensiven Variablen werden deren lokale Dichten verwendet,

z. B.
s(Z,t)

oV

27Solche Uberlegungen werden in der Statistischen Thermodynamik prizisiert

5@ 1) = (430)

178

finite element me-

thod (FEM)



Analoge Definitionen gelten fiir alle extensiven Energiegréfien (u, h, f, g),
wéhrend die lokale Dichte der Stoffmenge n;(Z, t) nichts anderes ist als die
lokale Konzentration ¢;(Z,t) der Komponente i.

Mit diesen Substitutionen gelten fiir jedes Volumenelement alle Beziehungen
der klassischen Thermodynamik lokal weiter, wie wir sie im Teil I fiir das
Gesamtsystem kennengelernt haben. Dieses Konzept eines lokalen Gleichge-
wichts setzt voraus, dass alle extensiven Zustandsgrofien des Gesamtsystems
durch Summation iiber die Volumenelemente berechnet werden kénnen. Fiir
Erhaltungsgréfien, d. h. die Energiegrofien u, h, f, g, gilt das strikt, ebenso
fiir die Stoffmengen, da sich Teilchenzahlen in verschiedenen Volumenele-
menten nicht gegenseitig beeinflussen. Die Entropie eines Systems aus vie-
len Volumenelementen mit unterschiedlichen internen Zusténden héngt aber
streng genommen von der Anordnung dieser Elemente ab.?® Allerdings lisst
sich auch zeigen, dass der zusétzliche Entropiebeitrag durch Korrelationen
zwischen den Volumenelementen vernachléssigbar klein ist, sofern nicht sehr
grofle Konzentrationsgradienten auftreten. Derartig grofle Konzentrations-
unterschiede zwischen benachbarten Volumenelementen auf Léngenskalen
von 1 pm treten nur in sehr wenigen Fillen auf, z. B. bei der Beschreibung
der Schockwelle, die von einer Explosion erzeugt wird. In solchen Féllen
muss man eine Korrektur anbringen. In allen anderen Fillen kann auch die

Entropie einfach iiber alle Volumenelemente aufsummiert werden.
15.3 Thermodynamische Krifte und Fliisse

15.3.1 Die lokale Entropieproduktion

Der 2. Hauptsatz der Thermodynamik gilt auch lokal.?? In einem System

mit N Volumenelementen gilt also nicht nur die Aussage

N
dis=> disp >0, (431)
k=1
sondern auch
dispy >0 fuerallek=1...N . (432)

28 Auch das lisst sich in der statistischen Thermodynamik zeigen

2°Die Alternative wiire, dass sich VerstéBe gegen den 2. Hauptsatz an verschiedenen
Orten gegenseitig kompensieren konnten. Es ldsst sich zeigen, dass eine derartige Kom-
pensation im Widerspruch zum Relativitidtsprinzip stiinde. Auf die gleiche Weise kann
man zeigen, dass der 1. Hauptsatz lokal gelten muss.
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Wie wir bereits im Abschnitt 8.2.4 gesehen haben, gilt djs > 0 fiir jegliche
Art von Systemen, abgeschlossen, geschlossen und offen, mithin also auch
disi > 0. Die N simultanen Ungleichungen (432) schrénken die Evolution
des Systems viel stérker ein als die eine Ungleichung (431), d.h. die irre-
versible Thermodynamik erlaubt stirkere Aussagen {iber die Evolution des
Systems als die klassische.

Mit der Definition der Geschwindigkeit der lokalen Entropieproduktion pro
Einheitsvolumen

L diE(@0)
o0 ="

erhalten wir fiir die Geschwindigkeit der Entropieproduktion im gesamten

(433)

betrachteten System

diS
R 7 . 434
= /a(:p,t)dV (434)

15.3.2 Die Beziehung zwischen thermodynamischer Kraft und

thermodynamischem Fluss

Die lokale Entropieproduktion ist das Resultat verschiedener simultan ab-
laufender irreversibler Prozesse. Sie kann daher als Summe iiber die Pro-
dukte von thermodynamischer Kraft Fj, und thermodynamischem Fluss Jy,

der einzelnen irreversiblen Prozesse ausgedriickt werden:
o= FiJi . (435)
k

Dabei treibt die Kraft Fj primér den Fluss Ji. Die wichtigsten Fliisse sind
rdumliche Fliisse von Warme, Stoffmenge und Ladung und der strikt lo-
kale Stoffmengenfluss durch chemische Reaktionen. Die rdumlichen Fliisse
werden durch Gradienten V = 0/0z + 0/0y + 0/0z der Temperatur T
(Wérmefluss, Wérmeleitung), des chemischen Potentials p; (Stoffmengen-
fluss, Diffusion) und des elektrischen Potentials ¢ (elektrischer Strom, elek-
trische Leitung) erzeugt. Ein rdumlicher Fluss wird daher durch einen Vektor
Jj, beschrieben. Die Einheit dieser Fliisse ergibt sich aus der Dimensionsbe-
trachtung Fliefende Grifie/(Fliche - Zeit) und ist z.B. fiir die Wéarmeleitung

2 gL, Fir die Diffusion ergibt sich die Einheit mol m™2 s™! und fiir

Jm™
den Ladungsfluss C m™2 s7! = A m~2.

