Teil 1
Gleichgewicht

Im ersten Teil dieses Buches werden grundlegende Konzepte entwickelt,
die fur die Diskussion von Gleichgewichten in der Chemie benétigt
werden. Gleichgewichten begegnen wir sowohl bei physikalischen
Zustandsdnderungen der Stoffe wie Schmelzen und Verdampfen als
auch bei chemischen Umwandlungen einschlieflich elektrochemischer
Prozesse. Die zentralen thermodynamischen Begriffe sind hierbei die
Enthalpie und die Entropie. Eine einheitliche Behandlung des Gleich-
gewichts und der Richtung freiwilliger Prozesse ist, wie wir erkennen
werden, mit Hilfe einer speziellen Gréfe — des chemischen Potenzials —
moglich. Teil 1 des Buches beschiftigt sich mit makroskopischen
Eigenschaften der Materie; in Teil 2 werden wir untersuchen, wie diese
Eigenschaften mit dem individuellen Verhalten der Atome in Ver-
bindung zu bringen sind.

Die Eigenschaften der Gase

Der Erste Hauptsatz der Thermodynamik
Der Zweite Hauptsatz der Thermodynamik
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1 Die Eigenschaften
der Gase

In diesem Kapitel werden die Eigenschaften der Gase eingefuihrt, auf die im ganzen wei-
teren Text zurtickgegriffen wird. Begonnen wird mit der Beschreibung einer idealisierten
Form eines Gases, dem idealen Gas. Es wird gezeigt, wie seine Zustandsgleichung —
die vielleicht wichtigste Gleichung der physikalischen Chemie — aus dem Experiment
hergeleitet werden kann. Wir werden dann sehen, in welcher Weise sich die Eigen-
schaften realer Gase von denen des idealen Gases unterscheiden, und eine Zustands-
gleichung aufstellen, um ihre Eigenschaften zu beschreiben.

Der am einfachsten beschreibbare Aggregatzustand der Materie ist der gasférmige:
Materie dieser Form filllt jedes Gefaf3, in das man sie gibt, vollstindig aus. Zu Beginn
werden wir nur reine Gase betrachten; spater werden wir sehen, dass dieselben Grund-
gedanken und Gleichungen auch auf Gasmischungen angewendet werden kénnen.

1.1 | Das ideale Gas

Es ist zweckmifig, ein Gas als eine Ansammlung von Molekiilen (oder Atomen) in
kontinuierlicher, zufilliger Bewegung aufzufassen, deren mittlere Geschwindigkeit
bei steigender Temperatur wichst.

Ein Gas unterscheidet sich von einer Fliissigkeit dadurch, dass die Gasmolekiile —
aufer bei Zusammenstoflen — weit voneinander entfernt sind und ihre Bewegun-
gen von zwischenmolekularen Wechselwirkungen nur in sehr geringem Maf} beein-
flusst werden.

1.1.1 Die Zustinde der Gase

Der physikalische Zustand eines Stoffes ist definiert durch seine physikalischen
Eigenschaften: Zwei Proben einer Substanz mit gleichen physikalischen Eigen-
schaften befinden sich im gleichen Zustand. Durch Angabe der Werte fiir Volumen
(V), Stoffmenge (n), Druck (p) und Temperatur (T) wird beispielsweise der Zustand
eines reinen Gases spezifiziert. Wie experimentell nachgewiesen wurde, gentigt es
allerdings, Werte fur drei dieser Variablen anzugeben; damit ist der Wert der vierten
festgelegt. Mit anderen Worten: Das Experiment zeigt, dass ein reines Gas durch
eine Zustandsgleichung beschrieben wird, die einen Zusammenhang zwischen den
vier Variablen angibt.

Die allgemeine Form einer solchen Zustandsgleichung lautet

P :f(T7 V1 n) . (1_1)

Sie sagt Folgendes aus: Wenn wir die Parameter T, V und n eines Gases kennen,
kénnen wir auch seinen Druck berechnen. Jede Substanz wird von einer eigenen
Zustandsgleichung beschrieben. Die explizite Form dieser Beziehung kennen wir
aber nur in einigen wenigen Spezialfillen. Ein wichtiges Beispiel ist die Zustands-
gleichung des ,idealen Gases“: Sie lautet p = nRT/V, wobei R eine Konstante ist.
Ein grofler Teil dieses Kapitels beschreibt das Zustandekommen dieser Gleichung
und ihre Anwendungen.
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Kommentar 1-1 Das Internationale
Einheitensystem (SI von franzo-
sisch Systéme International d’Uni-
tés) wird in Anhang 1 vorgestellt.

bewegliche
Wand

hoher niedriger
Druck Druck
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Abb. 1-1 (a), (c) Wenn ein Teilsystem mit
hohem Druck von einem zweiten mit nied-
rigem Druck durch eine bewegliche Wand
abgetrennt ist, wird die Wand in Richtung
des kleineren Drucks geschoben. (b) Wenn
die Driicke in beiden Teilsystemen gleich
sind, bewegt sich die Wand nicht; die
Systeme befinden sich im mechanischen
Gleichgewicht.
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Druck
Der Druck ist definiert als Kraft dividiert durch die Fliche, auf die die Karft wirkt. Je
grofer die auf eine gegebene Fliche wirkende Kraft ist, umso gréfler ist der Druck.
Der Ursprung der durch ein Gas ausgeiibten Kraft ist der unablissige Aufprall der
Molekiile auf die Gefiffwand. Diese Stéfle sind so zahlreich, dass sie effektiv eine
gleich bleibende Kraft ausiiben, die sich als gleichmifiger Druck dufert.

Die SI-Einheit des Drucks, das Pascal (Pa), ist definiert als 1 Newton pro Quadrat-
meter oder, in Grundeinheiten, als 1 Kilogramm pro Meter und Quadratsekunde:

1Pa=1Nm?=1kgm 's2 (1-2)

Einige andere Einheiten sind ebenfalls weit verbreitet (Tabelle 1-1), vor allem das
Bar (bar) und die veraltete Einheit Atmosphire (atm):

1 bar = 10° Pa = 100 kPa = 0.1 MPa ,

1 atm = 101.325 kPa  (exakt) .

Tabelle 1-1 Druckeinheiten.

Name Symbol Wert

Pascal 1Pa 1Nm?=1kgm’s™
Bar 1 bar 10° Pa

Atmosphire 1 atm 101.325 kPa

Torr 1 Torr (101325/760) Pa=133.32... Pa

mm Quecksilbersiule 1mmHg 133.32... Pa

Ein Druck von 1 bar ist der Standarddruck zur Tabellierung von Daten. Wir bezeich-
nen ihn mit p*©.

Ubung 1-1

Berechnen Sie den Druck (in Pascal und Atmosphiren), den eine Masse von 1.0 kg
austibt, die iiber die Fliche einer Stecknadelspitze (1.0 X 1072 mm~2) auf die Erd-
oberfliche driickt. Hinweis: Eine Masse m iibt infolge der Erdbeschleunigung g die
Kraft mg auf die Erdoberfliche aus. Den Standardwert von g finden Sie in
Anhang 2. [0.98 GPa, 9.7 x 10% atm]

Wenn sich zwei Gase in voneinander getrennten Behiltern mit einer gemeinsa-
men beweglichen Wand befinden (Abb. 1-1), wird diese Wand von dem unter
hoherem Druck stehenden Medium bewegt, wodurch das Gas mit dem geringeren
Druck komprimiert wird. Infolgedessen steigt der Druck in der ersten Kammer und
sinkt in der zweiten — so lange, bis beide Driicke gleich sind und sich die Position
der Wand nicht mehr dndert. Die beiden Gase befinden sich durch diese Druckiqui-
valenz miteinander im mechanischen Gleichgewicht. Der Zahlenwert des Gas-
drucks zeigt demzufolge an, ob sich die Kammer im mechanischen Gleichgewicht
mit einer durch eine bewegliche Wand (einen ,Kolben“) abgeteilten Nachbarkam-
mer befindet.

Druckmessung

Der Atmosphirendruck wird mittels eines Barometers gemessen. Die Urform des
Barometers (erfunden von Torricelli, einem Schiiler Galileis) bestand aus einem um-
gedrehten, am oberen Ende zugeschmolzenen Rohr, gefiillt mit Quecksilber. Wenn
sich die Quecksilbersdule im mechanischen Gleichgewicht mit der Atmosphire
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befindet, ist der Druck am unteren Rohrende gleich dem Atmosphirendruck.
Daraus folgt, dass die Hohe der Siule proportional zum Atmospharendruck ist.

Beispiel 1-1 Die Berechnung des Drucks einer Fliissigkeitssaule

Leiten Sie eine Beziehung fiir den Druck her, den eine Fluissigkeitssiule der
Dichte p und der Hohe h auf den Erdboden ausiibt (den so genannten
Bodendruck).

Vorgehen Der Druck ist definiert als p = F/A mit F als der Kraft, die auf die
Fliche A wirkt, und F = mg. Um F zu berechnen, miissen wir die Masse m der
Fliissigkeitssdule kennen; sie ist gegeben als das Produkt aus Massendichte p und
Volumen V, also m = pV. Der erste Schritt besteht also in der Berechnung des
Volumens einer zylindrischen Fliissigkeitssiule.

Antwort Angenommen, die Siule hat die Querschnittsfliche A; dann ist ihr Volu-
men Ah und ihre Masse m = pAh. Die von dieser Siule auf ihre Grundfliche aus-
gelibte Kraft ist dann

F=mg = pAhg .
Der Druck am unteren Ende der Siule ist damit

_ Kraft  pgAh

P=Flache - A

Man beachte, dass der Druck nicht von Gestalt und Grofle der Querschnittsfliche

abhingt. Mit wachsendem Sidulendurchmesser steigen Siulenmasse und Quer-
schnittsfliche gleichermaRen, und beide Effekte heben einander auf.

pgh. (13)

Ubung 1-2

Man berechne den Druck an der Grundfliche eines Zylinders der Linge IT,dc
[p=pglcost)

mit einem Neigungswinkel 6 zur Senkrechten (siehe Skizze (1)).

Zur Gasdruckmessung in Apparaturen verwendet man Manometer, heute in der
Regel Gerite, deren elektrische Eigenschaften vom Druck abhingen. Ein Beispiel
ist das Bayard-Alpert-lonisationsmanometer; hier werden die Molekiile im Gas ioni-
siert, der Ionenstrom gemessen und daraus der Druck ermittelt. Bei einem Kapazi-
titsmanometer verfolgt man die Auslenkung eines Diaphragmas relativ zu einer
unbeweglichen Elektrode, indem man den Einfluss dieser Auslenkung auf die elekt-
rische Kapazitit der Anordnung misst. Auch bestimmte Halbleitermaterialien rea-
gieren auf Druckinderungen. Sie werden als Transducer (Energiewandler) in Mano-
metern auf Halbleiterbasis eingesetzt.

Temperatur
Der Temperaturbegriff beruht auf der Beobachtung, dass eine Anderung eines phy-
sikalischen Zustandes (z.B. eine Volumeninderung) auftreten kann, wenn zwei
Kérper miteinander in Kontakt gebracht werden (etwa, wenn man rot glithendes
Metall in Wasser taucht). In Abschnitt 2.1.1 werden wir sehen, dass diese Zustands-
inderung auf einen Energiefluss — in Form von Wirme — von einem Koérper zum
anderen zuriickgefithrt werden kann. Die Temperatur T gibt uns die Richtung des
Energieflusses durch eine Wirme leitende, starre Wand an. Wenn Energie von A
nach B fliefRt, sobald A und B miteinander in Kontakt kommen, sagen wir: A hat
eine hohere Temperatur als B (Abb. 1-2).

Folgende Unterscheidung zwischen zwei Wandtypen, durch die die Objekte von-
einander getrennt sein konnen, ist zweckmiflig: Eine Wand ist diathermisch?,
wenn bei Kontakt zweier Kérper verschiedener Temperatur eine Zustandsinderung

1) dia: von griechisch ,hindurch“

0
/
1
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Abb. 1-2 (a), (c) Energie in Form von
Wirme flief3t vom Teilsystem mit der héhe-
ren Temperatur zum Teilsystem mit der
niedrigen Temperatur, wenn beide Systeme
tiber eine diathermische Wand miteinan-
der in Kontakt stehen. (b) Trotz warme-
durchlissiger Wand findet kein Netto-War-
metransport zwischen den Systemen statt,
wenn beide die gleiche Temperatur besit-
zen. Sie befinden sich dann im thermi-
schen Gleichgewicht.
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Abb. 1-3 Wenn sich ein Objekt A mit
einem Objekt B im thermischen Gleich-
gewicht befindet und ein Objekt B mit
einem Objekt C, so stehen auch A und C
miteinander im thermischen Gleich-
gewicht. Diese Erfahrung wurde im Nullten
Hauptsatz der Thermodynamik formuliert.
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auftritt. Ein Metallbehilter hat diathermische Winde. Wenn auch bei unterschied-
licher Temperatur der beiden Kérper keine Anderung beobachtet wird, heifdt die
Wand adiabatisch; ein gutes Beispiel hierfiir sind die Wande eines Dewargefif3es.

Die Eigenschaft ,Temperatur” gibt uns an, ob sich zwei Objekte, die durch eine
diathermische Wand miteinander in Kontakt sind, in einem thermischen Gleich-
gewicht befinden; in diesem Fall bewirkt der Kontakt keine Zustandsinderung.
Nehmen wir an, ein System A (beispielsweise ein Eisenblock) ist im thermischen
Gleichgewicht mit einem System B (einem Kupferblock), B ist auflerdem im ther-
mischen Gleichgewicht mit einem weiteren System C (einer Flasche voll Wasser).
Experimentell hat man gefunden, dass dann auch A und C miteinander im thermi-
schen Gleichgewicht sind (Abb. 1-3). Diese Beobachtung fasst man zum Nullten
Hauptsatz der Thermodynamik zusammen:

Wenn A im thermischen Gleichgewicht mit B ist und desgleichen B mit C, so sind auch A
und C miteinander im thermischen Gleichgewicht.

