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FOKUS 1

Die Eigenschaften der Gase

Ein Gas ist eine Form von Materie, die einen belie-
bigen Behalter stets vollstandig ausfillt. In den fol-
genden Abschnitten werden wir die Eigenschaften von
Gasen charakterisieren, deren Kenntnis im weiteren
Verlauf des Textes vorausgesetzt wird.

1.1 Das ideale Gas

Ein ,ideales Gas” ist ein vereinfachendes, idealisiertes
Konzept zur Beschreibung von Gasen. Die Zustands-
gleichung des idealen Gases kann aus experimentellen
Befunden gewonnen werden, die durch das Boyle’sche
Gesetz, das Charles’sche Gesetz und durch das Avoga-
dro’sche Prinzip beschrieben werden.

1.1.1 Die Zustandsgleichung des idealen Gases;
1.1.2 Anwendungen der Zustandsgleichung des idealen
Gases; 1.1.3 Mischungen von Gasen: Der Partialdruck

1.2 Die kinetische Gastheorie

Ein zentraler Aspekt der Physikalischen Chemie ist es,
Modelle fiir das Verhalten von Molekiilen aufzustel-
len, um die beobachteten Phinomene erkliren zu kon-
nen. Ein Paradebeispiel hierfiir ist die Ableitung eines
Modells fiir das Verhalten der Molekiile (oder Atome)
eines idealen Gases, die sich in stédndiger, ungerichte-
ter Bewegung befinden. Dieses Modell ist die Grund-
lage fiir die molekulare, kinetische Gastheorie. Sie lie-
fert nicht nur eine Erklarung fiir die Gasgesetze, son-
dern sie kann auch benutzt werden, um die mittlere
Geschwindigkeit zu berechnen, mit der sich Molekiile
in einem Gas bewegen, sowie deren Abhéngigkeit von
der Temperatur. Das Modell erlaubt dariiber hinaus,
Geschwindigkeitsverteilungen sowie deren Abhéngig-
keit von Molekiilmasse und Temperatur anzugeben.

1.2.1 Der Druck eines Gases; 1.2.2 Die mittlere Ge-
schwindigkeit der Gasmolekiile; 1.2.3 Die Maxwell’sche
Geschwindigkeitsverteilung; 1.2.4 Diffusion und Effusi-
on; 1.2.5 Intermolekulare Stofse

1.3 Reale Gase

Das ideale Gas ist ein ausgezeichneter Ausgangspunkt
fur die Betrachtung aller Gase, und dessen Eigenschaf-
ten werden uns bei der Betrachtung der Thermody-
namik und der Kinetik immer wieder begegnen. Al-
lerdings weicht das tatsdchliche Verhalten von ,rea-
len Gasen® von diesen idealisierten Eigenschaften ab.
Daher beschiftigen wir uns in diesem Abschnitt mit
der Interpretation dieser Abweichungen, und wir ver-
feinern das Modell, indem wir die Effekte molekula-
rer Anziehungs- und AbstofSungskrifte beriicksichti-
gen. Die Diskussion realer Gase ist ein weiteres Bei-
spiel dafiir, dass einfache Modellvorstellungen bald an
ihre Grenzen stofSen, jedoch durch Berticksichtigung
weiterer Aspekte und Verfeinerung der Theorie den
Beobachtungen in der realen Welt angepasst werden
konnen.

1.3.1 Intermolekulare Wechselwirkungen; 1.3.2 Die
kritische Temperatur; 1.3.3 Der Kompressionsfaktor;
1.3.4 Die Virialgleichung; 1.3.5 Die van-der-Waals-
Gleichung; 1.3.6 Die Verfliissigung von Gasen