Chemische Reaktionen sind nichtraumliche Fliisse mit der Einheit mol m™—3
s~!. Eine Ubersicht iiber die wichtigsten thermodynamischen Kriifte und die

zugehorigen Fliisse gibt Tabelle 2. Die Flussgleichung ist ein Geschwindig-
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keitsgesetz (chemische Kinetik). Obwohl die Kraft den Fluss treibt, kénnen
diese Geschwindigkeitsgesetze nicht allgemein aus dem Ausdruck fiir die
Kraft hergeleitet werden. Sie wurden zunéchst empirisch gefunden und dann
durch mikroskopische Modelle plausibel gemacht. In den folgenden Abschnit-
ten beschréinken wir uns der Einfachheit halber auf eindimensionale Fliisse.
Obwohl wir keine expliziten Gleichungen mehr verwenden, entspriche das
einer Substitution von V durch d/0x und von # durch x. Die Kréfte und

Fliisse sind damit skalare Grofien.

Tabelle 2: Thermodynamische Krifte und die zugehorigen Fliisse. Die Sym-
bole bedeuten: k Wérmeleitkoeffizient, D; Diffusionskoeffizient der Kompo-
nente 1, E elektrisches Feld, pe1; Querschnitt - Widerstand / Lange fiir den
Ladungstrager i, k Reaktionsgeschwindigkeitskonstante.

Prozess Kraft Fj Fluss J, Geschwindigkeitsgesetz
Wirmeleitung VT Warmefluss Jy = —kVT(Z)
Diffusion -V Diffusionsstrom Jp,i = —D;Vn;(Z)
Elektrische Leitung fv$ = % elektrischer Strom I: = pf’i

Chem. Elementarreaktion j % Reaktionsgeschwindigkeit r; = k[X]*[Y]"...

Im Gleichgewicht verschwinden die thermodynamischen Krifte. Fiir die rdéum-
lichen Fliisse ergibt sich das aus der rdumlichen Homogenitéit eines Sys-
tems im Gleichgewicht, weil in einem homogenen System alle Gradienten
verschwinden. Fiir die chemischen Reaktionen ist im Gleichgewicht A; =
—ARG; = 0. Da die Fliisse von den Kréften getrieben werden, verschwin-
den im Gleichgewicht auch alle Fliisse. Fiir die rdumlichen Fliisse ist das
anhand Tabelle 2 leicht zu verifizieren. Fiir die chemischen Reaktionen sind
im Gleichgewicht die Geschwindigkeiten von Hin- und Riickreaktion gleich,

so dass sich beide Prozesse kompensieren.

15.4 Nahe dem Gleichgewicht: Die Onsager-Reziprozitits-
Beziehung

Nahe dem Gleichgewicht kann man annehmen, dass der Fluss proportional

zur Kraft ist (lineares Regime). Dabei kommt es zu Kreuzeffekten,

Jr =Y LiFy, (436)
J
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d. h. eine Kraft F; kann den Fluss J; einer anderen Grofle treiben. Ein
Beispiel sind thermoelektrische Effekte, bei denen entweder ein Tempera-
turgradient zu einem elektrischen Strom fiihrt (Seebeck-Effekt) oder eine
Potentialdifferenz zu einem Warmefluss (Peltier-Effekt). Auch Kreuzdiffusi-
on wird beobachtet. Dabei erzeugt der Gradient des chemischen Potentials
eines Stoffes einen Stoffmengenfluss eines anderen Stoffes.
Fiir die Entropieproduktion im linearen Regime konnte Onsager die Bezie-
hung

o= LjF;Fy (437)

ik

herleiten, wobei die einzelnen Kréfte positiv oder negativ sein kénnen. Um
fiir jede beliebige Kombination positiver und negativer Krifte die Unglei-
chung o > 0 zu erfiillen, die aus dem 2. Hauptsatz folgt, muss die Matrix
L der Koeffizienten L, positiv definit sein. Daraus folgt, dass alle Diago-
nalelemente Ly positiv sein miissen, wihrend Kreuzkoeffizienten Lj; mit
k # j positiv oder negativ sein kénnen.
Da im Gleichgewicht das Prinzip der detaillierten Balance (Synonym: Prin-

zip der mikroskopischen Reversibilitét) gilt, muss nahe am Gleichgewicht
L, = Ly; (438)

gelten. Diese Gleichung ist die Onsager-Reziprozitits-Beziehung. Aus Mes-
sungen zum Seebeck-Effekt kann man daher den Peltier-Effekt im gleichen
System quantitativ vorhersagen. Ebenso steht die Kreuzdiffusion eines Stof-
fes B, getrieben durch einen Konzentrationsgradienten des Stoffes A in ei-
ner Reziprozitéitsbeziehung zur Kreuzdiffusion des Stoffes A getrieben durch

einen Konzentrationsgradienten des Stoffes B.

15.5 Fern vom Gleichgewicht: Dissipative Strukturen und
Symmetriebruch

Unter dem Einfluss der statistischen Thermodynamik wurde die Entropie s
mit der ,,Unordnung® eines Systems assoziiert. Diese intuitive Vorstellung
ist noch heute in den meisten Lehrbiichern zu finden, weil sie das sehr ab-
strakte Konzept der Entropie veranschaulicht. Fiir einfache Systeme ist sie
auch durchaus korrekt. Allerdings darf man nicht folgern, dass Entropie-
zuwachs auch in komplexen Systemen grundséitzlich zu einem Zuwachs an

Unordnung, also zur Auflésung von Strukturen und zur “Homogenisierung*
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des Systems fiihrt.