Der Nullte Hauptsatz rechtfertigt das Konzept der Temperatur und ist insbeson-
dere von Bedeutung als Grundprinzip der Funktionsweise eines Gerites zur Tempe-
raturmessung — des Thermometers. Es sei B eine Glaskapillare, die eine Fliissigkeit
(etwa Quecksilber) enthilt, die sich bei Erwirmung sichtbar ausdehnt. Wenn B mit
A in Kontakt gebracht wird, nimmt die Quecksilbersiule eine bestimmte Linge an.
Aus dem Nullten Hauptsatz konnen wir nun Folgendes ableiten: Falls die Quecksil-
bersdule bei Kontakt von B mit C dieselbe Linge wie beim Kontakt von B mit A
behilt, tritt keine Zustandsinderung beim Kontakt von A mit C auf — unabhingig
von der Zusammensetzung der beiden Systeme. Auflerdem stellt die Linge des
Quecksilberfadens ein Maf fiir die Temperatur von A bzw. C dar.

In der Frithzeit der Temperaturmessung (und in der Praxis manchmal auch
heute) wurden Temperaturen mit Bezug auf die Linge einer Fliissigkeitssiule fest-
gelegt: Die Lingendifferenz, die sich ergab, wenn das Thermometer erst in schmel-
zendes Eis und dann in siedendes Wasser getaucht wurde, teilte man in 100 ,Grad“-
Schritte und bezeichnete den niedrigsten Punkt mit 0. So erhielt man die Celsius-
Temperaturskala. Celsiustemperaturen, Symbol 6, werden in Grad Celsius (°C)
angegeben. Da sich verschiedene Fliissigkeiten bei der Ausdehnung unterschiedlich
verhalten, kénnen Thermometer aus verschiedenen Materialien geringfiigig ver-
schiedene Temperaturen anzeigen. Eine stoffunabhingige absolute Temperatur-
skala kann man mit Hilfe eines idealen Gases gewinnen. Sie entspricht, wie wir
sehen werden, der in Abschnitt 3.1.2 eingefiihrten thermodynamischen Tempera-
turskala; wir verwenden schon ab jetzt diesen Namen, um Verwechslungen zu ver-
meiden. Auf dieser thermodynamischen Temperaturskala werden Temperaturen
mit T bezeichnet und wiblicherweise in Kelvin (K, nicht °K) angegeben. Die exakte
Beziehung zwischen thermodynamischer und Celsius-Temperatur ist

T/K = 0/°C + 273.15 . (1-4)

Diese Beziehung gibt, in der Form 6/°C = T/K — 273.15 geschrieben, die heute
gebrauchliche Definition der Celsius-Temperaturskala anhand der grundlegenderen
Kelvin-Skala an. Es folgt unmittelbar, dass eine Temperaturdifferenz von 1°C einer
Differenz von 1 K entspricht.

Hinweis

Fiir den Nullpunkt der Temperatur auf der thermodynamischen Skala schreiben
wir T = 0, nicht T = 0 K. Es handelt sich um eine absolute Skala; die niedrigste
Temperatur ist immer null, ungeachtet der Skalenteilung. (Ahnlich schreiben wir
p = 0 fur den Nullpunkt des Drucks, ohne eine Einheit wie Pa oder bar anzuge-
ben.) Da die Celsius-Skala nicht absolut ist, miissen wir hingegen schreiben 0 °C.
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lllustration 1-1
Die Umrechnung von Temperaturen zwischen verschiedenen Skalen

Um 25 °C in Kelvin auszudriicken, schreiben wir mithilfe von Gl. (1-4):
T/K = (25.00°C)/°C + 273.15 = 25.00 + 273.15 = 298.15

Beachten Sie, dass sich die Einheiten (hier °C) wie Zahlen kiirzen lassen. Einen
solchen Ausdruck nennt man Groflengleichung: Eine physikalische Gréfe wird
als Produkt eines Zahlenwerts (25.00) und einer Einheit (°C) geschrieben. Durch
Multiplikation beider Seiten mit der Einheit K erhilt man das Ergebnis
T =298.15 K.

Hinweis

Missen in einer Gleichung Einheiten angegeben werden, so besteht das sauber-
ste, jede Mehrdeutigkeit vermeidende Vorgehen darin, dimensionslose Zahlen
[(physikalische Grofle)/(Einheiten)] aufzuschreiben; in der obigen Illustration ist
dies (25.00°C)/°C = 25.00. Die Einheiten werden wie Zahlen multipliziert und
gekiirzt.

1.1.2 Die Gasgesetze

Die Zustandsgleichung eines Gases bei niedrigem Druck wurde durch Kombination
mehrerer empirisch gefundener Gesetzmifligkeiten aufgestellt.

Die einzelnen Gasgesetze
Wir gehen davon aus, dass Sie mit den folgenden einzelnen Gasgesetzen vertraut
sind:

das Boyle’sche Gesetz: ~ pV = Konstante (n, p = konst.) (1-5)°
das Gesetz von Charles: V= Konstante x T (n, p = konst.) (1-6a)°

p = Konstante x T (n, V= konst.) (1-6b)°
das Avogadro-Prinzip: V = Konstante x n (p, T = konst.) (1-7)°

Das Boyle’sche Gesetz und das Gesetz von Charles sind Beispiele fiir einen
Zusammenhang, der nur in einem bestimmten Grenzfall (hier p—0) exakt gilt; der-
artige Gleichungen werden im Folgenden durch ein ° neben der Gleichungsnum-
mer (wie oben) gekennzeichnet. Das Avogadro-Prinzip? driickt mit Worten aus,
dass gleiche Volumina eines Gases bei gleichem Druck und gleicher Temperatur
dieselbe Anzahl Molekiile enthalten. Je kleiner der Druck ist, desto besser entspricht
dies der Realitit. Obwohl die gegebenen Beziehungen nur bei p = 0 exakt giiltig
sind, kénnen sie auch bei alltiglichen Druckverhiltnissen (p =1 bar) sinnvoll ange-
wendet werden, wie es in der physikalischen Chemie vielfach der Fall ist.

Abb. 1-4 zeigt die Abhingigkeit des Drucks einer Gasprobe vom Volumen. Jede
Kurve gehort zu einer bestimmten Temperatur und wird deshalb Isotherme
genannt. Entsprechend dem Boyle’schen Gesetz haben die Isothermen die Form
von Hyperbeln. Alternativ kann man den Druck in Abhingigkeit von (1/Volumen)
darstellen, wie es in Abb. 1-5 geschehen ist. Abb. 1-6 zeigt die lineare Anderung des
Volumens mit der Temperatur gemifl dem Gesetz von Charles. Die Linien sind Iso-
baren — Graphen, die die Variation einer Eigenschaft bei konstant gehaltenem
Druck angeben. Abb. 1-7 schliellich zeigt die lineare Beziehung zwischen Druck

2) Das Avogadro-Prinzip ist kein Gesetz im eigentlichen Sinne, weil es von der Giiltigkeit eines
Modells — ndmlich der Existenz von Molekiilen — abhiingt. Zwar zweifelt heute niemand mehr
daran, dass es Molekiile gibt, aber die Aussage griindet sich nach wie vor auf ein Modell und sollte
deshalb nicht als Gesetz betrachtet werden.

i steigénde ‘
Temperatur T

Druck p

A iy

—

0

0 Volumen V

Abb. 1-4 Der Zusammenhang zwischen
Druck und Volumen einer konstanten
Stoffmenge eines idealen Gases bei ver-
schiedenen Temperaturen. Die Kurven
sind Hyperbeln (pV = Konstante); sie wer-
den als Isothermen bezeichnet.

erhilt man durch Auftragen von y als

T Kommentar 1-2  Eine Hyperbel
Funktion von x fiir xy= konstant.
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Abb. 1-5 Beim Auftragen des Drucks als
Funktion von 1/V bei konstanter Temperatur
ergeben sich Geraden.
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Abb. 1-6 Die Anderung des Volumens einer Abb. 1-7 Bei konstantem Volumen ist auch
festen Stoffmenge eines Gases mit der Tem- der Zusammenhang zwischen Druck und
peratur bei konstantem Druck. Fiir T—0 Temperatur linear. Fiir T—0 oder §— — 273 °C
oder — — 273 °C laufen die Geraden alle laufen wieder alle Geraden auf p = 0 zu.
auf V =0zu.
Hinweis

Eine Beziehung zwischen zwei Groflen, deren Giiltigkeit man tiberpriifen will,
sollte man méglichst in einen linearen Zusammenhang tiberfithren. Bei dessen
graphischer Auftragung sieht man sofort, ob sich eine Gerade ergibt; Abweichun-
gen von komplizierteren Kurvenformen sind hingegen viel schwerer festzustellen.

und Temperatur, wobei die einzelnen Graphen, Isochoren genannt, die Variation
einer Eigenschaft bei konstant gehaltenem Volumen wiedergeben.

Die drei durch die Gln. (1-5) bis (1-7) beschriebenen empirischen Befunde kén-
nen folgendermaflen in einer einzigen Gleichung zusammengefasst werden:

pV = Konstante xnT .

Dieser Ausdruck ist konsistent mit dem Boyle’schen Gesetz (pV = konstant) fiir
n, T = konstant, mit beiden Schreibweisen des Gesetzes von Charles (p x T,
V « T) fur n, V = konstant bzw. n, p = konstant sowie mit dem Avogadro-Prinzip
(V o n) fiir p, T = konstant. Der fiir alle Gase gleiche Proportionalititsfaktor wird
als Gaskonstante R bezeichnet. Der Ausdruck

pV=nRT (1-8)°

heiflt Zustandsgleichung des idealen Gases. Sie ist die ndherungsweise giiltige
Zustandsgleichung aller Gase und trifft umso exakter zu, je kleiner der Druck des
Gases ist. Ein Gas, das Gl. (1-8) immer exakt erfillt, heifdt ideales Gas. Reale Gase
werden durch Gl. (1-8) im Grenzfall p—0 beschrieben. Um den Wert der Gas-
konstante zu bestimmen, berechnet man fiir ein Gas im Grenzfall sehr kleinen
Drucks (d.h. bei nahezu idealem Verhalten) R = pV/nT. Einen exakteren Wert
erhilt man durch Messung der Schallgeschwindigkeit in einem unter sehr gerin-
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gem Druck stehenden Gas (in der Praxis meist Argon) und Extrapolation des Mess-
werts auf p—0. Tabelle 1-2 gibt Zahlenwerte von R in verschiedenen niitzlichen Ein-
heiten an.

Mikroskopische Interpretation 1-1  Die kinetische Gastheorie

Die Erklirung des Boyle’schen Gesetzes auf molekularer Ebene ist folgende: Kom-
primiert man eine Gasprobe auf die Hilfte ihres Anfangsvolumens, so treffen
innerhalb einer bestimmten Zeit doppelt so viele Molekiile auf die Gefiflwand wie
vor der Kompression. Das bedeutet, die mittlere auf die Wand ausgeiibte Kraft ver-
doppelt sich ebenfalls. Halbiert man also das Volumen, so verdoppelt sich der
Druck: pV ist konstant. Das Boyle’sche Gesetz trifft auf alle Gase zu, unabhingig
von ihrer chemischen Zusammensetzung. Einzige Voraussetzung ist ein hinrei-
chend niedriger Druck, weil in diesem Fall die mittlere Entfernung zwischen zwei
Molekiilen so grof ist, dass diese einander nicht beeinflussen, sich also unabhin-
gig voneinander bewegen.

Die molekulare Erklirung des Gesetzes von Charles griindet sich auf den Fakt,
dass die mittlere Geschwindigkeit der Molekiile eines Gases mit steigender Tem-
peratur zunimmt. Folglich treffen die Molekiile hiufiger und heftiger auf die
Gefiflwand, iben also einen gréfReren Druck aus.

Diese qualitativen Uberlegungen werden durch die kinetische Gastheorie, die
wir in Kapitel 21 ausfiihrlich besprechen wollen, quantitativ erfasst. Diese Theorie
fult, kurz gesagt, auf drei Annahmen:

1. Das Gas besteht aus Molekiilen der Masse m, die sich unabls-

sig in zufilliger Bewegung befinden.

2. Die Grof3e der Molekiile ist vernachlissigbar in dem Sinne,
dass die Durchmesser der Teilchen klein gegen die im Mittel
zwischen zwei Zusammenst6len zuriickgelegte Wegstrecke
sind.

3. Die einzige Wechselwirkung zwischen den Molekiilen besteht
in kurzzeitigen, seltenen, elastischen Stofsen.

Bei einem elastischen Stofs unterscheidet sich die kinetische Translationsenergie
der Stoflpartner vor und nach der Kollision nicht. Aus den wenigen Annahmen
der kinetischen Gastheorie folgt, wie wir in Kapitel 21 herleiten werden, dass der
Zusammenhang zwischen Druck und Volumen des Gases durch

1
pV = gnMc2 (1-9)°

gegeben ist, wobei M = m N, die molare Masse der Molekiile und ¢ die quadra-
tisch gemittelte Geschwindigkeit® sind,

c= )", (1-10)
Wenn die quadratisch gemittelte Geschwindigkeit der Molekiile nur von der Tem-
peratur abhingt, gilt bei konstanter Temperatur offensichtlich

pV = Konstante ;
dies ist die Aussage des Boyle’schen Gesetzes. Wenn auflerdem GI. (1-9) der
Zustandsgleichung eines idealen Gases entsprechen soll, muss ihre rechte Seite
gleich nRT sein. Die quadratisch gemittelte Geschwindigkeit der Molekiile in
einem Gas mit der Temperatur T muss dann

1/2
M

3) Wir verwenden in diesem Buch den Ausdruck quadratisch gemittelt fiir den englischen Ausdruck root
mean square, Wurzel aus dem quadratischen Mittel. Es ist zu beachten, dass das Adverb quadratisch
sich auf den Vorgang der Mittelung bezieht: Gemittelt wird iiber das Quadrat der entsprechenden
Grofe, anschliefend wird die Wurzel gezogen. Das Resultat ist im Allgemeinen nicht gleich dem
Quadrat des Mittelwertes: <x>2¢ (x2).

Tabelle 1-2 Die Gaskonstante in
verschiedenen Einheiten.