Anwendungen

Das ideale Gasgesetz und die kinetische Gastheorie
finden Anwendung bei der Betrachtung der Vorginge
in einem einzelnen Reaktionsgefaf3, oder sogar auf ei-
nem ganzen Planeten. Im Exkurs ,Anwendung 1: Um-
weltwissenschaft — Die Bedeutung der Gasgesetze fiir
das Wetter” am Ende dieses Fokus werden wir sehen,
wie die Gasgesetze dazu benutzt werden, um meteo-
rologische Phanomene zu beschreiben und zu verste-
hen.
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1 Die Eigenschaften der Gase

1.1 Das ideale Gas

Motivation

Die Gleichungen, die das Verhalten eines idealen Ga-
ses beschreiben, bilden die Grundlage zur Ableitung
vieler, komplexerer Gesetze der Physikalischen Che-
mie. Das ideale Gasgesetz ist darliber hinaus eine
gute erste Naherung, um das Verhalten realer Gase
zu beschreiben.

Schliisselideen

Das ideale Gasgesetz, das eine Reihe empirischer
Beobachtungen zusammenfasst, beschreibt die Ei-
genschaften eines realen Gases umso praziser, je
naher sich der Druck eines Gases null nahert.

Voraussetzungen

Die einzige Voraussetzung zum Verstdandnis dieses
Abschnitts ist die Kenntnis der SI-Einheiten und ihrer
Umrechnung, wie in ,Toolkit 1: GréBen und Einhei-
ten” beschrieben.

Den genauen Zustand einer gasformigen Substanz-
probe konnen wir durch die Angabe der Werte folgen-
der Grofien charakterisieren:

p (der Druck der Probe),

V'  (das Volumen der Probe),

T (die Temperatur der Probe),

n  (die Stoffmenge in der Probe).

Diese vier Grofien sind wie folgt definiert:

Das Volumen V ist der dreidimensionale Raum-
inhalt, den eine Substanz einnimmt. Volumen wird
in Quadratmetern m> angegeben, bzw. in Bruchtei-
len hiervon, wie z.B. Kubikdezimeter dm?® (1dm3 =
1073 m?3) oder Kubikzentimeter (1cm® = 1070 m3).
Héufig werden Volumina in den nicht-SI-Einheiten Li-
ter (1L = 1dm3) bzw. Milliliter (1 mL = 1 cm?) ange-
geben.

Der Druck p ist definiert als das Verhiltnis aus der
Kraft F, geteilt durch die Fliche A, auf welche diese
Kraft wirkt:

Kraft o _F

Flache P=7
In einem Gas wird die Kraft, gemessen in Newton (N)
mit 1N = lkgms_2, durch Stofle der Atome oder
Molekiile des Gases auf die Wand des Behilters her-
vorgerufen, wie wir in Abschn. 1.2 im Detail bespre-
chen werden. Die SI-Einheit des Drucks ist das Pas-
cal (Pa), wobei 1Pa = INm~2 =1kgm™!s72. Das
Pascal entspricht ungefahr dem Druck, den eine Mas-
se von 10 mg auf 1 cm? an der Erdoberfliche ausiibt —

Druck = (1.1)

es ist also eine sehr ,kleine“ Einheit. Dies fiihrt da-
zu, dass es hiufig angebracht erscheint, den Druck in
anderen Einheiten anzugeben. Eine der am héufigs-
ten verwendeten Alternativen ist das Bar (bar), wobei
1 bar = 10° Pa; das Bar ist zwar keine SI-Einheit, aber
es ist eine allgemein akzeptierte und weit verbreite-
te Abkiirzung fiir 10° Pa. Der Atmosphirendruck auf
der Erde, dem wir normalerweise ausgesetzt sind, ent-
spricht ungefihr 1bar. Eine dhnliche, altere Einheit,
die diesen Umstand noch genauer beriicksichtigt, ist
die physikalische Atmosphire (atm), wobei 1atm =
101 325 Pa ist. Man beachte, dass der Druck bei 1 atm
etwas hoher ist als bei 1 bar (ca. 1 %).