Fernab vom thermodynamischen Gleichgewicht kénnen die spontan ablau-
fenden irreversiblen Prozesse Selbstorganisation induzieren. Die in diesen
Prozessen gebildeten Strukturen entstehen durch Dissipation freier Ener-
gie bei gleichzeitiger Entropieproduktion und werden deshalb als dissipative
Strukturen bezeichnet. Offene Systeme kénnen durch Energie- und Mate-
riefluss fiir unbegrenzte Zeit fernab vom Gleichgewicht verharren. Daher
konnen auch die dissipativen Strukturen fiir unbegrenzte Zeit aufrecht er-

halten werden.

0000 0000

b

Ordnungsparameter o
o

Kritischer Parameter A

Abb. 19: Dissipative Strukturen. (a) Zwei dquivalente dissipative Strukturen,
die sich in einer Fliissigkeit bei einer hinreichend groflen Temperaturdifferenz
A = Twarm — Tkat ausbilden koénnen. (b) Abhéngigkeit des Ordnungsparameters
a vom kritischen Parameter A. Fiir A > . ist eine der beiden in (a) gezeigten
Strukturen realisiert.

Als einfaches Beispiel einer dissipativen Struktur betrachten wir Konvekti-
onsmuster, die z.B. beobachtet werden, wenn eine Fliissigkeit mit darin ent-
haltenen Schwebstoffen in einem Glastopf auf einer Herdplatte erhitzt wird
(zur Hlustration einer idealisierten Situation, siche Abb. 19). Die Ausbildung
dieser Strukturen wird durch den kritischen Parameter X\ = Tywarm — Tkalt
kontrolliert. Im Gleichgewichtszustand ist A = 0 und die Fliissigkeit ist in
Ruhe. Eine dissipative Struktur existiert nicht. Der mit dieser Struktur ver-
bundene Ordnungsparameter « ist ebenfalls Null.

Durch Heizen der Herdplatte und Energieabgabe an die kiltere Umgebung
an der Fliissigkeitsoberfliche kann nun eine Temperaturdifferenz A > 0 er-

reicht werden. So lange das System sich nahe am Gleichgewicht befindet
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(niedrige Heizstufe), bleibt die Fliissigkeit in Ruhe und der Warmetransport
erfolgt ausschliellich durch Warmeleitung. Das kann auch auflerhalb des li-
nearen Regimes noch der Fall sein.

Bei einem kritischen Wert A\, bzw. Schwellwert des kritischen Parameters
A wird das System instabil und die Fliissigkeit kommt in Bewegung. Es
bildet sich eines der beiden in Abb. 19(a) dargestellten Konvektionsmuster
aus. Die beiden Muster unterscheiden sich durch die Richtung des Konvek-
tionsstroms in der Topfmitte. Dieser Konvektionsstrom ist parallel (a > 0
oder antiparallel (v < 0) zum Temperaturgradienten. Die Geschwindigkeit
des Konvektionsstroms kann mit dem Betrag des Ordnungsparameters as-
soziiert werden. Die Existenz eines Schwellwerts des kritischen Parameters
ist ein allgemeines Merkmal dissipativer Strukturen. Unterhalb des Schwell-
werts betragt der Ordnungsparameter grundsétzlich o = 0. Oberhalb des
Schwellwerts ist @ # 0 und es bildet sich ein organisiertes Muster aus. Der
Betrag von « ist fiir A > A von A\ abhéngig, kann aber fiir grofle A\ asym-
ptotisch einen Séttigungswert anstreben.

Welches der beiden Muster in unserem Beispiel realisiert wird, héngt von
zufilligen Fluktuationen im System ab. In einem Fall bewegt sich die Fliissig-
keit in der Topfmitte nach oben, in anderen nach unten. Es kommt zu einem
Symmetriebruch- in jedem einzelnen Fall wird nur einer der beiden Zweige im
a-A-Diagramm realisiert. Wenn in einem gleichen oder gleichartigen System
sehr oft dissipative Strukturen ausgebildet werden, so werden im Mittel beide
Zweige gleich oft realisiert. Der Symmetriebruch und die Verzweigung sind
weitere allgemeine Merkmale dissipativer Strukturen.

Ein weiteres Beispiel fiir eine dissipative Struktur ist die Belousov-Zhabotin-
sky-Reaktion, bei der eine Oszillation von Produktkonzentrationen auftreten
kann. Bei dieser Reaktion handelt es sich um eine recht komplexe Abfolge
verschiedener Reaktionsschritte, die mit bis zu 22 Schritten modelliert wor-
den ist. Entsprechend komplex ist auch das Verhalten des Systems, das mit
nur einem kritischen Parameter und einem Ordnungsparameter nicht aus-

reichend beschrieben werden kann.

Zum Nachlesen
Atkins,2001: S. 975-992
Kondepudi,2008: p. 327-341, 345-352
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A Die Mathematik der Thermodynamik

A.1 Zustandsfunktionen

Die Thermodynamik beschreibt Zustandsdnderungen von stofflichen Syste-
men. Der Zustand eines Systems kann dabei durch die Werte von Zustands-
groflen charakterisiert werden. Er hidngt von einer Reihe von Parametern, wie
z.B. Temperatur, Druck, Volumen, Oberfliche und Stoffmengen der Kom-
ponenten ab. Diese Parameter bezeichnet man als Zustandsvariablen. Allge-
mein ist also eine Zustandsgrofie von mehreren Zustandsvariablen abhéngig.
Die Form dieser Abhéngigkeit bezeichnet man als Zustandsfunktion. Be-
trachten wir z.B. die Abhéngigkeit der Enthalpie h von der Temperatur T

und dem Druck p, so benétigen wir die Funktion
h=h(T,p) . (439)