R Einheit

8.31447 J K~! mol™!
8.20574 x 1072 Latm K~!mol !
8.31447 x 1072 Lbar K~! mol~!
8.31447 Pam?® K~ mol!
62.364 LTorr K- mol~!
1.98721 cal K~ mol™!

B Kommentar 1-3 Die kinetische
Energie eines Objekts mit der
Masse m, das sich mit der
Geschwindigkeit v bewegt, ist Fun=
1m ", Die potenzielle Energie Epo
oder V des Objekts wird hingegen
nicht von seiner Bewegung, son-
dern nur von seiner Lage bestimmt.
Fir die potenzielle Energie kann
kein allgemein giiltiger Ausdruck
angegeben werden, weil sie von der
Art der Wechselwirkungen des
Objekts mit anderen Objekten
abhingt.
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Abb. 1-9 Als Schnitte durch die in Abb. 1.8
dargestellte Flache erhilt man fir konstante
Temperatur die Isothermen aus Abb. 1.4, fir
konstanten Druck die Isobaren aus Abb. 1.6
und fuir konstantes Volumen die Isochoren

aus Abb. 1.7.

betragen. Daraus ziehen wir folgenden Schluss: Die quadratisch gemittelte
Geschwindigkeit der Molekiile eines Gases ist proportional zur Wurzel aus der Tem-
peratur und umgekehrt proportional zur Wurzel aus der molaren Masse dieses
Gases. Mit steigender Temperatur nimmt folglich die quadratisch gemittelte
Geschwindigkeit der Teilchen zu, und bei einer gegebenen Temperatur bewegen
sich schwerere Molekiile langsamer als leichtere. Aus Gl. (1-11) berechnet man
zum Beispiel fiir N,-Molekiile bei 298 K eine quadratisch gemittelte Geschwindig-
keit von 515 m s~

Die Fliche in Abb. 1-8 zeigt, entsprechend Gl. (1-8), den Verlauf des Drucks einer

bestimmten Gasmenge in Abhingigkeit von seinem Volumen und seiner thermo-
dynamischen Temperatur. Das ideale Gas kann nur Zustinde annehmen, die in die-
ser Fliche enthalten sind. Die Isothermen in Abb. 1-4 und die Isobaren in Abb. 1-6
entsprechen Schnitten durch diese Fliche, wie in Abb. 1-9 dargestellt.

n P v T
gleich | 100 |gleich | 300
gleich ? |gleich | 500

Beispiel 1-2 Anwendung der Zustandsgleichung des idealen Gases

In einem Industrieprozess wird Stickstoff in einem Gefifd mit konstantem Volu-
men auf 500 K erhitzt. Bei Eintritt in den Behilter betrigt sein Druck p = 10 MPa
und seine Temperatur T = 300 K. Unter welchem Druck steht das Gas bei Arbeits-
temperatur, wenn es sich ideal verhilt?

Vorgehen Da die Temperatur ansteigt, erwarten wir, dass der Druck zunimmt.
Schreiben wir die Zustandsgleichung des idealen Gases in der Form pV/nT = R auf,
so sehen wir, dass pV/nT konstant ist und die Werte der Variablen fiir zwei Zustinde
durch ein , kombiniertes Gasgesetz miteinander in Beziehung stehen:

nVi _pVs (1-12)°
mTy  mT,

Eine Zusammenfassung der bekannten und unbekannten Grofsen gibt Skizze (2).
Antwort Kiirzen der Stoffmenge (n, = n,) und des Volumens (V; = V,) auf bei-
den Seiten der kombinierten Gleichung liefert

b _ P
n T,’°
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dies stellt man um zu

T,
12 ?1191
Einsetzen der Zahlenwerte ergibt
500 K
=—— x10 MPa = 16.7 MPa .
P2 =300 g 10 MPa =167 MPa

Experimentell erhilt man fiir die angegebenen Bedingungen einen Druck von
18.3 MPa; das heifdt, die Annahme idealen Verhaltens des Gases fiihrt zu einem
Fehler von 10 %.

Ubung 1-3

Wenn der Enddruck im beschriebenen Prozess 30.0 MPa betrigt, wie hoch ist
dann die Temperatur? [900 K]

Die Zustandsgleichung des idealen Gases ist in der physikalischen Chemie von zen-
traler Bedeutung: Auf ihrer Grundlage werden zahlreiche thermodynamische Bezie-
hungen hergeleitet. Auflerdem lisst sie sich in der Praxis zur Berechnung der Eigen-
schaften von Gasen unter vielfiltigen Bedingungen anwenden. So kann man das
molare Volumen V,, = V/n eines idealen Gases unter Standard-Umgebungsbedin-
gungen (SATP, 25 °C — genauer 298.15 K — und 10° Pa = 1 bar oder p*) leicht berech-
nen: V,, = RT/p = 24.789 dm’ mol . Frither bezog man sich auf die so genannten
Standardbedingungen (STP, 0 °C und 1 atm); das molare Volumen eines idealen Gases
ist dann gleich 22.414 dm’ mol '. Anhand von Gl. (1-8) lassen sich unter anderem
atmosphirische Vorginge diskutieren, die das Wetter auf der Erde beeinflussen.

Anwendung 1-1 Die Gasgesetze und das Wetter

Die umfangreichste uns zugéngliche ,Gasprobe“ ist die Atmosphire, ein Gasge-
misch, dessen Zusammensetzung Sie Tabelle 1-3 entnehmen konnen. Diffusion
und Konvektion (Winde, insbesondere o6rtliche Turbulenzen oder Wirbel) halten
die Zusammensetzung ungefihr konstant. Druck und Temperatur hingegen hin-
gen von der Hohe tiber dem Meeresspiegel und von den lokalen Gegebenheiten

Tabelle 1-3 Die Zusammensetzung trockener Luft auf Meereshéhe.

Komponente Volumen-% Massen-%
Stickstoff, N, 78.08 75.53
Sauerstoff, O, 20.95 23.14
Argon, Ar 0.93 1.28
Kohlendioxid, CO, 0.031 0.047
Wasserstoff, H, 5.0 x1073 2.0x10*
Neon, Ne 1.8x10°3 1.3x10°3
Helium, He 5.2 x10°* 7.2x107°
Methan, CH, 2.0x10°* 1.1x107*
Krypton, Kr 1.1x10°* 3.2x10*
Stickstoffmonoxid, NO 5.0x10°° 1.7 x10°°
Xenon, Xe 8.7x10°° 1.2x10°°
Ozon, O; (Sommer) 7.0x107¢ 1.2x107°

Ozon, O; (Winter) 2.0%x107° 3.3x10°°

11
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Abb. 1-12 Luftstrémungen (Wind) um
Hoch- und Tiefdruckgebiete auf der Nord-
und der Siidhalbkugel.

1 Die Eigenschaften der Gase

ab, insbesondere in der untersten Atmosphirenschicht, der Troposphire, die sich
bis in 11 km Hohe erstreckt.

Die Temperatur der Troposphire fillt von etwa 15°C in Hohe des Meeresspie-
gels auf —57 °C am unteren Rand der Tropopause (11 km) ab. Auf der Kelvin-Skala
sieht diese Anderung weniger eindrucksvoll aus; Maximum und Minimum liegen
bei 288 K bzw. 216 K, der Mittelwert bei 268 K. Angenommen, die Temperatur
liegt in der gesamten Troposphire bei diesem Mittelwert, so hingt der Druck
gemif der barometrischen Hohenformel

P =Po e ™M
von der Héhe h ab; p, ist der Druck in Héhe des Meeresspiegels. Die Konstante H
ist ungefihr gleich 8 km oder, genauer gesagt, H = RT /Mg mit M als mittlerer
molarer Masse der Luft und T als Temperatur. Die barometrische Hohenformel
gibt die beobachtete Druckverteilung gut wieder, sogar fiir Bereiche weit oberhalb
der Obergrenze der Troposphire (Abb. 1-10). Ihr zufolge sind Luftdruck und Luft-
dichte in einer Hohe von 6 km (h = HIn2) halb so hoch wie in Hohe des Meeres-
spiegels.

Ortliche Variationen des Drucks, der Temperatur und der Zusammensetzung
der Troposphire nehmen wir als ,Wetter wahr. Als Modell zur Erklirung atmo-
sphirischer Prozesse dient das Lufipaket. Je wirmer ein Luftpaket ist, desto gerin-
ger ist seine Dichte. Beim Aufsteigen dehnt sich das Paket adiabatisch (d. h. ohne
Wirmeaustausch mit der Umgebung) aus und kiihlt dabei ab. Kalte Luft kann
weniger Wasserdampf aufnehmen als warme; in der Hohe kondensiert der Dampf
zu Wolken. Ein wolkiger Himmel ist deshalb ein Zeichen fiir aufsteigende Luft-
massen, ein wolkenloser Himmel deutet in der Regel auf absteigende Luftmassen
hin.

Infolge der Luftbewegung in groflen Hoéhen konnen sich die Gasmolekiile in
manchen Regionen anreichern, wihrend andere Regionen Molekiile verlieren.
Auf diese Weise entstehen Hochdruck- und Tiefdruckgebiete (Antizyklone bzw.
Zyklone), die auf Wetterkarten mit den Buchstaben H und T gekennzeichnet wer-
den (Abb. 1-11). Die Linien konstanten Drucks, so genannte Isobaren, sind je
4 mbar (400 Pa, rund 3 Torr) voneinander entfernt; die linglichen Hoch- und Tief-
druckzonen nennt man Hochdruckriicken bzw. Tiefdruckrinnen.

Groflraumige vertikale Luftbewegungen bezeichnet man in der Meteorologie als
Konvektion. Horizontale Druckunterschiede fithren zu Winden (Abb. 1-12). Die
Winde, die auf der Nordhalbkugel aus nérdlichen und auf der Siidhalbkugel aus
stidlichen Richtungen wehen, werden nach Westen abgelenkt, wihrend sie sich
aus Gebieten mit langsamer Erdrotation (Pole) in Gebiete mit schneller Rotation
(Aquator) verlagern. Dabei ist die Windrichtung ungefihr parallel zu den Isoba-
ren; auf der Nordhalbkugel ist der Luftdruck links von dieser Richtung niedriger,
auf der Sudhalbkugel rechts. Unmittelbar tiber der Erdoberfliche, wo die Windge-
schwindigkeit geringer ist, steht die Windrichtung nahezu senkrecht auf den Iso-
baren, vom hoéheren zum niedrigeren Druck zeigend. Insgesamt bewirken diese
Luftbewegungen auf der Nordhalbkugel einen in Uhrzeigerrichtung spiralférmig
nach auflen weisenden Fluss des Gases um ein Hochdruckgebiet und einen entge-
gen der Uhrzeigerrichtung spiralférmig nach innen weisenden Fluss um ein Tief-
druckgebiet.

Der Verlust an Gasmolekiilen in einem Hochdruckgebiet wird durch den
Zustrom von Molekiilen aus anderen Regionen ausgeglichen. Diese Molekiile sin-
ken nach unten. Wie bereits erwihnt, bewirken absinkende Luftmassen einen wol-
kenlosen Himmel; da sie sich auf dem Weg nach unten auflerdem durch die Kom-
pression erwirmen, sind Hochdruckgebiete mit hoheren Temperaturen an der
Erdoberfliche verbunden. Im Winter kann kalte Oberflichenluft das véllige Absin-
ken verhindern. Dann kommt es zu einer Inversionslage: Eine kalte Luftschicht ist
von einer wirmeren tiberlagert. Auch durch geographische Gegebenheiten kann
kithle Oberflichenluft unter wirmeren Schichten eingeschlossen werden. Dort
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konnen sich Luftschadstoffe, der photochemische Smog, anreichern, wie es bei-
spielsweise in Los Angeles der Fall ist.

Gasmischungen

Wenn man sich mit Gasmischungen beschiftigt, steht hiufig die Frage, welchen
Beitrag jede einzelne Komponente zum Gesamtdruck der Mischung liefert. Der Par-
tialdruck p; eines (beliebigen, nicht notwendigerweise idealen) Gases ] in einer
Mischung ist definiert als

p=xp (1-13)

mit x; als Molenbruch der Komponente J, der Anzahl von Molekiilen | (Stoffmenge
n; im Verhiltnis zur Gesamtzahl n der Molekiile in der Probe):

n
xlzzl mitn=n,+ns+.... (1-14)

Wenn kein Molekiil | vorhanden ist, wird x; = 0; wenn nur J vorhanden ist, wird
%, = 1. Aus der Definition von x; folgt, unabhingig von der Zusammensetzung des
Gemisches,

Xy +xg+...=1;

folglich ist der Gesamtdruck gleich der Summe der Partialdriicke (auch dies gilt
sowohl fiir ideale als auch fiir reale Gase):

patpst...=@a+x+..)p=p. (1-15)

Wenn sich alle Gase in der Mischung ideal verhalten, so entspricht der in GI. (1-13)
definierte Partialdruck dem Druck, den jede einzelne Komponente ausiiben wiirde,
wenn sie sich bei gleicher Temperatur allein im betrachteten Behilter befinde
(daher die Bezeichnung , Partialdruck” = anteiliger Druck). Diese Feststellung bildet
die Grundlage der urspriinglichen Formulierung des Dalton’schen Gesetzes:

Der Druck einer Mischung idealer Gase ist gleich der Summe der Driicke, die die Einzel-
komponenten austiben, wenn sie das Volumen der Mischung jeweils allein ausfiillen.

Inzwischen wissen wir, dass die Beziehung zwischen dem Partialdruck (wie in
Gl. (1-13) definiert) und dem Gesamtdruck (wie in Gl. (1-15) gegeben) fiir alle Gase
gilt; nur fiir ideale Gase jedoch ist der Partialdruck einer Komponente mit dem
Druck gleichzusetzen, den diese Komponente allein im Behilter austiben wiirde.

Beispiel 1-3 Die Berechnung von Partialdriicken

Die Zusammensetzung trockener Luft in Hohe des Meeresspiegels (in Massenpro-
zent) ist etwa: 75.5 (N,), 23.2 (0,), 1.3 (Ar). Wie grof ist der Partialdruck jeder
Komponente bei einem Gesamtdruck von 1 bar (10° Pa)?