Temperatur ist die Eigenschaft eines Objekts, die
bestimmt, in welche Richtung Energie in Form von
Wiérme abgegeben wird, wenn es mit einem ande-
ren Objekt in Kontakt gebracht wird: der Energie-
fluss verlauft stets vom warmeren zum kalteren Ob-
jekt. Bei Angabe der thermodynamischen Tempera-
tur T, die auch ,absolute Temperatur” genannt wird,
ist die niedrigste mogliche Temperatur als 7' = 0 defi-
niert; sie wird in der Einheit Kelvin (K) angegeben. Die
Definition der Kelvin-Skala basiert ferner auf dem
sogenannten ,Iripelpunkt von Wasser; bei 273,16 K
existieren flissiges Wasser, Eis und Wasserdampf ne-
beneinander im Gleichgewicht. Der Gefrierpunkt von
Wasser liegt nur unwesentlich niedriger, ndmlich bei
273,15 K. In der Praxis wird dariiber hinaus die besser
bekannte Celsius-Skala verwendet, das Symbol fiir
die Temperatur ist dann 6 (theta). Die Celsius-Skala
hangt mit der Kelvin-Skala durch folgende Beziehung
zusammen:

0 T

= ——273,15.
°‘C K

(1.2)

Eine Temperaturdnderung von 1 Kelvin ist gleich grof$
wie eine Temperaturdnderung um 1 Grad Celsius. Auf
der Celsius-Skala gefriert Wasser bei 1 atm Druck bei
0°C, und der Siedepunkt liegt bei knapp 100 °C.

Die Stoffmenge # ist die Anzahl von Atomen oder
Molekiillen N in einer Probe, ausgedriickt als ein
Vielfaches der Avogadro-Konstanten, N, = 6,022 X
10% mol~!. Die Einheit der Stoffmenge ist das Mol
(mol):

N

n

In der Praxis wird die Stoffmenge aus der Masse m und
der molaren Masse M einer Substanz berechnet, ge-
mifl n = m/M. Im Labor sprechen Chemiker noch
haufig von der Molzahl oder Molmenge; diese Aus-
drucksweise ist jedoch inoffiziell und veraltet.

Wenn eine Probe in kleinere Einzelproben aufgeteilt
wird, und eine untersuchte Gréfle der Gesamtprobe
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sich nun aus der Summe dieser Grofde in den Einzel-
proben ergibt, spricht man von einer extensiven Gro-
8e. Bespiele dafiir sind die Masse m oder das Volu-
men V. Wenn eine Grofie hingegen auch in den Ein-
zelproben unveridndert bleibt, spricht man von einer
intensiven Grofle. Die Summe dieser Grofle in den
Einzelproben wire also ungleich der Grofie in der ur-
spriinglichen, ungeteilten Probe. Beispiele dafiir sind
die Temperatur und der Druck. Die Dichte d, mit d =
m [V, ist ebenfalls eine intensive Grof3e, da sie in al-
len Einzelproben gleich grof} wire wie in der ungeteil-
ten Gesamtprobe. Alle molaren Grofien, X, = X/n,
bei denen sowohl X als auch # extensive Grofien sind,
stellen intensive Grofien dar.

Ein tiberraschender experimenteller Befund besagt:
Die Grifsen p, V, T und n sind nicht unabhdngig von-
einander. Wir konnen zum Beispiel nicht willkiirlich
eine Probe von 0,555 mol Wasser innerhalb eines Vo-
lumens von 100 cm? in einen Zustand bei 100 kPa und
500 K versetzen. Es wird experimentell gefunden, dass
ein solcher Zustand nicht existiert. Geben wir Stoff-
menge, Volumen und Temperatur vor, so miissen wir

Toolkit 1: GroB8en und Einheiten

Das Ergebnis einer Messung ist eine physikalische Gro-
Be (zum Beispiel eine Masse oder eine Dichte), die als
Vielfaches einer vereinbarten Einheit angegeben wird:

Physikalische Gro3e = Zahlenwert X Einheit .