Die Schwierigkeit besteht darin, dass fiir die Zustandsfunktion in der Re-
gel keine einfache Funktionsgleichung gefunden werden kann. Da uns aber
zundchst Zustandsdnderungen interessieren, brauchen wir diese Gleichung
eigentlich auch nicht. In unserem Beispiel bendtigen wir nur die Anderung
der Enthalpie

Ah = h(Ts,p2) — h (T1,p1) (440)

die bei einer Anderung der Zustandsvariablen von 77, p; nach T5, po auftritt.
Wenn wir nur eine Funktion f(z) einer Variablen betrachten miissten, wiirden

wir nur die Ableitung f/(z) =df/dx benétigen, denn es gilt

faz) = f o)+ “ (@) de (441)

also

N / ® (@) da . (442)

Fiir eine Funktion mehrerer Variablen kénnen wir prinzipiell genauso arbei-
ten, wenn wir nacheinander Integrationen fiir die Anderung jeder einzelnen
Variablen durchfithren. Bei jeder dieser Integrationen miissen wir alle an-
deren Zustandsvariablen konstant halten. In unserem Beispiel miissen wir
also f'(x) nacheinander durch partielle Ableitungen (0h/9T'), und (0h/0p)
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ersetzen und erhalten

Ah:/:Q <‘%gT’p1)>pdT+/pm (W)po. (443)

1

Diese Idee ldsst sich einfacher formulieren, wenn wir die Gleichung in diffe-

rentieller Form schreiben. Wir gelangen so zum totalen Differential

oh oh
dh = (8T>pdT + <ap>po : (444)

Anschaulich betrachtet beschreibt diese Gleichung eine differentielle Anderung
der Enthalpie, die durch eine Anderung von Temperatur und Druck verur-
sacht wird, als Summe der allein durch die Temperaturdnderung bei konstan-
tem Druck verursachten Anderung und der allein durch die Druckinderung

bei konstanter Temperatur erzeugten Anderung der Enthalpie.

p(V,T)

Abb. 20: Illustration von Gl. (443) am Beispiel der Funktion p(T, V) anstelle der
Funktion h(T,p). Um die Druckinderung Ap bei der Zustandsinderung vom Zu-
stand A zum Zustand B zu berechnen, kann man die Druckénderung bei einer
isothermen Kompression Ap; und die Druckédnderung bei einer isochoren Tempe-
raturerhhung Ap, addieren.

Um mit dem totalen Differential praktisch arbeiten zu kénnen, bendtigen
wir die partiellen Ableitungen. Diese partiellen Ableitungen sind héiufig
selbst wieder thermodynamische Zustandsfunktionen. Dadurch kénnen wir
mit dem totalen Differential einer Zustandsfunktion oft eine Anschauung

verbinden. Zum Beispiel ist der Koeffizient fiir die Druckabhéngigkeit der
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Enthalpie durch

oh
(%)T =V{A-Ta)=V(T,p)(1-Ta(T,p)) (445)

und der Koeffizient fiir deren Temperaturabhéngigkeit durch

Oh
<8T> =nCp =nC, (T.,p) , (446)
p

gegeben.

A.2 Der Satz von Schwarz

Zwischen den verschiedenen partiellen Ableitungen in einem totalen Diffe-

rential konnen mit dem Satz von Schwarz

0*f B 0% f
0xdy  Oyox

(447)

Zusammenhéange hergestellt werden.
Da der Koeffizient fiir die Druckabhéngigkeit der freien Enthalpie das Volu-

men des Systems ist
8g>
(52). (Tp) (445)

und der Koeffizient fiir deren Temperaturabhingigkeit die negative Entropie

(g;)p =—-s=-s(T,p) , (449)

-G,

Diese Zusammenhinge sind oft iiberraschend, also nicht einfach aus der

muss also gelten

physikalischen Anschauung ersichtlich.

A.3 Niherungen
A.3.1 Né&herungen von Zustandsfunktionen

Wie in den Gl. (445), (446), (448) und (449) schon angedeutet, hangen die
partiellen Ableitungen selbst auch wieder von den Zustandsvariablen ab. In

der Regel kann keine einfache Funktionsgleichung angegeben werden. Um
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trotzdem Zustandsdnderungen berechnen zu konnen, behilft man sich mit
N&herungen.

Die einfachste Naherung ist es, die partielle Ableitung als konstant zu be-
trachten. In einem kleinen Temperaturbereich ist das fiir die Warmekapazitét
C) bei konstantem Druck oft eine gute Néherung. Selbst fiir das Volumen
kann die Ndherung gut sein, wenn man kondensierte Phasen betrachtet.
Mitunter kann man eine Funktionsgleichung fiir die partiellen Ableitungen
finden, wenn man vereinfachende Modellannahmen trifft. Solche Gleichun-
gen sind dann in der Regel nur in einem begrenzten Bereich der Zustands-
variablen giiltig. Beispiele wiren die Zustandsgleichung des idealen Gases,

die wir nach dem Volumen umstellen kénnen

0 RT
(g> —y =" (ideales Gas) . (451)
o) r p

Diese Gleichung ist nur fiir relativ kleine Driicke eine gute Néherung.
Wenn man die partiellen Ableitungen nicht explizit berechnen kann, behilft
man sich oft damit, Messwerte durch eine einfach integrierbare Funktion

anzupassen. Dazu bieten sich Potenzreihen an, z. B.
Cp(T) =a+bT +cT?+ ... (452)

Die Parameter a, b und ¢ werden so bestimmt, dass eine minimale Abwei-
chung der Voraussage von den Messwerten auftritt.