Vorgehen Wir erwarten, dass eine Komponente mit einem grofien Molenbruch
einen entsprechen groflen Partialdruck austibt. Die Definition des Partialdrucks
gibt Gl. (1-13); zu ihrer Anwendung benétigen wir die Molenbriiche der Kompo-
nenten, definiert durch Gl. (1-14). Zu ihrer Berechnung machen wir uns zunutze,
dass die Anzahl der Molekiile ] mit der molaren Masse M, in einer Probe mit der
Masse m; gegeben ist durch n; = m;/M;. Da die Molenbriiche relative Grofen
sind (also nicht von der Gesamtmasse der Probe abhingen), wihlen wir eine
willkiirliche Masse (etwa 100 g), um uns die Rechnung zu erleichtern. Die Masse
von N, betragt dann 75.5 % von 100 g, also 75.5 g.

13
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Abb. 1-13 Die Anderung der potenziellen
Energie zweier Molekiile mit ihrem
Abstand. Grof3e positive Energien bei klei-
nen Abstinden kommen dadurch
zustande, dass hier die abstofRenden
Wechselwirkungen stark tiberwiegen. Bei

mittlerem Abstand ist die potenzielle Ener-

gie deutlich negativ; die Anziehungskrifte
dominieren. Wenn die Entfernung zwi-
schen den Molekiilen hinreichend grof?
wird (rechte Seite des Bildes), treten beide
nicht mehr miteinander in Wechselwir-
kung; die potenzielle Energie wird null.

1 Die Eigenschaften der Gase

Antwort  Fiir die Masse von N,, O, und Ar setzen wir 75.5 g, 23.3 g bzw. 1.3 g ein.
Die Stoffmengen der Gase in 100 g Luft betragen dann:

5.5 5.5
n(N,) = 558 —= 7 mol
28.02 gmol 28.02
232g 232
0,) = = 1
") =500 gmol | 32.00
wAr) — 138 71: LET
39.95 gmol 39.95

Wenn wir die Briiche ausrechnen, erhalten wir 2.69 mol, 0.725 mol und
0.033 mol; die Summe der Stoffmengen ist dann n = 3.45 mol. Die Molenbriiche
ergeben sich, indem wir jede dieser Stoffmengen durch 3.45 mol teilen, und die
Partialdriicke erhalten wir durch Multiplikation des Molenbruchs mit dem
Gesamtdruck p = 10° Pa. Es ergibt sich:

N, 0, Ar
Molenbruch 0.780 0.210 0.0096
Partialdruck/(10° Pa) 0.780 0.210 0.0096

Entsprechend der Definition des Partialdrucks (Gl. (1-13) muss man nicht voraus-
setzen, dass sich das Gas ideal verhilt.

Ubung 1-4

Die Partialdriicke bei einem Gesamtdruck von 0.09 MPa sollen berechnet werden,
wenn man bei der Luftzusammensetzung (Massenprozent) Kohlendioxid mit
beriicksichtigt: 75.52 (N,), 23.15 (0,), 1.28 (Ar), 0.046 (CO,).

[0.703, 0.189, 0.0084, 0.00027 x 10° Pa]

1.2 | Reale Gase

Reale Gase erfiillen die Zustandsgleichung des idealen Gases nicht exakt. Dabei
werden die Abweichungen umso signifikanter, je hoher der Druck und niedriger
die Temperatur ist; am deutlichsten wirken sie sich am Punkt der Kondensation zur
Fliissigkeit aus.

1.2.1 Zwischenmolekulare Wechselwirkungen

Ursache der Abweichung realer Gase von der Zustandsgleichung des idealen Gases
sind die zwischenmolekularen Wechselwirkungen: Abstofiungskrifte begiinstigen
die Expansion, Anziehungskrifte die Kompression.

Die Abstoflung zwischen neutralen Molekiilen ist eine Kraft mit (auch im Ver-
gleich zum Molekiilldurchmesser) kurzer Reichweite, die erst dann signifikant in
Erscheinung tritt, wenn sich die Molekiile fast beriihren (Abb. 1-13). So kleine mitt-
lere zwischenmolekulare Abstinde sind nur bei hohem Druck, das heifdt bei hoher

Teilchendichte, zu erwarten. Anziehungskrifte besitzen dagegen eine relativ grofle

Reichweite, sie wirken tiber einige Molekiildurchmesser hinweg. Daher sind sie bei
Abstinden mittlerer Linge (siehe Abb. 1-13) interessant, das heif3t, wenn die Mole-
kiile einander zwar nahe kommen, aber nicht unbedingt beriihren. Bei groflen Ent-
fernungen zwischen den Teilchen (am rechten Rand von Abb. 1-13) spielen sie
keine Rolle mehr. Auch bei sehr niedriger Temperatur, wenn sich die Molekiile mit
so geringer mittlerer Geschwindigkeit bewegen, dass sie einander einholen kénnen,
sind zwischenmolekulare Krifte von Bedeutung.
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Daraus folgt: Ein Gas verhilt sich ideal, wenn die Molekiile weit voneinander ent-
fernt sind, so dass zwischenmolekulare Wechselwirkungen ohne Einfluss sind — das
heifdt, bei geringem Druck. Bei mifligem Druck dominiert die Anziehung, da die
Entfernung zwischen zwei Molekiilen nur einige Teilchendurchmesser betrigt. Ein
solches Gas sollte leichter komprimierbar sein als ein ideales, weil die Anziehungs-
krifte helfen, die Teilchen zusammen zu driicken. Bei weiterer Druckerhchung
tiberwiegen schlieflich die Abstofungskrifte, so dass das Gas schwerer zu kompri-
mieren sein sollte.

Der Kompressionsfaktor

Der Kompressionsfaktor Z eines Gases gibt das Verhiltnis seines molaren Volu-
mens, V,, = V/n, zum molaren Volumen Vg, eines idealen Gases bei gleichem
Druck und gleicher Temperatur an:

7Vm
=V

7 (1-16)
Das molare Volumen eines idealen Gases ist gleich RT/p. Ein iquivalenter Aus-
druck ist deshalb Z = pV,,,/RT oder, anders formuliert,

PV =RTZ . (1-17)

Fiir ein ideales Gas erhilt man unter allen Bedingungen Z = 1; die Abweichung
von 1 ist daher ein Maf? fiir die Abweichung vom idealen Verhalten.

Abb. 1-14 zeigt einige experimentelle Werte von Z. Bei sehr kleinen Driicken ver-
halten sich die Gase nahezu ideal: Z=1. Fur hohe Driicke findet man Z > 1: Das
molare Volumen solcher Gase ist grofer als das eines idealen Gases, hier dominiert
die Abstofiung zwischen den Teilchen. Bei mifigem Druck ist fiir die meisten Gase
Z < 1, anziehende Krifte sind bestimmend und das molare Volumen ist kleiner als
das eines idealen Gases.

2 140
120 50 OC 7777777777777777777 3
100 o
N H, 40 °C
2 F |
g _— _ £80
é ] ideal =
éci CH, 60
S
~ B H H
I\_/1.00/H 2 40
CH. platm 49
0.98 - CH, 20
NH, CH
0.96 |- NH, ? : ' -
0 H 7 T g 0 : : 1
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Abb. 1-14 Die Variation des Kompressions- Abb. 1-15 Experimentelle Isothermen von
faktors Z mit dem Druck fiir verschiedene Kohlendioxid bei verschiedenen Tempera-
Gase bei 0 °C. Fiir ein ideales Gas gilt bei be- turen. Zur Temperatur 31.04 °C (kritische
liebigem Druck Z = 1. Beachten Sie: Die Kur- Temperatur) gehért die , kritische Iso-
ven nihern sich fiir p—0 zwar alle dem Wert 1, therme*. Der kritische Punkt ist durch einen

aber mit unterschiedlichen Steigungen. Stern gekennzeichnet.
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lungen werden in Anhang 2

T Kommentar 1-4 Reihenentwick-
besprochen.

Kurztabelle 1-4 Zweite Virialkoeffizienten
31
B/(cm” mol™').*

Substanz B(273 K) B(600 K)
Ar 217 11.9
Cco, ~149.7 ~12.4
N, -10.5 21.7

Xe -153.7 -19.6

* Weitere Werte im Tabellenteil am Ende des
Buches.
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Abb. 1-16 Der Kompressionsfaktor Z
nahert sich bei niedrigem Druck grund-
satzlich dem Wert 1, aber die Funktion
Z(p) kann verschiedene Steigungen besit-
zen. Fiir ein ideales Gas erhalt man die
Steigung null; bei realen Gasen kann sie
positiv oder negativ und zudem tempera-
turabhingig sein. Zur Boyle-Temperatur
gehdrt stets eine Kurve mit der Steigung
null, das Verhalten des Gases ist hier tiber
einen relativ grofden Zustandsbereich hin-
weg nahezu ideal.
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Virialkoeffizienten

Abb. 1-15 zeigt einige experimentelle Isothermen fiir Kohlendioxid. Bei groflen mola-
ren Volumina und hohen Temperaturen unterscheiden sich reale und ideale Gase nur
unwesentlich. Das bedeutet: Bei niedrigem Druck gilt die Zustandsgleichung idea-
ler Gase, und das entsprechende Gasgesetz ist das erste Glied der Entwicklung

PV =RT(1+ Bp+Cp*+...) (1-18)

Die Virialgleichung ist ein Beispiel einer allgemeinen Methode in der physikalischen
Chemie: die Potenzreihenentwicklung eines einfachen Gesetzes (hier pV =nRT)
nach einer Variablen (hier p). Fiir manche Anwendungen bevorzugt man die Form

PV, :RT(1+£+£+...). (1-19)
m Ve V2

Die Gln. (1-18) und (1-19) sind dquivalente Formulierungen der Virialgleichung.*

Durch Vergleich dieser Beziehung mit GI. (1-17) sehen wir, dass der Term in Klam-

mern dem Kompressionsfaktor Z entspricht.

Die temperaturabhingigen Koeffizienten B, C, ... nennt man den zweiten, drit-
ten, ... Virialkoeffizienten (Tabelle 1-4); der erste Virialkoeffizient ist 1. Da bei typi-
schen Temperaturen C/V? < B/V,, ist, hat der dritte Koeffizient C im Allgemeinen
geringere Bedeutung als B.

Anhand der Virialgleichung kénnen wir folgende wichtige Tatsache zeigen:
Obwohl ein reales Gas fiir p—0 die Zustandsgleichung eines idealen Gases erfullen
kann, heif3t das nicht, dass dann auch alle seine Eigenschafien mit denen eines idea-
len Gases iibereinstimmen miissen. Betrachten wir beispielsweise die Grofle
dZ/dp, die Steigung des Graphen des Kompressionsfaktors in Abhingigkeit vom
Druck. Fiir ein ideales Gas wird dZ/dp = 0 (wegen Z = 1 fiir beliebigen Druck); fiir
ein reales Gas erhilt man jedoch aus Gl. (1-18)

dz
Z P +42pC+... B

ap (fur p—0) . (1-20a)

Dieser Wert wird nicht notwendigerweise null (wie fiir das ideale Gas), weil B’ von
null verschieden sein kann, wie in Abb. 1-14 gezeigt ist. Da mehrere physikalische
Eigenschaften von solchen Ableitungen abhingen, konnen wir nicht generell erwar-
ten, dass sich reale Gase bei niedrigem Druck genauso verhalten wie das ideale Gas.
Ahnlich erhilt man fiir die Anderung von Z in Abhingigkeit vom molaren Volu-
men fiir grofle Werte von V,, (also bei kleinem Druck)

dz .

m—)B bei V,,— o (entsprechend p—0) . (1-20b)
Die Virialkoeffizienten hingen, wie bereits erwihnt, von der Temperatur ab. Daher
kann es eine Temperatur geben, fiir die Z—1 geht und die Steigung null wird (bei
niedrigem Druck bzw. grolem Molvolumen) (Abb. 1-16). Bei dieser Temperatur,
der Boyle-Temperatur T;, stimmen die Eigenschaften des realen Gases mit idealem
Verhalten fiir p—0 tiberein. Gemifl Gl. (1-20b) hat Z bei p—0 die Steigung null fiir
B = 0; wir halten also fest, dass bei der Boyle-Temperatur B = 0 gilt. Aus Gl. (1-19)
folgt dann, dass in einem grofReren Druckbereich als bei anderen Temperaturen gilt
pV,=RTy, weil das zweite Glied der Entwicklung (B/V,,) gleich null ist und das
dritte (C/V?) sowie alle hoheren Glieder vernachlissigt werden kénnen. Fir
Helium ist Ty =22.64 K, fiir Luft ist Ty = 346.8 K; weitere Werte sind in
Tabelle 1-5 angegeben.

4) Der Name stammt aus dem Lateinischen: vires, Krifte. Gelegentlich werden die Koeffizienten auch
mit B,, B; usw. bezeichnet.
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Kurztabelle 1-5 Kritische Gréen von Gasen.*

Piit/MPa Vil (cm’ mol™) Tia/K Zi To/K
Ar 4.86 75.3 150.7 0.292 411.5
Cco, 7.39 94.0 304.2 0.274 714.8
He 0.229 57.8 885.2 0.305 322.64
o, 5.080 78.0 154.8 0.308 405.9

* Weitere Werte im Tabellenteil am Ende des Buches.

Kondensation

Nun soll das Volumen der Gasprobe, die sich zunichst im Zustand A (Abb. 1-15)
befand, bei konstanter Temperatur verringert werden (etwa durch Kolbendruck). In
unmittelbarer Nihe von A nimmt der Druck entsprechend dem Boyle’schen Gesetz
zu. Signifikante Abweichungen machen sich bemerkbar, wenn das Volumen sich
dem Zustand B nihert.

Im Punkt C (fiir Kohlendioxid etwa 6 MPa oder 60 bar) erinnert nichts mehr an
ideales Verhalten: Bei weiterer Bewegung des Kolbens steigt der Druck nicht mehr
an, wie es die horizontale Linie CDE zeigt. Wenn man in diesem Bereich den Gefif3-
inhalt untersucht, findet man, dass unmittelbar links vom Punkt C eine Fliissigkeit
auftritt. Zwei Phasen mit genau definierter Grenzfliche entstehen. Bei Verringe-
rung des Volumens von C iiber D nach E nimmt der Anteil der Flussigkeit im
System zu. Durch die Kondensation wird der Widerstand, den das Gas dem Kolben
entgegensetzt, nicht mehr gréfer. Der Druck, der der Linie CDE — das heifdt, dem
Vorhandensein von Gas und Fliissigkeit im Gleichgewicht — entspricht, heif3t
Dampfdruck der Fliissigkeit bei der jeweiligen Temperatur.