Wir kénnen Einheiten wie algebraische Grof3en behan-
deln, kdnnen sie miteinander multiplizieren, durch sie
dividieren und sie gegeneinander kiirzen. Der Ausdruck
(physikalische GroRe)/Einheit ist einfach der Zahlen-
wert unserer Messung, das heiflt eine dimensionslose
Zahl. Wir kdnnten die Masse eines Objektes mit m =
2,5 kg oder auch mit m/kg = 2,5 angeben. Obwohl es
sich bewahrt hat, ausschlieBlich SI-Einheiten aus dem
internationalen MaBeinheitensystem (SI) zu verwen-
den, werden historisch bedingt auch einige nicht-SI-
Einheiten nach wie vor verwendet und akzeptiert. Phy-
sikalische GroBen werden kursiv gesetzt oder mit grie-
chischen Buchstaben benannt (z.B. m fiir die Masse,
u fiir das chemische Potenzial); alle Einheiten und de-
ren Prafixe werden steil gesetzt, um eine Unterschei-
dung von den Gro3en zu erméglichen (z. B. m fiir Meter,
um fir Mikrometer).

Im SI-System wurden alle Einheiten auf sieben Basis-
einheiten zuriickgefiihrt, die im Anhang in Tab. A2.1
aufgefiihrt sind. Alle anderen physikalischen Grof3en
sind in Zusammensetzungen dieser Einheiten darstell-
bar und werden in abgeleiteten Einheiten angege-
ben. Die wichtigsten sind im Anhang in den Tab. A2.2

1.1 Das ideale Gas

einen bestimmten Druck akzeptieren (fiir den oben
angefithrten Fall etwa 230 kPa). Das gilt prinzipiell fiir
alle Substanzen, unterschiedlich sind nur die Werte
des Drucks, der sich jeweils einstellt, wenn man die
drei anderen Grofien vorgibt. Wir wollen den experi-
mentellen Befund verallgemeinern: Jede Substanz ge-
horcht einer Zustandsgleichung, einer Gleichung der
Form

p=f(n,V,T).

Diese Gleichung besagt, dass der Druck eine Funktion
der Stoffmenge, des Volumens und der Temperatur ist.
Wenn wir diese drei Gréflen kennen, dann kann auch
der Druck nur einen ganz bestimmten Wert haben.
Die Zustandsgleichungen der meisten Substanzen
kennen wir nicht, so dass wir gewohnlich keinen ex-
pliziten Ausdruck fiir den Druck in Abhéngigkeit von
den anderen Grof3en angeben konnen. Bestimmte Zu-
standsgleichungen hingegen sind bekannt, insbeson-
dere die Zustandsgleichung eines Gases bei niedrigem
Druck, die sich als besonders einfach und sehr niitz-
lich erweist. Sie wird verwendet, um ebenso das Ver-

(1.4)

und A2.3 aufgefiihrt. Die Molaritat (formeller auch als
Stoffmengenkonzentration bezeichnet), also die Men-
ge einer Substanz dividiert durch das von ihr einge-
nommene Volumen, wird beispielsweise angegeben in
mol dm~3, also durch die Kombination der Einheiten fiir
Stoffmenge und Volumen. Einige abgeleitete Einheiten
haben spezielle Namen und Symbole, auf die wir einge-
hen werden, sobald sie im Rahmen dieses Buches ver-
wendet werden.

Einheiten kdnnen mit einem Prafix fur eine Zehnerpo-
tenz versehen werden. Die am haufigsten verwendeten
Prafixe sind im Anhang in Tab. A2.4 aufgefiihrt. Folgen-
de Beispiele verdeutlichen ihre Verwendung:

Tnm=10"m, 1ps=10""2s, 1 pmol = 10" mol.

Potenzen wirken sich sowohl auf die Préfixe als auch auf
die Einheit aus:

Tem® =1 (cm)3 = 1(10_2 m)3 =10""m3.