Man kann auch die Abweichung einer Zustandsfunktion von idealem Verhal-
ten durch eine Potenzreihe beschreiben. Dieses Vorgehen wird als Virialan-

satz bezeichnet. Aus dem Virialansatz fiir ein reales Gas

pVm = RT +B'p+C'p*> + D'p® + ... (453)
erhalten wir z. B.
0 RT
<8g> =V =n ( +B' +C'p+D'p*+ .. > (reales Gas) . (454)
P/ p

A.3.2 Niherungen der Exponentialfunktion und der Logarith-

musfunktion

In vielen Gleichungen der Thermodynamik tritt die Exponentialfunktion

oder die Logarithmusfunktion auf. Fiir numerische Rechnungen ist das heut-
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zutage kein Problem mehr. Will man aber auf der Basis dieser Gleichungen
weitere Herleitungen durchfiithren, bei denen man analytisch rechnen muss,
so koénnen schnell unhandliche Ausdriicke auftreten oder das Auflésen nach
bestimmten Variablen kann unmdéglich sein.

Oft ist aber nur das Verhalten der Funktion in der Néhe eines bestimmten
Punkts im Zustandsraum von Interesse. Man kann die Funktionen dann
an diesem Punkt in eine unendliche Reihe entwickeln und nach einem oder

wenigen Gliedern abbrechen. Die wichtigsten Reihenentwicklungen sind

X IEZ

T _ — -
e —1+1!+2!+... (455)
und 2 3 4
x x x
In (1 =r——4+—=———+—... 4
n(l+z)==z 2+3 4+ (456)
H#ufig bricht man bereits nach dem ersten Glied ab, das von x abhéngt,
also
efrl+z, (Jz)<1) (457)
und
mn(l+z)=z, (Jz|<1) . (458)

A.4 Berechnung von Zustandsinderungen durch Integration

Wie in Gl. (443) kénnen Anderungen einer Zustandsgréfe prinzipiell berech-
net werden, indem man den bequemsten Rechenweg wéhlt, der von dem ge-
gebenen Anfangszustand zum gewiinschten Endzustand fiihrt. Man zerlegt
die Zustandsinderung in fiktive Schritte, so dass sich in jedem Schritt nur
eine Zustandsvariable d&ndert. Ob die Zustandsénderung experimentell wirk-
lich so durchgefiihrt werden kann, spielt dabei keine Rolle. Die Anderung
der Zustandsgrofle hangt nur von Anfangs- und Endzustand ab, nicht aber
vom Weg.

Bei den einzelnen Integrationen muss allerdings noch beachtet werden, dass
nicht iiber Unstetigkeitsstellen der partiellen Ableitung integriert werden
darf. Solche Unstetigkeitsstellen treten z. B. bei Phasendnderungen auf. So
dndert sich die Warmekapazitidt C), bei konstantem Druck sprunghaft am
Schmelzpunkt und Siedepunkt einer Substanz. An solchen Unstetigkeitsstel-
len tritt dann ein zusitzlicher Beitrag zur Anderung der ZustandsgroBe auf.
In unserem Beispiel der Enthalpie sind das die Schmelzenthalpie A, h bzw.

die Verdampfunsenthalpie Ayh. Man integriert also nur innerhalb stetiger
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Bereiche und beriicksichtigt die zusédtzlichen Beitrége. Liegt also z. B. bei
der Anfangstemperatur 7; eine fliissige Phase vor, bei der Endtemperatur
T5 und dem Druck p; eine Gasphase und bei Ts, po ebenfalls eine Gasphase,
so ist die Enthalpieéinderung durch

Ty T

D2
Ah= [ CudT +Anh+ [ CpdT + / V (Ty, p) dp (459)
T Ty p1

gegeben, wobei 15, die Siedetemperatur beim Druck p; ist.

A.5 Prozessgrofien

Prozessgrofien wie die Wérme ¢ und die Arbeit w kénnen nicht als Funktion
von Zustandsvariablen ausgedriickt werden. Sie sind im Allgemeinen nicht
einfach Anderungen einer Zustandsgrofe. Withrend die Anderung einer Zu-
standsgrofle wegunabhéngig ist, sind Prozessgréfien vom genauen Verlauf
der Zustandsédnderung abhéngig.
Fiir unser Beispiel gilt

Ah=Aq+ Aw , (460)

wobei die Enthalpieinderung Ah wegunabhéngig ist, die Aufteilung der ge-
samten Anderung auf Wirme und Arbeit aber vom Weg der Zustandsinderung
abhingt. Mit anderen Worten kommt es darauf an, wie die Anderungen der
Zustandsvariablen 7" und p miteinander zusammenhéngen. Prozessgréfien

kann man also nur berechnen, wenn dieser Zusammenhang bekannt ist.