Im Punkt E ist die Probe vollstindig verfliissigt und der Kolben ldsst sich nur
unter Aufwendung sehr hohen Drucks bewegen, wie es durch den steilen Anstieg
der Kurve links von E nach F wiedergegeben wird.

Kritische Groflen

Eine besondere Rolle fiir die Beschreibung des Zustandes eines Stoffes spielt die
Isotherme bei der Temperatur Ty (fiir CO, 304.19 K oder 31.04°C). Alle Isother-
men unterhalb T, verhalten sich wie beschrieben: Bei einem bestimmten Druck
kondensiert das Gas zur Flussigkeit, es bildet sich eine deutlich sichtbare Phasen-
grenze. Wenn die Kompression jedoch genau bei Ty stattfindet, fallen die Volu-
mina an jedem Ende der horizontalen Linie (d. h. E und C) in einem einzigen Punkt
zusammen, dem kritischen Punkt des Gases; eine Phasentrennung tritt nicht auf.
Die Zustandsgroflen am kritischen Punkt heiflen kritische Temperatur T, kriti-
scher Druck p,,;, und kritisches molares Volumen V,,,,;; oder zusammengefasst kri-
tische GroRen des Stoffes (Tabelle 1-5).

Bei und tiber Ty; findet man nur eine einzige Phase, die man definitionsgemifd
Gas nennt. Das bedeutet: Oberhalb der kritischen Temperatur kann man eine Sub-
stanz nicht verfliissigen. Fliissigen Sauerstoff beispielsweise kann man bei Tem-
peraturen iiber Ty = 155 K nicht durch Kompression allein erhalten; man muss
dazu die Temperatur erst unter 155 K absenken und dann isotherm komprimieren.
Die einzelne Phase, die bei T > Tj,;, das gesamte Gefifivolumen ausfullt, kann eine
viel groflere Dichte aufweisen, als man normalerweise fiir ein Gas erwartet; man
nennt sie iiberkritisches Fluid.

1.2.2 Die van-der-Waals’sche Gleichung

Nur durch Einsetzen von Zahlenwerten fiir die Koeffizienten kann man die Virial-
gleichung eines gegebenen Gases auswerten. Da es niitzlicher ist, auf Kosten abso-
luter Genauigkeit ein allgemeines Bild der Zustinde von Gasen zu erhalten, fithren
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Kurztabelle 1-6 Van-der-Waals-
Koeffizienten.*

a/(MPadm®  bj(107dm’

mol™) mol™)
Ar 0.1355 3.20
co, 0.3658 429
He 0.00376 2.38
Xe 0.4192 5.16

* Weitere Werte im Tabellenteil am Ende des
Buches.

1 Die Eigenschaften der Gase

wir die von Johannes van der Waals 1873 vorgeschlagene Niherungsgleichung ein.
Sie ist ein gutes Beispiel fiir die sinnvolle, auf den physikalischen Inhalt gerichtete
Vereinfachung eines komplizierten mathematischen Problems, also fiir den Aufbau
eines geeigneten Modells.

Die van-der-Waals’sche Gleichung lautet

_ "RT a(”)2 1-21a

P=v—wm "\v) - (1-21a)

Herleiten wollen wir diese Gleichung in der anschlieflenden Begriindung. Eine alter-
native Schreibweise unter Verwendung des molaren Volumens V,, = V/n lautet

RT a

= (1-21b)

p

Die Konstanten a und b heiflen van-der-Waals-Koeffizienten. Sie sind stoffspezi-
fisch, hingen aber nicht von der Temperatur ab (Tabelle 1-6).

Begriindung 1-1 Die van-der-Waals’sche Gleichung

Die Abstoung zwischen den Molekiilen wird berticksichtigt, indem man die Teil-
chen als kleine harte Kugeln auffasst. Durch das von null verschiedene Eigenvolu-
men der Molekiile kénnen diese sich nicht im Gesamtvolumen V, sondern nur
im Volumenanteil (V — nb) bewegen. (nb entspricht etwa der Summe der Eigenvo-
lumina.) Dies fithrt zum Ersatz der Zustandsgleichung des idealen Gases,
p = nRT/V, bei signifikanter Abstoflung durch

_ nRT

P=y "

Der kleinstmdgliche Abstand zweier harter Kugeln mit dem Radius r und dem
Volumen V. = $nr? betrigt 2r. Fiir die Bewegung ist also ein Volumen von in
(2r)’ oder 8 Vyge. oder, pro Molekiil gerechnet, von 4Vj,. nicht zuginglich. Folg-
lich ist b = 4 Vg Na-

Der Druck hingt sowohl von der Stoffhiufigkeit als auch von der Stof(kraft auf
die Winde ab. Beide Groflen werden durch die zwischenmolekulare Anziehung
erniedrigt, und zwar jeweils proportional zur Teilchenkonzentration im Volumen,
n/V. Auf diese Weise ist die Druckerniedrigung proportional zum Quadrat dieser
Konzentration, man schreibt sie als —a(n/V)’; a ist dabei eine stoffspezifische
positive Konstante. Die Kombination der Anziehungs- und Abstofiungseffekte
fithrt zur van-der-Waals’schen Gleichung, wie sie in Gl. (1-21) angegeben ist.

In dieser Begriindung haben wir die van-der-Waals’sche Gleichung aus ungefih-
ren Annahmen iiber die Volumina der Molekiile und die Auswirkungen der zwi-
schenmolekularen Wechselwirkungen hergeleitet. Zwar gibt es auch andere Wege,
aber unser Ansatz zeigt anschaulich, wie allgemeine Erwdgungen zur Form einer
Gleichung fithren kénnen. Ein weiterer Vorteil besteht darin, dass nichts Prizises
iiber die Bedeutung der Koeffizienten a und b ausgesagt wird. Tatsichlich sollte
man beide eher als empirische Groflen denn als exakt definierte molekulare
Eigenschaften behandeln.

Beispiel 1-4 Die Anwendung der van-der-Waals’schen Gleichung zur Bestimmung
des molaren Volumens

Man berechne das molare Volumen von CO, bei 500 K und 10 MPa unter der
Annahme van-der-Waals’schen Verhaltens.

Vorgehen Um Gl. (1-21Db) als Ausdruck fiir das molare Volumen zu schreiben,
multiplizieren wir beide Seiten mit (V,, — b) V2 und erhalten

(Vo —b)VEp=RT V2 — (V, —bla .
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Nun teilen wir durch p und ziehen die Potenzen von V,, aus den Klammern
heraus:

v;—(b+R—T)V§1+G)Vm—“—b:o.
p p

Die Lésungen einer solchen kubischen Gleichung analytisch zu berechnen ist
zwar moglich, aber ziemlich kompliziert. Wenn man die analytischen Ausdriicke
nicht unbedingt benétigt, ermittelt man die Losungen am besten mit einer geeig-
neten verfiigbaren Software.

Antwort Entsprechend Tabelle 1-6 sind a = 3.658 x10° L* Pamol > und
b=4.29%x10"? Lmol '. Die Koeffizienten der Gleichung fiir V,, ergeben sich
dann wie folgt:

b+ RT/p = 0.459 dm’mol '
a/p = 3.658 x102(dm’mol ')’
ab/p =1.57 x1073(dm’mol ')’ .

Wir setzen V,,/(Lmol ') = x und erhalten die folgende kubische Gleichung:
x° —0.459x + (3.66 x 10 ?)x — (1.57 x107°) =0 .

Thre physikalisch sinnvolle Losung lautet x = 0.372, also V,, = 0.372 Lmol . Das
molare Volumen eines idealen Gases betrigt unter den gegebenen Bedingungen
V,, = 0.416 Lmol .

Ubung 1-5

Unter der Annahme van-der-Waals’schen Verhaltens soll das molare Volumen von
Argon bei 100 °C und 10 MPa berechnet werden. [0.302 Lmol™!]

Zur Giiltigkeit der Gleichung

Wir wollen untersuchen, inwieweit das Verhalten realer Gase durch die van-der-
Waals’sche Gleichung adiquat wiedergegeben wird. Der Anspruch, mit einer einzi-
gen, einfachen Gleichung alle moglichen Zustinde aller Stoffe erfassen zu kénnen,
ist zu hoch — oft muss man auf die Virialgleichung zuriickgreifen, Tabellen der
Koeffizienten bei verschiedenen Temperaturen zu Hilfe nehmen und das Problem
numerisch 16sen. Der Vorteil der van-der-Waals’schen Gleichung liegt darin, dass
sie eine analytische Form hat (also mit Symbolen aufgeschrieben werden kann) und
sich zum Ableiten einiger genereller Eigenschaften realer Gase eignet. Wenn diese
Gleichung versagt, verwendet man eine andere Zustandsgleichung (einige davon
sind in Tabelle 1-7 aufgefiihrt), fithrt eine geeignete neue Beschreibung ein oder
kehrt zur Virialgleichung zuriick.

Nach diesen Vorbemerkungen wollen wir den Giiltigkeitsbereich der Gleichung
untersuchen. Dazu vergleichen wir die Isothermen, die man damit auf theoreti-
schem Wege erhilt, mit experimentellen Ergebnissen (Abb. 1-15). Die berechneten
Isothermen in Abb. 1-17 und Abb. 1-18 geben die experimentellen Werte recht gut
wieder, wenn man von den Oszillationen unterhalb der kritischen Temperatur
absieht. Diese Schwankungen — auch van-der-Waals-Schleifen genannt — entspre-
chen nicht dem realen Verhalten, denn ihnen zufolge miisste in einem bestimmten
Bereich eine Druckerhdhung zu einer Vergréflerung des Volumens fithren. Sie
wurden deshalb so durch horizontale Linien ersetzt, dass sich zwischen Kurve und
Linie oberhalb und unterhalb der Verbindung gleiche Flichen ergeben, eine
Methode, die von Maxwell eingefithrt wurde (die so genannte Maxwell-Konstruk-
tion, siehe (3)). Durch Anpassung der berechneten Kurve an die experimentellen
Daten mittels Regressionsrechnung erhilt man die van-der-Waals-Koeffizienten
(siehe Tabelle 1-7).
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Druck

Abb. 1-17 Fliachen von Zustinden,

die die van-der-Waals'sche Gleichung
zulisst. Man vergleiche mit den Flachen
in Abb. 1-8.

1 Die Eigenschaften der Gase

1.5

—
o

o
n

reduzierter Druck p/piit

0 - - - - - - -
0.1 1

reduziertes Volumen V/V,y,
Abb. 1-18 Van-der-Waals-Isothermen fiir ver-

schiedene Werte von T/T,,; man vergleiche

mit Abb. 1-15. Die van-der-Waals-Schleifen T/Tii = 1.

Tabelle 1.7 Ausgewihlte Zustandsgleichungen.

10

werden in der Regel durch horizontale Linien
ersetzt. Fur die kritische Isotherme gilt

Gleichung reduzierte Form* kritische Groéf2en
Prit Vit Tit
ideales Gas p= 5—:
Van der Waals p = Vfi 7 % = 3\?{1—: - Vi} # 3b Z;BZR
Dieterici = M%T pe= ez;l“‘r/e:—*i/i"' ﬁ 2b 4;;%
Virial pzs—:{l+%+c‘5£)+...}

* Reduzierte Gréflen werden in

Die Eigenschaften der G

Die wichtigsten Eigenschaften der van-der-Waals’schen Gleichung kénnen wie folgt

Abschnitt 1.2.3 definiert.

leichung

zusammengefasst werden:
1. Bei hohen Temperaturen und grofen molaren Volumina
erhilt man die Isothermen des idealen Gases.

Bei hohen Temperaturen wird RT so grof, dass der erste Term in Gl. (1-21b) den
zweiten bei weitem dominiert. Weiterhin ist fiir grofles Molvolumen (V,, > b) der
Nenner V,, — b=V,,. Die Gleichung geht so in die Zustandsgleichung des idealen

Gases iiber, p = RT/V,,.
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2. Wenn sich abstofende und anziehende Krifte ausgleichen,
existieren Flussigkeit und Gas gleichzeitig.

Wenn beide Terme in Gl. (1-21b) dhnlich groR sind, entstehen die van-der-Waals-
Schleifen; dabei gibt der erste Term die kinetische Energie der Molekiile und die
abstofRenden Wechselwirkungen, der zweite die Anziehungskrifte wieder.
3. Es gibt einen direkten Zusammenhang zwischen kritischen
Grofsen und van-der-Waals-Koeffizienten.

Bei T < Ty findet man die Schwankungen in den berechneten Isothermen, so
dass je ein Minimum und ein Maximum entsteht. Diese Extrema nihern sich fur T
— Tt aneinander an und fallen schliellich bei T = Ty;, in einem Punkt zusam-
men. Am kritischen Punkt hat die Kurve eine Kriimmung von null (horizontaler
Wendepunkt, siehe (4)). Ein derartiges Verhalten einer Kurve entsteht, wie wir wis-
sen, wenn sowohl die erste als auch die zweite Ableitung null sind. Daher findet
man die kritischen Gréfen durch berechnen und null setzen dieser Ableitungen
am kritischen Punkt:

d RT 2
d __RT 2,
dv, (Vm—b)" V3
dp  2RT  6a 0
dvi V. —b)' Vi
Die Losungen sind
a 8a
Vinkait = 3b, P = Pk Tie = 27Rb (1-22)

(mithilfe von Gl. (1-21b) haben wir hier py; aus Vi, und Ty berechnet). Diese
Beziehungen eréffnen einen alternativen Weg zur Berechnung der Werte von a und
b aus den Werten der kritischen Konstanten. Wir uberpriifen ihre Richtigkeit
anhand der Tatsache, dass mit ihrer Verwendung derselbe kritische Kompressions-
faktor Z,;, fiir alle Gase vorausgesagt wird:

Pisit Von it _ 3
7z PuitVmait _ 2 1-23
T RT, 8 (-2
Beim Vergleich mit Tabelle 1-5 sieht man, dass Z,,;, zwar kleiner als 3 = 0.375, aber
etwa konstant (0.3) und dass die Abweichung relativ klein ist.