Beachten Sie, dass 1 cm? nicht 1 c(m?3) bedeutet. Wenn
wir numerische Berechnungen durchfiihren, notieren
wir die Zahlenwerte von Gro3en am besten ebenfalls in
wissenschaftlicher Schreibweise, also in Zehnerpoten-
zen nach dem Schema:

n,nnn X 10" .
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1 Die Eigenschaften der Gase

halten der Atmosphire zu beschreiben wie das von
gasformigen Reaktionsprodukten. Ferner dient diese
Gleichung zur Lésung von Problemen in der chemi-
schen Verfahrenstechnik. Sogar zur Modellierung des
Aufbaus von Sternen und Gasplaneten, wie z. B. Jupi-
ter und Saturn, kann sie herangezogen werden.

1.1.1 Die Zustandsgleichung des idealen Gases

Die Experimente von Robert Boyle im siebzehnten
Jahrhundert und dessen Nachfolgern fithrten zur For-
mulierung der Zustandsgleichung des idealen Ga-
ses:

V = uRT (1.5a)
p

(Diese Beziehung hat die Form von Gl. (1.4), wenn wir
sie zu

nRT

v (1.5b)

p =
umformen.) Die (molare) Gaskonstante R wird ex-
perimentell bestimmt und besitzt fiir alle Gase den
gleichen Wert. Sie kann durch eine Berechnung von
R = pV /(nT) aus experimentellen Daten fiir ein Gas
bei unterschiedlichen Driicken und eine anschlieflen-
de Extrapolation der Daten auf p = 0 bestimmt wer-
den. Weiterhin ist die Gaskonstante aus Messungen
der Schallgeschwindigkeit (die von R abhingt) zu-
ganglich. In Tab. 1.1 ist der Wert fiir die Gaskonstante
in verschiedenen Einheiten angegeben.

Die Bezeichnung ,Zustandsgleichung des idealen
Gases” driickt aus, dass dieses Gesetz eine Idealisie-
rung der Zustandsgleichungen ist, denen Gase eigent-
lich gehorchen. Es wird insbesondere gefunden, dass
sich das Verhalten aller Gase umso besser durch die-
ses Gesetz beschreiben lasst, je niedriger der Druck ist.
Dabher ist Gl. (1.5a) ein Beispiel fiir ein Grenzgesetz:
Die Néherung wird immer besser, je weiter der Druck
abnimmt, und im Grenzfall p — 0 wird das Gesetz ex-
akt befolgt.

Eine hypothetische Substanz, fiir die Gl. (1.5a) bei
allen Driicken giiltig wire, wird ideales Gas genannt.

Tab. 1.1 Die Gaskonstante in verschiedenen Einheiten.

Ein wirklich existierendes Gas, ein reales Gas, verhailt
sich mehr und mehr wie ein ideales Gas, je weiter der
Druck auf null reduziert wird. In der Praxis zeigen die
meisten Gase bereits bei normalem Luftdruck auf Ho-
he des Meeresspiegels (p = 100 kPa) ein nahezu idea-
les Verhalten. Sofern nicht ausdriicklich etwas anderes
angegeben ist, werden wir innerhalb dieses Buchs al-
le Gase als ideal betrachten. Das nichtideale Verhalten
realer Gase kann auf Anziehungen und Abstoflungen
zwischen den Molekiilen zuriickgefiihrt werden (siehe
Abschn. 1.3), die es in einem idealen Gas nicht gibt.
Die Zustandsgleichung des idealen Gases vereinigt
drei Beziehungen, die eine gegenseitige Abhéngigkeit
von jeweils zwei der vier Grofen p, V, T und # ange-
ben. Die erste Gleichung, das Boyle’sche Gesetz, be-
schreibt den Zusammenhang zwischen p und V:

Bei konstanter Temperatur und Stoffmenge ist der
Druck eines Gases umgekehrt proportional zu dessen
Volumen.