B Zusitzliche Herleitungen

B.1 Van-der- Waalssche Zustandsgleichung

Wir gehen von der Zustandsgleichung des idealen Gases in der Form V =
nRT/p aus und bringen zwei Korrekturen an, die die Wechselwirkungen
zwischen Gasteilchen beriicksichtigen. Aufgrund der abstolenden Wechsel-
wirkung zwischen den Teilchen lisst sich das Volumen auch fiir p — oo
nicht auf Null reduzieren. Es verbleibt ein ausgeschlossenes Volumen, das
der Stoffmenge proportional ist. Die molare Gréfie fiir dieses ausgeschlosse-

ne Volumen ist das Kovolumen b, so dass wir zunéchst

nRT

V —bn= (461)
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erhalten.
Die anziehende Wechselwirkung zwischen den Teilchen verringert den Druck,
den das Gas nach auflen hin ausiibt. Wir stellen die Gleichung um und fithren

die Druckkorrektur dp ein:

nRT
V —bn

p= —p . (462)
Der Druck wird durch Kollisionen der Gasteilchen mit der Behélterwand ver-
ursacht. Der Druck ist deshalb zur Anzahl von Kollisionen pro Einheitsfliche
der Behilterwand und Zeit proportional und diese Anzahl wiederum ist pro-
portional zur Teilchendichte (bzw. Konzentration) n/V.3° Die Verringerung
dp dieses Drucks kommt daher, dass ein Teilchen nahe der Behélterwand ei-
ne mittlere Riickholkraft erfahrt, weil die Anziehung durch die Gasteilchen
im Behélterinneren nicht durch eine ebensolche Anziehung aus Richtung
der Wand kompensiert wird. Die mittlere Riickholkraft muss ebenfalls zur

Teilchendichte n/V proportional sein, weshalb gilt

nRT B f
V_m ‘v2°

p= (463)
Diese Gleichung kann in die iibliche Form der van-der- Waalsschen Zustands-

gleichung (Gl. (41)) umgeformt werden:
n’a
p+ — | (V —nb) =nRT (464)

B.2 Maxwell-Konstruktion und Hebelgesetz

Wenn die mit einer Zustandsgleichung berechnete p-V-Isotherme nicht mo-
noton féllt, so gibt es einen Bereich dieser Isotherme, der nicht realisiert
wird. Stattdessen zerfillt das System in diesem Bereich in zwei Phasen. Die-
ser Fall tritt beispielsweise fiir die p-Viy-Isothermen entsprechende der van-
der- Waalsschen Zustandsgleichung unterhalb der kritischen Temperatur auf.
Die beiden koexistierenden Phasen sind die Gasphase und die fliissige Phase.
Der Koexistenzbereich erstreckt sich von einem Punkt minimalen Volumens
I zu einem Punkt maximalen Volumens II (siehe Abb. 4) und entspricht
einem konstanten Druck (gepunktete Linie). Innerhalb des Koexistenzbe-

reichs reagiert das System auf eine Volumenverringerung mit Kondensation

30Diese Bezichung ist aus der kinetischen Gastheorie bekannt, die im Vorlesungskurs
zur Kinetik nédher behandelt wird
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eines Teils der Gasphase und auf eine Volumenerhohung mit Verdampfung
eines Teils der fliissigen Phase und hélt den konstanten Druck aufrecht. Der
Koexistenzbereich enthélt das lokale Maximum und das lokale Minimum der
p-Vm-Isothermen.

Zu ermitteln sind nun die Grenzvolumina Vi, 1 und Vi, 11 des Koexistenz-
bereichs und der zugehorige konstante Druck pyap. Dazu ist eine Maxwell-
Konstruktion durchzufiihren, fiir die wir auf das Konzept des chemischen
Potentials und die Gibbs-Duhem-Gleichung zuriickgreifen miissen. Aufler-
dem ist von Interesse, welche Anteile der Substanz bei einem vorgegebenen
Volumen V im Koexistenzbereich fliissig bzw. gasformig sind. Diese Anteile

erhalten wir iiber das Hebelgesetz.

B.2.1 Maxwell-Konstruktion

Im Koexistenzbereich miissen die chemischen Potentiale der fliissigen Phase
und der Gasphase gleich sein (Koexistenzbedingung). Da im Koexistenzbe-
reich Druck und Temperatur (Isotherme) konstant sind, bleibt das chemische
Potential dariiber hinaus im ganzen Bereich gleich. Daher ist die Anderung

des chemischen Potentials {iber den gesamten Koexistenzbereich gleich Null:

11
/ di=0. (465)
1

Fiir eine Isotherme gilt ferner nach der Gibbs-Duhem-Gleichung du = Vi, dp.
Die abhéngige Variable ist hier der Druck, d.h. die Integration ist entlang
der Ordinate (p-Achse) im p-V-Diagramm. Seinen pp,i, der durch die Iso-
therme gegebene Druck im lokalen Minimum im p-V-Diagramm und ppax
der maximale Druck, so lidsst sich das Integral in Gl. (465) als Summe von

vier Teilintegralen berechnen:

Pmin . pvap .
/ Vn(qum)dp +/ Vn(lmln,M)dp

Pvap Pmin
Pmax Pvap
+/ Vn(lM,max)dp + II(llrnax,H)dp —-0. (466)
Pvap Pmax

Die Zerlegung ist notwendig, weil V;,(p) keine eindeutige Funktion ist, des-
halb sind auch die Teilbereiche, in denen Vi, (p) als Funktion behandelt wer-
den kann als obere Indices in Klammern angegeben. Dabei ist M der Punkt
zwischen dem lokalen Minimum und Maximum, indem die Isobare bei pyap

(gepunktete Linie) die Isotherme gem#f der Zustandsgleichung schneidet
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(siche Abb. 4).
Die Flache A; in Abb. 4 ist

Dvap . Dvap .
Ay = VngmlmM)dp . / Vn(lem)dp

Pmin Pmin

Pmin . Pva .
:/ Vn(lem)dp—i-/ P Vngmln,M)dp ) (467)

Pvap Pmin

Analog ist die Fliche Ay durch

pIIlax pl’l’lax
Ay = / Vn(lmax,H)dp _ / Vn(lM,max)dp

Pvap DPvap

Pmax Pvap
- _ / VH(IM,max)dp _ / Vn(lmax,ll)dp ] (468)
Pvap max

gegeben. Der Vergleich der rechten Seiten von Gl. (467) und (468) mit Gl.
(466) ergibt
Al —A=0. (469)

Die Isobare by pyap muss also so konstruiert werden, dass die beiden Flédchen
Aj und As gleich sind.