1.2.3 Das Prinzip der iibereinstimmenden Zustéinde

Fir den Vergleich der Eigenschaften verschiedener Objekte ist es oft niitzlich, eine
fiir alle Objekte verwandte fundamentale Grofe auszuwihlen und diese als Bezugs-
wert fiir eine relative Skala zu benutzen. Da die kritischen Gréflen fiir die einzelnen
Gase charakteristisch sind, ist es sinnvoll, sie als Einheiten zu verwenden. Wir fiih-
ren reduzierte Variablen ein, indem wir die jeweilige Variable durch die entspre-
chende kritische Grofe teilen:

Vv, T
=r , V=" T = .
Prait Vkrit Tktit

P (1-24)
Wenn der reduzierte Druck fiir ein Gas gegeben ist, ldsst sich sein wirklicher Druck
leicht aus p = p, puy berechnen; dies gilt analog fiir Volumen und Temperatur. Van
der Waals, der die reduzierten Groflen erstmals einfithrte, erwartete fiir Gase mit
gleicher reduzierter Temperatur und gleichem reduzierten Volumen auch gleichen
reduzierten Druck — eine Vermutung, die tatsichlich weitgehend zutrifft. Abb. 1-19
zeigt die Abhingigkeit des Kompressionsfaktors Z vom reduzierten Druck fiir ver-
schiedene Gase und verschiedene reduzierte Temperaturen. Der Erfolg der Methode
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1 Die Eigenschaften der Gase

1.0

Stickstoff
Methan

Kompressionsfaktor Z

Propan
Ethen
0 : : d
0 1 2 3 4 5 6 7
reduzierter Druck p,
Abb. 1-19 Auftragung der Kompressions- der Daten zu jeder reduzierten Temperatur in
faktors von vier Gasen aus Abb. 1-14 unter einem einzigen Diagramm.) Die Kurven sind
Verwendung von reduzierten Variablen. jeweils mit der reduzierten Temperatur
(Dies erméglicht die gemeinsame Darstellung T, = T/ Ty bezeichnet.

ist deutlich: Man vergleiche Abb. 1-19 mit Abb. 1-14, die dhnliche Daten ohne die
Verwendung von reduzierten Variablen darstellt. Die Beobachtung, dass reale Gase
bei Ubereinstimmung von reduziertem Volumen und reduzierter Temperatur auch
den gleichen reduzierten Druck aufweisen, nennt man Prinzip der iibereinstim-
menden Zustinde. Es ist nur niherungsweise giiltig, am besten fiir Gase, die aus
kugelférmigen (sphirischen) Teilchen bestehen. Bei nicht sphirischen oder polaren
Teilchen ergeben sich zum Teil betrichtliche Abweichungen.

Zur Veranschaulichung des Prinzips verwenden wir die van-der-Waals’sche Glei-
chung. Zunichst formulieren wir Gl. (1-21b) fur reduzierte Variablen:

R Tr Tkrit a
Vr Vkrit - b Vrz szrit .

Pr Piait =

Anschlieend driicken wir die kritischen Gréfen durch die Koeffizienten a und b
aus (siehe Gl. (1-22)),

ap; 8a T, a

27>~ 27b(3bV, —b) 9> V2’

und stellen etwas um:

8T, 3
P=3y 1 v

(1-25)

Diese Gleichung hat die gleiche duflere Form wie die van-der-Waals’sche Gleichung,
von der wir ausgegangen sind; die fiir jedes Gas verschiedenen Koeffizienten a und
b treten jedoch nicht mehr auf. Trigt man die Isothermen jetzt unter Verwendung
von reduzierten Variablen auf (wie in Abb. 1-18 schon geschehen, ohne dass wir
diesem Punkt Beachtung geschenkt haben), erhdlt man fiir alle Gase die gleiche
Kurve. Dies ist genau die Aussage des Prinzips der tibereinstimmenden Zustinde;
es steht also nicht im Widerspruch zur van-der-Waals’schen Gleichung.

Diesem scheinbaren Erfolg sollte man allerdings nicht zu viel Bedeutung beimes-
sen: Auch andere Zustandsgleichungen entsprechen diesem Prinzip (Tabelle 1-7).
Man braucht nimlich nur zwei Parameter mit dhnlicher Funktion wie a und b, um
jede mogliche Gleichung in eine reduzierte Form tberfithren zu kénnen. Der
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Befund, dass reale Gase dem Prinzip niherungsweise gehorchen, erméglicht lediglich
folgende Aussage: Die Wirkungen der anziehenden und der abstoflenden Krifte kann
man jeweils durch einen einzigen Parameter beschreiben. Daher liegt die Bedeutung
des Prinzips nicht so sehr in seiner theoretischen Interpretation als vielmehr in der

Moglichkeit, die Eigenschaften einer ganzen Reihe von Gasen in einem Diagramm
gemeinsam wiederzugeben (siehe Abb. 1-19 im Vergleich zu Abb. 1-14).

Das Wichtigste auf einen Blick

1. Ein Gas ist eine Form der Materie, die jedes Gefafs, in das
man sie gibt, vollstindig ausfullt.

2. Eine Zustandsgleichung ist eine Beziehung zwischen Druck,
Volumen, Temperatur und Stoffmenge, zum Beispiel:

p=f(T,V,n).

3. Der Druck ist gleich der Kraft geteilt durch die Fliche, auf
die diese Kraft wirkt. Als Standarddruck bezeichnet man
p® =1 bar (10° Pa).

4. Mechanisches Gleichgewicht bedeutet, dass auf beiden Sei-
ten einer beweglichen Wand gleiche Driicke herrschen.

5. Die Eigenschaft Temperatur gibt die Richtung des Energie-
flusses durch eine Wirme leitende, starre Wand an.

6. Eine diathermische Wand ist fiir Energie in Form von Warme
durchlissig, eine adiabatische Wand nicht.

7. Thermisches Gleichgewicht bedeutet, dass keine Zustands-

thermische Wand miteinander in Kontakt sind.

8. Der Nullte Hauptsatz der Thermodynamik sagt aus: Wenn A
im thermischen Gleichgewicht mit B ist und desgleichen B
mit C, so sind auch A und C miteinander im thermischen
Gleichgewicht.

9. Die Beziehung zwischen der Celsius- und der Kelvin-Tempe-
raturskala lautet: T/K = 0 °C +273.15. Die Kelvin-Skala heift
auch thermodynamische Temperaturskala.

10. Fiir ein ideales Gas ist die Gleichung pV = nRT unter allen
Bedingungen exakt erfullt.

11. Das Dalton’sche Gesetz sagt aus: Der Druck einer Mischung

nen Komponenten.

anderung eintritt, wenn zwei Objekte A und B durch eine dia-

von Gasen ist gleich der Summe der Partialdriicke der einzel-

12. Der Partialdruck eines beliebigen Gases ist definiert als p; =
X p mitx; = n;/n als Molenbruch des Gases in der Mischung
und p als Gesamtdruck der Mischung.

13. Die Zustandsgleichung realer Gase wird durch zwischenmo-
lekulare Wechselwirkungen beeinflusst. Die tatsachliche
Zustandsgleichung gibt man mithilfe von Virialkoeffizienten
B, C usw. an. Sie lautet: pV,, = RT(1 4+ B/V,, + C/V: +...).

14. Der Dampfdruck ist der Druck einer Gasphase im Gleichge-
wicht mit der zugehérigen kondensierten Phase.

15. Im kritischen Punkt fallen die Volumina an jedem Ende des
horizontalen Teils der Isotherme zusammen. Die Zustands-
gréflen am kritischen Punkt heiRen kritische Temperatur T,
kritischer Druck p,;; und kritisches molares Volumen V.,
oder zusammengefasst kritische Gréflen des Stoffes.

16. Ein dichtes Fluid, dessen Temperatur und Druck oberhalb
der jeweiligen kritischen Werte liegen, nennt man tiberkriti-
sches Fluid.

17. Die van-der-Waals’sche Gleichung ist eine Ndherung fiir die
reale Zustandsgleichung eines Gases, in der die zwischen-
molekularen Krafte durch die Parameter a (Anziehung) und b
(AbstoRung) erfasst werden: p = nRT/(V — nb) — a(n/V)’.

18. Reduzierte Variable erhilt man, indem man eine Zustands-
gréfe durch die zugehérige kritische Grofe teilt.

19. Das Prinzip der tibereinstimmenden Zustinde sagt aus:
Reale Gase weisen bei Ubereinstimmung von reduziertem
Volumen und reduzierter Temperatur auch den gleichen
reduzierten Druck auf.
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Diskussionsfragen

1.1 Erklaren Sie, wie die Zustandsgleichung des idealen Gases
aus der Kombination des Boyle’schen Gesetzes, des Geset-
zes von Charles und des Avogadro-Prinzips hervorgeht.

1.2 Erkldren Sie den Begriff , Partialdruck“. Warum ist das Dal-
ton’sche Gesetz ein Grenzgesetz?

1.3 Erldutern Sie die Druck- und Temperaturabhingigkeit des
Kompressionsfaktors und beschreiben Sie, welche Informa-
tionen tiber zwischenmolekulare Wechselwirkungen in die-
sen Faktor eingehen.

1.4 Welche Bedeutung besitzen die kritischen Konstanten?

1.5 Erlautern Sie die Formulierung der van-der-Waals’schen Glei-
chung. Schlagen Sie eine Begriindung fiir eine der anderen in
Tabelle 1-7 aufgeftihrten Zustandsgleichungen vor.

1.6 Wie trigt die van-der-Waals'sche Gleichung dem kritischen
Verhalten Rechnung?

Leichte Aufgaben
Al.la (a) Kénnen 131 g gasférmiges Xenon in einem Gefif des
Volumens 1.0 L bei 25 °C einen Druck von 20 atm aus-
iiben, wenn man ideales Verhalten des Gases annimmt?
Wenn nicht, wie grofd wire der Druck? (b) Welchen Druck
iibt das Gas bei Annahme van-der-Waals’schen Verhal-
tens aus?

Al.1b (a) Kénnen 25 g gasférmiges Argon in einem Gefif des
Volumens 1.5 L bei 30 °C einen Druck von 2.0 bar aus-
liben, wenn man ideales Verhalten des Gases annimmt?
Wenn nicht, wie grofd wire der Druck? (b) Welchen Druck
ibt das Gas bei Annahme van-der-Waals’schen Verhal-

tens aus?

Al.2a Durch isotherme Kompression wird das Volumen eines
idealen Gases um 2.20 L reduziert. Enddruck und -volu-
men des Gases sind 5.04 bar bzw. 4.65 L. Man berechne

den Anfangsdruck des Gases (a) in bar, (b) in atm.

A1.2b Durch isotherme Kompression wird das Volumen eines
idealen Gases um 1.80 L reduziert. Enddruck und -volu-
men des Gases sind 1.97 bar bzw. 2.14 L. Man berechne

den Anfangsdruck des Gases (a) in bar, (b) in Torr.

Al.3a Ein Autoreifen wurde an einem Wintertag, Temperatur —
5 °C, auf einen Druck von 3 bar (1 bar=100 kPa) aufge-
pumpt. Welchen Druck misst man an einem folgenden
Sommertag bei 35 °C, wenn der Reifen dicht ist und das
Reifenvolumen konstant? Mit welchen Schwierigkeiten

muss man in der Praxis rechnen?

Al1.3b Fur eine Probe Wasserstoffgas wurde bei 23 °C ein Druck
von 125 kPa gemessen. Wie hoch ist der Druck des Gases

bei 11 °C?

Al.4a 255 mg Neon haben bei 122 K ein Volumen von 3.00 L.
Man berechne den Druck des Gases unter Verwendung

der Zustandsgleichung des idealen Gases.

A1.4b Ein Hauseigentiimer benstigt pro Jahr 4.00 x 10° m® Erd-
gas zur Heizung seines Hauses. Angenommen, das Erd-
gas ware reines Methan, CH,, und sein Verhalten wire
unter den gegebenen Bedingungen (1.00 atm und 20 °C)
ideal. Wie grof ist dann die Masse des verbrauchten

Gases?

Al.5a Der Luftraum in einer Taucherglocke an Deck eines
Bootes hat ein Volumen von 3.0 m>. Wie grof ist dieses

Volumen, nachdem die Glocke in eine Tiefe von 50 m

hinab gelassen wurde? Die mittlere Dichte von Meerwas-
ser sei 1.025 gecm 3, die Wassertemperatur sei tiberall
gleich.

A1.5b Welchen Druck muss man tber der Linge eines 15 cm
langen Trinkhalms aufbauen, um eine wasserahnliche
Flissigkeit mit einer Dichte von 1.0 gcm 3 trinken zu
kénnen?

Al.6a Ein Manometer bestehe aus einem U-Rohr, das eine Flis-
sigkeit enthilt. Ein Schenkel ist mit der Anordnung ver-
bunden, in der man den Druck messen will; der andere
Schenkel ist zur Atmosphire hin offen. Den Druck
bestimmt man aus der Differenz der Flissigkeitsstande
in beiden Schenkeln. Nehmen Sie an, die Manometerfliis-
sigkeit sei Wasser, der duf3ere Druck betrage 770 Torr und
die Flussigkeitssiule sei im offenen Schenkel 10.0 cm
niedriger als in dem Schenkel, der mit der Versuchsan-
ordnung verbunden ist. Wie grof3 ist der Druck in der
Anordnung? (Die Dichte von Wasser bei 25 °C ist gleich
0.99707 gcm=3.)

Al.6b Wir betrachten das in Aufgabe Al.6a beschriebene Mano-
meter; die Fliissigkeit sei nun Quecksilber. Der duere
Druck betrage 760 Torr und die Flissigkeitssaule sei im
offenen Schenkel 10.0 cm héher als in dem Schenkel, der
mit der Versuchsanordnung verbunden ist. Wie grof3 ist
der Druck in der Anordnung? (Die Dichte von Quecksil-
ber bei 25 °C ist gleich 13.55 gcm=3.)