B.2.2 Hebelgesetz

Im Punkt I ist die gesamte Substanz in der fliissigen Phase, im Punkt II
die gesamte Substanz in der Gasphase. Die Molvolumina der beiden Phasen
sind im gesamten Koexistenzbereich konstant, da ja p und T" konstant sind.
Sie betragen Vi fiir die fliissige und Vg fiir die Gasphase. Sei = der Anteil

(Molenbruch) in der Gasphase, so ist das Gesamtvolumen daher

V=zVn+(1-2)V1, (470)
woraus folgt
V-0
T = . 471
Vii—W )

Daraus lésst sich eine Analogie mit dem Hebelgesetz in der Mechanik her-

leiten:

V-Wae=Va-V)(1-2), (472)

so dass Gl. (472) als Hebelgesetz bekannt geworden ist, obwohl eigentlich GI.
(471) fiir die Anwendung geeigneter ist.
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C Symbole, Einheiten und Naturkonstanten

C.1 Bedeutung wichtiger Symbole und Korrespondenz zu
gingigen Lehrbiichern

Fiir die Erkldrung der Symbole siehe Tabellen 3-6. Bei mehrdeutigen Symbo-
len ist die Hauptbedeutung fett gekennzeichnet. Die Symbolkorrespondenz
ist fiir die wichtigsten Symbole, bei mehrdeutigen Symbolen nur fiir die

Hauptbedeutung, in den Tabellen 7-9 verzeichnet.

Tabelle 3: Liste der Symbole, ihrer Bedeutung und der Einheit der entspre-
chenden Groélen. Teil 1: Sonderzeichen und Grof3buchstaben

Symbol  Bedeutung Einheit

X tiefgestellter Index fiir den Zustand reiner Stoffe -

e hochgestellter Index fiir den Standardzustand -

A Affinitat JK™

A Fliche (selten) m?

C Anzahl der Komponenten 1

Cp molare Wérmekapazitét bei konstantem Druck Jmol ' K™!
Cy molare Warmekapazitit bei konstantem Volumen J mol™! K1
E Anzahl der Einschrankungen 1

F molare freie Energie J mol™*

F thermodynamische Kraft K!

F mechanische Kraft (selten) kg m 572

F Anzahl der Freiheitsgrade 1

G molare freie Enthalpie J mol~?

H molare Enthalpie J mol™!

1 elektrischer Strom A

Jz thermodynamischer Fluss der Energiegrofie x Js?

K. ebullioskopische Konstante K kg mol™!
K. Konzentrations-Gleichgewichtskonstante variabel

Ky kryoskopische Konstante K kg mol ™!
K, Gleichgewichtskonstante in Druckeinheiten variabel

K. Molenbruch-Gleichgewichtskonstante 1

Kt thermodynamische Gleichgewichtskonstante 1

M molare Masse kg mol !

P Anzahl der Phasen 1

S molare Entropie Jmol~t K71
T Temperatur K

Ter kritische Temperatur K

T: Inversionstemperatur K

U molare innere Energie J mol™!

Uel elektrische Spannung \Y%

1% Volumen m?, L

Ver kritisches Volumen m>

Vi Molvolumen m?® mol ™!
Vip spezifisches Volumen m> kgf1
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Tabelle 4: Liste der Symbole, ihrer Bedeutung und der Einheit der entspre-
chenden Groflen. Teil 2: Kleinbuchstaben

Symbol  Bedeutung Einheit
a Binnendruck m® Pa mol 2
a; Aktivitdt (nichtideale Konzentration) der Komponente & mol L™*
[y Molenbruchaktivitit der Komponente 4 1

b Kovolumen m?® mol ™!
c Wirmekapazitit JK!

Ci Konzentration der Komponente % mol L}
des differentielle mit der Umgebung ausgetauschte Entropie JK!
des differentielle im System produzierte Entropie JK!

f freie Energie J

fi Aktivitéitskoeffizient /Fugazitéitsfaktor der Komponente ¢ 1

g freie Enthalpie J

h Enthalpie J

m Masse kg

n Objektmenge, Stoffmenge mol

M Molalitat der Komponente mol kg_l
Per kritischer Druck Pa

i Partialdruck der Komponente ¢ 1

q Wirme J

el elektrische Ladung As, C
Grev reversibel ausgetauschte Wirme J

r Reaktionsgeschwindigkeit mol s+
s Entropie (des betrachteten Systems) JK!

s Entropie der Umgebung JK!

S Entropiedichte JKtm™3
t Zeit S

U innere Energie J

U Dichte der inneren Energie Jm™3

w Arbeit J

w; Massenbruch der Komponente ¢ 1

Wel elektrische Arbeit J

Wsurt Oberflachenarbeit J

Wyol Volumenarbeit J

€T Molenbruch der Komponente 1

C.2 Einheiten und deren Umrechnung

Die in der Thermodynamik und Elektrochemie verwendeten SI-Einheiten,

giiltigen SI-fremden Einheiten und Umrechnungen veralteter Einheiten in
SI-Einheiten sind in Tabelle 10 aufgefiihrt.

C.3 Naturkonstanten

Die in der Thermodynamik wichtigsten Naturkonstanten sind in Tabelle 11

definiert.
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Tabelle 5: Liste der Symbole, ihrer Bedeutung und der Einheit der entspre-

chenden Groflen. Teil 3: Griechische Grofibuchstaben

Symbol  Bedeutung Einheit
ARG (molare) freie Reaktionsenthalpie J mol ™!
ArH (molare) Reaktionsenthalpie J mol™!
ArS (molare) Reaktionsentropie Jmol™' K™t
r Oberflachenkonzentration mol m ™2

P reduziertes Molvolumen 1

1I reduzierter Druck 1

II osmotischer Druck Pa

II Oberflachendruck Pam (J m™?)
(C] reduzierte Temperatur 1

© Bedeckungsgrad einer Oberfliche 1

Tabelle 6: Liste der Symbole, ihrer Bedeutung und der Einheit der entspre-

chenden Groflen. Teil 4: Griechische Kleinbuchstaben

Symbol Bedeutung Einheit
« thermischer Ausdehnungskoeffizient K!

« Dissoziationsgrad 1

¥ Poisson-Koeffizient C,/Cy 1

vy Oberflachenspannung Jm™2
€ Wirkungsgrad 1

¢ elektrisches Potential A\

oy Fugazitit der Komponente ¢ 1

KT Kompressibilitatskoeffizient Pa~!
i chemisches Potential der Komponente ¢

Vi stochiometrischer Koeffizient des Reaktionspartners 4 1

0 Temperatur °C

p Dichte kg m™3
Pi Massenkonzentration der Komponente ¢ kg L~}
o Oberflache m?

13 Reaktionslaufzahl mol

Vi Fugazitit (nichtidealer Partialdruck) der Komponente ¢ Pa

Tabelle 7: Symbolkorrespondenz. Teil 1: Sonderzeichen und Grofibuchstaben

Skript

Atkins
Engel/Reid

Wedler
Kondepudi

©
* CP
* © A Cp,m
* ° - Cp,m
©
* - Cp
O A Cup

Cv

CV, m
C1V, m

cv

Cm Vv

~
o

QA Q@

QAR

8

mamm

Em;"

J. K, K M S
Ji - K M Su
- - K, M Sm
— K (p) K M S
Je - K M S

e B I e R

=< =< <~

Vin

Vin
Vi

<
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Tabelle 8: Symbolkorrespondenz. Teil 2: Kleinbuchstaben. Die in Konde-
pudi, 1998 verwendete lokale Stoffmengendichte ny ist gleich der lokalen

Konzentration cy,.

Skript a a b ¢ G f fi g h m m n o p q Q1 S w X
Atkins a ax b —— — F ~v G H m m n p q - S w T
Engel/Reid a a; b —— F ~» G H m - n p q Q S w T
Wedler a a; b C ci F fi G H m m n p Q Q S W oz
Kondepudi a ar b C Ck F - G H - m N p Q - S W oz
Tabelle 9: Symbolkorrespondenz. Teil 3: Griechische Buchstaben

Skript r I © a v € ¢ ¢;i Kr Wi Vi 0 o £

Atkins - I 0 a ~v € ¢ fi kr w vX) - o £

Engel/Reid - © 6 B ~v € ¢ fi kK wi  v(X) - - £

Wedler r 1meéé o ~v n ¢ fi &k Wi Vi 0 A ¢

Kondepudi - © - o v n ¢ fu Kr U Vj - DIENS

Beachten Sie: Der Standarddruck ist in dlteren Lehrbiichern noch als 1.01325-

10° Pa angegeben.
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Tabelle 10: Basiseinheiten des Internationalen Einheitensystems SI (fett)
wichtige abgeleitete Einheiten und einige hiufig verwendete alte Einheiten.

Grofie SI-Einheiten Giiltige SI-fremde Einheiten veraltete Einheiten
Lange m 1A=1-107"m
Volumen m® 1L=1-10"7°m®
Zeit S 1 min = 60 s

1 h = 3600 s

1d = 86400 s
Masse kg 1t=10%kg
Kraft IN=1mkgs 1 p=0.980665 10 2 N

1dyn=1-10"°>N

Druck 1Pa=1m Tkgs 2 1bar=1-10°Pa 1 atm = 101325 Pa

1 at = 98066.5 Pa
1 Torr = 133.3224 Pa

Energie, 1J=1m?kgs 2 1eV =1.60219-10"1°7J lerg=1-10""17J
Arbeit, 1 cal = 4.1868 J
Wairme Btu = 1055.06 J
Temperatur K °C lgrd=1K
Stoffmenge mol

Elektrische A

Stromstirke

Elektrische 1C=1As

Ladung

Elektrische I1v=1JC"'

Spannung =1kgm?s3A!

Lichtstirke cd

Tabelle 11: Wichtige Naturkonstanten und Definitionen fiir die Thermody-
namik.

Grofle Symbol (Gleichung) Wert

Universelle Gaskonstante R 8.31451 Jmol T KT
Nullpunkt der Celsius-Skala To 273.15 K
Standarddruck p° 10° Pa
Boltzmann-Konstante k= R/Na 1.380662 -1072% J K~!
Avogadro-Konstante Na 6.02214 -10%® mol~*!
Faraday-Konstante F = Nae 9.648456 -10* C mol ™!
Elementarladung e 1.602177 -107*° C
Plancksches Wirkungsquantum A 6.626176 - 1073* J s
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