Al.7a Um den exakten Wert der Gaskonstante R zu bestimmen,
heizt ein Student einen 20.000 L-Behilter, der 0.25132 g
Heliumgas enthilt, auf 500 °C auf und misst den Druck
mit einem Manometer bei 25 °C; er erhélt 206.402 cm
Wassersdule. Man berechne daraus den Wert von R. (Die
Dichte von Wasser bei 25 °C ist 0.99707 gcm 3, das

Manometer wird in Aufgabe Al.6a beschrieben.)

Al1.7b Die folgenden experimentellen Daten wurden fuir Sauer-
stoffgas bei 0 °C erhalten. Man berechne daraus Mittel-

werte fiir die Gaskonstante R und die molare Masse von

0,.
p/atm 0.750000 0.500000  0.250000
V._/(dm® mol™) 29.9649 448090  89.6384

p/(gdm™) 1.071 44 0.714110  0.356975
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.8a Bei 500 °C und 93.2 kPa ist die Dichte von Schwefel-

dampf3.710 kg m~3. Wie lautet die chemische Formel
des Schwefelmolekiils bei diesen Bedingungen?

.8b Bei 100 °C und 1.60 kPa ist die Dichte von Phosphor-

dampf 0.6388 kg m~3. Wie lautet die chemische Formel
des Phosphormolekiils bei diesen Bedingungen?

.9a Man berechne die Masse des Wasserdampfanteils der

Luft in einem Zimmer des Volumens V = 400 m’® bei
27 °C und einer relativen Luftfeuchtigkeit von 60 %. Der
Dampfdruck von Wasser bei 27 °C ist 26.74 Torr.

.9b Man berechne die Masse des Wasserdampfanteils der

Luft in einem Zimmer des Volumens V = 250 m? bei
23 °C und einer relativen Luftfeuchtigkeit von 53 %. Der
Dampfdruck von Wasser bei 23 °C ist 21.30 Torr.

.10a Gegeben sei die Dichte von Luft bei 0.987 bar und 27 °C

zu 1.146 g L™'. Man berechne den Molenbruch und den
Partialdruck von Stickstoff bzw. Sauerstoff unter der
Annahme, dass Luft (a) nur aus diesen beiden Gasen
besteht oder (b) auflerdem 1.0 Molprozent Argon ent-
halt.

.10b Ein Gasgemisch besteht aus 320 mg Methan, 175 mg

Argon und 225 mg Neon. Der Partialdruck von Neon bei
300 K ist 8.87 kPa. Man berechne (a) das Volumen und
(b) den Gesamtdruck des Gemisches.

.11a Die Dichte einer gasférmigen Verbindung bei 330 K und

20 kPa betrigt 1.23 g L~'. Wie grof ist die Molmasse der
Verbindung?

.11b Zur Bestimmung seiner molaren Masse wurden 250 cm?

eines Gases in einem Glasgefafs eingeschlossen. Der
Druck betrug 152 Torr bei 298 K, als Masse des Gases
wurden nach Auftriebskorrektur 33.5 mg gemessen. Wie
grofd ist die gesuchte Molmasse?

.12a Die Dichte von Luft bei —85 °C, 0°C und 100 °C betragt

1.887gL7",1.294 gL " bzw. 0.964 g L". Aus diesen
Daten und unter Annahme der Gultigkeit des Gesetzes
von Charles berechne man den absoluten Nullpunkt der
Temperatur in Grad Celsius.

.12b Eine Gasmenge habe ein Volumen von 20.00 L bei 0 °C

und 1.000 atm. Die Auftragung der experimentell gemes-
senen Werte des Volumens in Abhingigkeit von der Cel-
sius-Temperatur 0 bei konstantem Druck p ergibt eine
Gerade mit der Steigung 0.0741 L (°C) '. Man berechne
allein aus diesen Daten, ohne Verwendung der Zustands-
gleichung des idealen Gases, den absoluten Nullpunkt
der Temperatur in Grad Celsius.

.13a Welcher Druck wird von 1.0 mol C,H, bei (i) 273.15 K in

22.414 dm® und (ii) 1000 K in 100 cm® ausgelibt, wenn
das Gas (a) ideales, (b) van-der-Waals’sches Verhalten
zeigt? Verwenden Sie die in Tabelle 1-6 gegebenen Daten.

.13b Welcher Druck wird von 1.0 mol H,S bei (i) 273.15 K in

22.414 dm?® und (i) 500 K in 150 cm? ausgelibt, wenn das
Gas (a) ideales, (b) van-der-Waals’sches Verhalten zeigt?
Verwenden Sie die in Tabelle 1-6 gegebenen Daten.

.14a Driicken Sie die van-der-Waals-Koeffizienten a = 0.751

atm dm® mol=2 und b = 0.0226 dm? mol~" in SI-Basisein-
heiten aus.

Leichte Aufgaben
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A1.14b Driicken Sie die van-der-Waals-Koeffizienten a = 1.32 atm

dm® mol™? und b = 0.0436 dm® mol ™' in SI-Basiseinheiten
aus.

.15a Das molare Volumen eines Gases bei 250 K und 15 atm

ist um 12 % geringer, als nach der Zustandsgleichung
des idealen Gases berechnet. Man bestimme (a) den
Kompressionsfaktor des Gases unter den gegebenen
Bedingungen, (b) das molare Volumen des Gases. Domi-
nieren hier die Anziehungs- oder die AbstoRungskrafte?

.15b Das molare Volumen eines Gases bei 350 K und 12 atm

ist um 12 % grofer, als nach der Zustandsgleichung des
idealen Gases berechnet. Man bestimme (a) den Kom-
pressionsfaktor des Gases unter den gegebenen Bedin-
gungen, (b) das molare Volumen des Gases. Dominieren
hier die Anziehungs- oder die Abstoungskriafte?

.16a Bei einem industriellen Verfahren wird Stickstoff bei kon-

stantem Volumen (1.000 m?) auf 500 K aufgeheizt. Das
Gas tritt mit 300 K und 100 atm in den Reaktionsbehilter
ein; seine Masse sei 92.4 kg. Man verwende die van-der-
Waals’sche Gleichung zur Bestimmung des Drucks des
Gases bei der Prozesstemperatur. Fiir Stickstoff ist
a=1.39 atm dm® mol~2 und b = 0.0391 dm* mol .

.16b Gefiillte Druckgasflaschen stehen normalerweise unter

einem Druck von 200 bar. Wie grof3 ist das molare Volumen
von Sauerstoff bei diesem Druck und 25 °C unter der
Annahme (a) idealen Verhaltens, (b) van-der-Waals’schen
Verhaltens? Fiir Sauerstoff ist a = 1.360 atm dm® mol 2
und b =3.183 x 1072 dm?* mol .

.17a In einem Behilter mit einem Volumen von 4.860 L befin-

den sich 10.0 mol C,H, (g) bei einer Temperatur von

27 °C. Unter welchem Druck steht das Gas (a) nach der
Zustandsgleichung des idealen Gases und (b) nach der
van-der-Waals-Gleichung? Welchen Wert besitzt der Kom-
pressionsfaktor? Fiir Ethan ist a = 5.489 atm dm® mol—2
und b = 0.06 380 dm* mol .

.17b Der Kompressionsfaktor Z eines Gases ist bei 300 K und

20 atm gleich 0.86. Man berechne (a) das Volumen von
8.2 mmol des Gases unter diesen Bedingungen, (b) einen
Niherungswert des zweiten Virialkoeffizienten B bei

300 K.

.18a Ein Gefifd des Volumens 22.4 L enthalte 2.0 mol H, und

1.0 mol N, bei 273.15 K. Man berechne (a) die Molenbrii-
che beider Anteile, (b) ihre Partialdriicke, (c) den Gesamt-
druck.

.18b Ein Gefif} des Volumens 22.4 L enthalte 1.5 mol H, und

2.5 mol N, bei 273.15 K. Man berechne (a) die Molenbrii-
che beider Anteile, (b) ihre Partialdriicke, (c) den Gesamt-
druck.

.19a Die kritischen Gréfen von Methan sind p,;, = 45.6 atm,

Vieie = 98.7 cm3 mol=" und Ty, = 190.6 K. Zu bestimmen
sind die van-der-Waals-Koeffizienten des Gases und der
Radius seiner Molekiile.

.19b Die kritischen Gréfen von Ethan sind p,;, = 48.20 atm,

Vier = 148 cm?® mol ™" und T, = 305.4 K. Zu bestimmen
sind die van-der-Waals-Koeffizienten des Gases und der
Radius seiner Molekiile.
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A1.20a Unter Verwendung der van-der-Waals-Koeffizienten von
Chlor sollen Naherungswerte berechnet werden fiir (a)
die Boyle-Temperatur von Chlor und (b) den Radius von
Chlormolekiilen, wenn man diese als kugelférmig an-
nimmt.

A1.20b Unter Verwendung der van-der-Waals-Koeffizienten von
Schwefelwasserstoff sollen Niherungswerte berechnet
werden fiir (a) die Boyle-Temperatur des Gases und (b)
den Radius von H,S-Molekiilen, wenn man diese als
kugelférmig annimmt. Gegeben ist g = 4.484 dm® atm
mol~2 sowie b = 0.0434 dm* mol~".

Al.21a Bei welchem Druck und welcher Temperatur befinden
sich 1.0 mol (a) NHs, (b) Xe, (c) He im gleichen Zustand
wie 1.0 mol H, bei 1.0 atm und 25 °C?

A1.21b Bei welchem Druck und welcher Temperatur befinden
sich 1.0 mol (a) H,S, (b) CO,, (c) Arim gleichen Zustand
wie 1.0 mol N, bei 1.0 atm und 25 °C?

1 Die Eigenschaften der Gase

A1.22a Fiir ein bestimmtes Gas wurde der van-der-Waals-Koeffi-
zient a = 0.50 m® Pa mol 2 bestimmt. Sein Molvolumen
betrigt 5.00 x 10* m3 mol™" bei 273 K und 3.0 MPa. Aus
diesen Daten soll der van-der-Waals-Koeffizient b berech-
net werden. Wie groR ist der Kompressionsfaktor dieses
Gases bei den gegebenen Werten fiir Druck und Tempera-
tur?

A1.22b Fiir ein bestimmtes Gas wurde der van-der-Waals-Koeffi-
zient a = 0.76 m® Pamol~? bestimmt. Sein Molvolumen
betrigt 4.00 x 104 m3 mol~" bei 288 K und 4.0 MPa. Aus
diesen Daten soll der van-der-Waals-Koeffizient b berech-
net werden. Wie grofS ist der Kompressionsfaktor dieses
Gases bei den gegebenen Werten fiir Druck und Tempera-
tur?

Schwerere Aufgaben®

Rechenaufgaben

1.1 Aus letzten Meldungen vom Neptun haben wir erfahren,
dass die Neptunbewohner eine Celsius-ahnliche Tempera-
turskala benutzen, die allerdings auf Schmelzpunkt (0 °N)
und Siedepunkt (100 °N) des dort hiufigsten Elements
Wasserstoff basiert. Weiter hérten wir, dass die Neptunbe-
wohner den Begriff des idealen Gases kennen; wenn der
Druck gegen null geht, finden sie fiir pV den Wert
28.0 L atm bei 0 °N und 40.0 L atm bei 100 °N. Wo liegt
der absolute Nullpunkt der Temperaturskala auf dem Nep-
tun (in °N)?

1.2 Leiten Sie eine Beziehung zwischen dem Druck p und der
Dichte p eines idealen Gases der molaren Masse M her.
Zeigen Sie anhand einer graphischen Darstellung der gege-
benen Daten fiir Dimethylether bei 25 °C, dass sich das
Gas bei niedrigem Druck tatséchlich ideal verhilt. Wie ist
die molare Masse von Dimethylether?

p/kPa 12223 2520 3697 60.37 85.23
p/(kgm=?) 0225 0456 0664 1.062 1.468

101.3
1.734

1.3 Das Gesetz von Charles findet man mitunter in folgender
Schreibweise: V = V4 (1 4 af). Hier ist 0 die Celsius-Tem-
peratur, a eine Konstante und V, das Volumen der Probe
bei 0 °C. Fiir Stickstoff bei 0 °C wurden folgende Werte von

a bestimmt:
p/Torr 7497 599.6  333.] 98.6
10%a/(°C)"  3.6717  3.6697  3.6665 3.6643

Bestimmen Sie daraus den absoluten Nullpunkt der Tem-
peratur in Grad Celsius.

1.4  Die molare Masse eines neu synthetisierten Fluorkohlen-
wasserstoffes wurde mittels einer Gas-Mikrowaage gemes-
sen. An einem Ende des Waagebalkens befindet sich ein
Glaskslbchen; die Anordnung ist von einem geschlossenen
Behalter umgeben. Der Balken ist drehbar aufgehingt.

Man erhéht nun schrittweise den Gasdruck im dufieren
Behilter — dadurch steigt der Auftrieb des inneren Kélb-
chens —, bis sich ein Gleichgewicht eingestellt hat. In
einem Experiment wurde der Gleichgewichtspunkt bei
einem Druck des Fluorkohlenwasserstoffs von 327.10 Torr
erreicht; bei gleicher Position der Aufhingung stellt sich
das Gleichgewicht mit CHF; (M = 70.014 g mol™') unter
einem Druck von 423.22 Torr ein. Anschliefend wurde die
Position der Aufhangung etwas verschoben und das Expe-
riment wiederholt, nun ergab sich ein Gleichgewicht bei
293.22 Torr (unbekannter Fluorkohlenwasserstoff) bezie-
hungsweise 427.22 Torr (CHF;). Bestimmen Sie die
gesuchte molare Masse und schlagen Sie eine stéchiome-
trische Formel fiir den Fluorkohlenwasserstoff vor.

1.5  Ein Thermometer mit konstantem Volumen und einem
idealen Gas als Medium zeigte bei der Temperatur des Tri-
pelpunkts von Wasser (273.16 K) einen Druck von 6.69 kPa
an. (a) Welche Druckinderung wird durch eine Temperatur-
dnderung um 1 K unter diesen Bedingungen hervorgeru-
fen? (b) Welchen Druck liest man bei 100.00 °C ab? (c) Wie
grof ist die Druckerhhung, wenn die Temperatur von die-
sem Punkt aus um 1 K steigt?

1.6 Ein Gefifd mit einem Volumen von 22.4 L enthalte 2.0 mol H,
und 1.0 mol N, bei 273.15 K. Nun soll sich der Wasserstoff
mit der erforderlichen Menge Stickstoff vollstindig zu NH;
umsetzen. Berechnen Sie die Partialdriicke der Komponenten
und den Gesamtdruck der Mischung nach der Reaktion.

1.7 Bestimmen Sie das molare Volumen von Cl, bei 350 K und
2.30 atm aus (a) der Zustandsgleichung des idealen Gases,
(b) der van-der-Waals’schen Gleichung. Sie erhalten eine
erste Ndherung fiir das Korrekturglied der zwischenmole-
kularen Anziehung, wenn Sie das Ergebnis aus (a) verwen-
den; die Lésung von (b) ist dann numerisch in mehreren
Iterationsschritten erhiltlich.

5) Die mit dem Symbol { gekennzeichneten Aufgaben wurden von Charles Trapp, Carmen Giunta und Marshall Cady beigesteuert.



1.8

1.9

Aus Experimenten mit Argon bei 273 Kwurde B=—21.7 cm®
mol™" und C = 1200 cm® mol 2 erhalten; B und C sind hier
der zweite bzw. dritte Virialkoeffizient einer Reihenentwick-
lung von Z in Potenzen von (1/V,,). Nehmen Sie die Giil-
tigkeit der Zustandsgleichung des idealen Gases zur
Bestimmung von B und C an. Wie grof3 ist der Kompressi-
onsfaktor von Argon bei 100 atm und 273 K? Schitzen Sie
anhand Ihres Ergebnisses das molare Volumen von Argon
unter den angegebenen Bedingungen ab.

Verwenden Sie die van-der-Waals’sche Gleichung in Form
einer Virialentwicklung, um das Volumen zu bestimmen,
das 1.00 mol N, (a) bei seiner kritischen Temperatur,

(b) bei seiner Boyle-Temperatur und (c) bei seiner
Inversionstemperatur einnimmt. Der Druck soll Gberall

10.0 atm betragen. Bei welcher Temperatur kommt das Ver-

halten des Gases dem idealen am nichsten? Gegeben sind
folgende Daten: Ty, = 126.3 K, a = 1.390 L atm mol~?,
b=0.0391 Lmol .

1.10% Einen Niherungswert fiir den zweiten Virialkoeffizienten

von Methan gibt die Gleichung B/(T) =a + be /™ mit
a=-0.1993 bar ', b =0.2002 bar ' und ¢ =1131 K fiir
300 K < T < 600 K. Berechnen Sie daraus die Boyle-Tem-
peratur von Methan.

Die Dichte von Wasserdampf bei 327.6 atm und 776.4 K
betrigt 133.2 kg m~3. Gegeben seien fiir Wasser weiterhin
Twie = 647.4 K, piiy = 218.3 atm, a = 5.464 L2 atm mol 2,

b =0.03049 Lmol™" und M = 18.02 g mol™". Zu berechnen
ist (a) das molare Volumen des Wasserdampfes sowie der
Kompressionsfaktor (b) aus den gegebenen Daten bzw. (c)
aus der Virialentwicklung der van-der-Waals’schen Glei-
chung.

Fiir ein bestimmtes Gas sind kritisches Volumen und kriti-
scher Druck gleich 160 cm® mol ™' bzw. 40 atm. Bestimmen
Sie die kritische Temperatur unter Verwendung der Berthe-
lot-Zustandsgleichung (siehe Tabelle 1-7). Wie grofd ist der
Radius der Molekiile, wenn man diese als kugelférmig
betrachtet?

Bestimmen Sie die Koeffizienten a und b der Dieterici-
Zustandsgleichung (Tabelle 1-7) aus den kritischen Gré-
Ren von Xenon. Welchen Druck iibt 1.0 mol Xe aus, wenn
es bei 25 °C ein Volumen von 1.0 L besitzt?

Theoretische Aufgaben

1.14 Zeigen Sie, dass aus der van-der-Waals’schen Gleichung

sowohl Z < 1 als auch Z > 1 folgen kann. Unter welchen
Bedingungen trifft welche der Relationen zu?

Formulieren Sie die van-der-Waals’sche Gleichung als Viri-
alentwicklung in Potenzen von (1/V,,); stellen Sie Bezie-
hungen fiir B und C in Abhingigkeit von a und b auf. Die
benétigte Reihenentwicklung lautet 1/(1 — x) =

1+ x +x? + .. .. Experimentell wurden folgende Werte fiir
die Virialkoeffizienten von Argon bei 273 K bestimmt:
B=—21.7 cm®*mol ' und C = 1200 cm® mol . Welche
Werte fiir a und b der entsprechenden van-der-Waals’schen
Gleichung erhalten Sie?

1.16% Leiten Sie die Beziehung zwischen den kritischen Gréfen

und den Koeffizienten der Dieterici-Gleichung her. Zeigen
Sie, dass Z,; = 2e7? ist, und schreiben Sie die Dieterici-
Gleichung in reduzierter Form auf. Vergleichen Sie die Vor-

Schwerere Aufgaben

1.20

1.21

1.22
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hersagen der van-der-Waals’schen und der Dieterici-Glei-
chung hinsichtlich des kritischen Kompressionsfaktors.
Welcher Faktor kommt typischen experimentellen Werten
naher?

Folgende Zustandsgleichung wurde fiir ein Gas vorgeschla-
gen:

_RT B C
P=v, ve v
Weisen Sie nach, dass diese Gleichung zu kritischem Ver-
halten fiihrt. Geben Sie die kritischen Gréfien des Gases
als Funktion von B und C sowie einen Ausdruck ftir den kri-
tischen Kompressionsfaktor an.

Die Gln. (1-18) und (1-19) sind Reihenentwicklungen in p
bzw. 1/V,,. Bestimmen Sie daraus die Beziehung zwischen
B,Cund B, C'.

Den zweiten Virialkoeffizienten B’ kann man aus Messun-
gen der Dichte p eines Gases bei verschiedenen Driicken
berechnen. Zeigen Sie, dass der Graph von p/p als Funk-
tion von p eine Gerade ist, deren Steigung proportional zu
B' ist. Berechnen Sie B und B’ aus den Daten fiir Dimethyl-
ether bei 25 °C (Aufgabe 1.2).

Die Zustandsgleichung eines Gases sei p = RT/V,,+
(a+ bT)/VZ. Geben Sie die partielle Ableitung (9V/dT),

an.

Folgende Zustandsgleichungen werden mitunter zu
Abschitzungen der Eigenschaften von Gasen verwendet:
(Gas A) pV,, =RT(1+b/V,,), (Gas B) p(V,, — b) =RT.
Wenn es tatsichlich Gase A und B gibe, die diese
Zustandsgleichungen exakt erfullen — welches der Gase
liefe sich verfliissigen, welches wiirde eine kritische Tem-
peratur aufweisen? Erldutern Sie Ihre Entscheidung.

Ein Gas befolge die Zustandsgleichung p(V — nb) = nRT; b
und R seien Konstanten. Leiten Sie einen Ausdruck fiir den
Kompressionsfaktor her. Wie ist sein Zahlenwert fiir

V., = 10b?

1.231 Lord Rayleigh und Sir Willam Ramsey entdeckten das Ele-

ment Argon bei ihren Experimenten zur Messung der
Dichte des Stickstoffs, dessen molare Masse sie bestim-
men wollten. Rayleigh stellte einige Proben Stickstoff durch
geeignete chemische Reaktionen stickstoffhaltiger Verbin-
dungen her. Ein Glasballon, gefiillt mit solchem ,,chemi-
schem Stickstoff“, hatte eine Masse von 2.2990 g. Weitere
Proben gewann er, indem er Sauerstoff, Kohlendioxid und
Wasserdampf aus Raumluft entfernte; unter denselben
Bedingungen wie oben wog der Glasballon mit ,, atmosphi-
rischem Stickstoff“ 2.3102 g (Lord Rayleigh, Royal Institu-
tion Proceedings 14 (1895) 524). Berechnen Sie mithilfe der
(inzwischen bekannten) exakten Molmassen von Stickstoff
und Argon den Molenbruch von Argon in der zweiten
Probe. Nehmen Sie dazu an, dass es sich bei der ersten
Probe um reinen Stickstoff, bei der zweiten hingegen um
ein Gemisch aus Stickstoff und Argon handelte.
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1.25

1.26

1 Die Eigenschaften der Gase

1.24% Auch eine altbekanntes chemisches Element wie Argon ist

noch Gegenstand von Forschungsarbeiten. In einem Uber-
sichtsartikel zu den thermodynamischen Eigenschaften des
Elements (R. B. Stewart, R. T. Jacobson, J. Phys. Chem. Ref-
Data 18 (1989) 639) wird die folgende Isotherme bei 300 K
angegeben:

p/MPa 0.4000 0.5000 0.6000 0.8000 1.000
V,./(dm*mol™) 6.2208 4.9736 4.1423 3.1031 2.4795
p/MPa 1.500 2.000 2.500 3.000  4.000

V../(dm*mol™") 1.6483 1.2328 0.98357 0.81746 0.60998

(a) Berechnen Sie den zweiten Virialkoeffizienten B bei
300 K. (b) Berechnen Sie den dritten Virialkoeffizienten C
mithilfe einer Software zur nichtlinearen Kurvenanpassung.

Anwendungsaufgaben

Die Luftverschmutzung ist ein viel beachtetes und weithin
diskutiertes Problem. Nicht alle Schadstoffe stammen
jedoch aus Industrieanlagen; auch bei Vulkanausbriichen
kénnen signifikante Mengen schadlicher Substanzen in die
Atmosphire gelangen. Der Vulkan Kilauea auf Hawaii zum
Beispiel stofit taglich 200-300 t SO, aus. Wie grof ist das
Volumen dieser Gasmenge bei 800 °C und 1.0 atm?

Das atmosphirische Spurengas Ozon spielt eine wichtige
Rolle bei der Abschirmung der Erdoberflache vor schidli-
cher UV-Strahlung. Die Dicke der Ozonschicht misst man
in Dobson-Einheiten. Eine Dobson-Einheit (DU) ist die
Hohe (in hundertstel Millimetern) einer Saule aus reinem
Ozon bei 1.00 atm und 0 °C, die ebenso viel Ozon enthilt
wie die entsprechende Siule in der Atmosphire. Wie viel
Mol Ozon befinden sich in einer Luftsdule mit einer Quer-
schnittsfliche von 1.00 dm?, wenn die Konzentration

250 DU betragt? (Dies ist ein fiir mittlere Breitengrade typi-
scher Wert.) Im jahreszeitabhingigen Ozonloch uiber der
Antarktis fillt die Konzentration unter 100 DU. Wie viel
Mol Ozon befinden sich dann unter den angegebenen
Bedingungen in der beschriebenen Luftsdule? Ein Grofteil
des atmosphirischen Ozons befindet sich 10 bis 50 km
oberhalb der Erdoberfliche. Stellen Sie sich vor, das Gas
wire in dieser Schicht gleichmifig verteilt. Welche mittlere
molare Konzentration entspriche dann (a) 250 DU und (b)
100 DU?

1.27 Die barometrische Héhenformel stellt eine Beziehung zwi-

schen dem Druck p eines Gases der molaren Masse M in
der Héhe h und seinem Druck p, auf Meereshshe her. Lei-
ten Sie diese Beziehung her! Zeigen Sie dazu, dass die
Druckdnderung dp fiir eine infinitesimale Héhendifferenz d
h (die Dichte ist dort gleich p) durch dp = —pgdh gegeben
ist. Beachten Sie, dass die Dichte vom Druck abhingt. Wie
grofd ist (a) die Druckdifferenz zwischen Boden und Deckel
eines Laborgefifies mit einer Hhe von 15 cm, (b) der
duflere Atmosphirendruck in der typischen Reisehhe
eines Flugzeugs (11 km), wenn der Druck in Bodennnahe
1.0 atm betrigt?

Mit Fesselballons werden Sonden in die Atmosphire auf-
gelassen, die meteorologische Phinomene erkunden und
die Zusammensetzung der Lufthiille messen. Wir wollen
mithilfe der Zustandsgleichung des idealen Gases einige
technische Details des Ballonflugs naher untersuchen.
Unser Ballon sei kugelférmig mit einem Radius von 3.0 m.
(a) Welche Stoffmenge H, (in Mol) ist erforderlich, um den
Ballon auf Meereshéhe bei 25 °C auf einen Innendruck von
1.0 atm aufzupumpen? (b) Welche Masse kann dieser Bal-
lon in Hohe des Meeresspiegels anheben? Die Dichte der
Luft betrigt 1.22 kg m 3. (c) Welche Nutzlast erhilt man,
wenn man den Ballon mit Helium statt mit Wasserstoff
fullt?

1.291 Aufgabe 1.28 16st man am einfachsten mithilfe des Archi-

medischen Prinzips (die Auftriebskraft ist gleich der Diffe-
renz zwischen dem Gewicht der verdriangten Luft und dem
Gewicht des Ballons). Beweisen Sie das Archimedische
Prinzip fuir die Atmosphire ausgehend von der barometri-
schen Hohenformel. Hinweis: Wihlen Sie eine einfache
Form des Ballons, etwa einen geraden Kreiszylinder mit
der Grundfliche A und der Hohe h.

1.30% Chlorfluorkohlenwasserstoffe wie CCl;F und CCl,F, werden

zu den Verursachern des Ozonlochs tiber dem Stidpolarge-
biet gezahlt. 1994 wurde fiir den Volumengehalt der Atmo-
sphare an diesen Gasen 261 bzw. 509 ppt (parts per tril-
lion, billionstel Teile) gemessen (World Resources Insti-
tute, World Resources 1996-1997). Berechnen Sie die mola-
ren Konzentrationen beider Gase unter Bedingungen, die
typisch sind (a) fiir die Troposphire in mittleren Breiten-
graden (10 °C, 1.0 atm) und (b) fiir die Stratosphire tiber
dem Siidpol (200 K, 0.050 atm).