In mathematischer Schreibweise lautet das Boyle’sche
Gesetz:

Bei konstantem T und # gilt p « % (1.6)

Wir konnen sehr einfach nachweisen, dass Gl. (1.5a)
mit dem Boyle’schen Gesetz vereinbar ist. Dazu be-
handeln wir #» und T als Konstanten. Dann ergibt sich
fir pV auch ein konstanter Wert, so dass p &« 1/V
ist. Das Boyle’sche Gesetz besagt, dass sich der Druck
eines Gases verdoppelt, wenn es bei konstanter Tem-
peratur und Stoffmenge auf die Hélfte des urspriingli-
chen Volumens komprimiert wird. Abbildung 1.1 ver-
anschaulicht das Boyle’sche Gesetz in Form eines Dia-
gramms. Aufgetragen sind experimentell bestimmte
Werte des Drucks als Funktion des Volumens bei ver-
schiedenen Temperaturen (bei konstanter Stoffmen-
ge n) und die jeweils vom Boyle’schen Gesetz vorher-
gesagten Kurven. Jede einzelne Kurve ist eine Isother-
me, denn sie gibt die Anderung einer Gréfie (in die-
sem Fall des Drucks) bei einer einzelnen konstanten
Temperatur an. Diesem Diagramm ist nicht ohne wei-
teres anzusehen, ob das Boyle’sche Gesetz fiir den ge-

R Einheit Typische Anwendung

8,314.47 JK! mol™! Fundamentale Anwendungen

8,314 47 kPadm? K~! mol~! Volumen in Litern (bzw. dm?) angegeben

8,20574 x 1072 dm? atm K~ mol™! Druck in Atmosphiren und Volumen in Litern (bzw. dm?) angegeben
62,364 dm? Torr K~! mol™! Druck in Torr und Volumen in Litern (bzw. dm?®) angegeben

1,987 21 cal K~ mol™! In der Kalorimetrie, Daten in Kalorien (cal) angegeben
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Abb. 1.1 Das Volumen eines gasférmigen Stoffs nimmt mit
steigendem Druck ab. Bei konstanter Temperatur entspricht
der Verlauf des Drucks in Abhangigkeit vom Volumen einer
Hyperbel, wenn das Verhalten des Gases durch das Boyle'sche
Gesetz beschrieben wird. Jede Kurve stellt den Zusammen-
hang zwischen Druck und Volumen bei einer einzelnen Tem-
peratur dar und wird daher Isotherme genannt.

messen

(o)}

ideales Gas

Druck, p —>»

1/Volumen, 1/V —>

Abb. 1.2 Die Gliltigkeit des Boyle’schen Gesetzes kann in ein-
facher Weise durch eine Auftragung des Drucks als Funktion
von 1/V bei konstanter Temperatur tberprift werden. Ist das
Boyle'sche Gesetz erfiillt, so ergibt sich eine Gerade. Das Dia-
gramm zeigt, dass die bei héheren Driicken vorhandene Ab-
weichung der gemessenen Werte (rote Linie) von idealem Ver-
halten (blaue Linie) zusehends verschwindet, wenn der Druck
verringert wird. Bei hinreichend kleinen Driicken bzw. grof3en
Volumina liegen die Messdaten auf der blauen Geraden, denn
das Verhalten realer Gase wird dann vom Boyle'schen Gesetz
richtig wiedergegeben.

samten Druckbereich giiltig ist. Tragen wir hingegen
p als Funktion von 1/V auf, erhalten wir gerade Li-
nien, so wie wir es aufgrund des Boyle’schen Gesetzes
auch erwarten wiirden (siehe Abb. 1.2). Es ist gew6hn-
lich besonders einfach, eine Beziehung zu tberprii-
fen, wenn man die experimentellen Daten so auftrégt,
dass sich eine Gerade ergeben sollte. In , Toolkit 2: Li-
neare Beziehungen und Graphen” sind die Grundla-
gen der linearen Auftragung physikalischer Grofien
beschrieben.

1.1 Das ideale Gas

Toolkit 2: Lineare Beziehungen und Graphen

Es ist oft sehr schwierig, allein anhand von Kurven-
verlaufen mit bloBem Auge zu entscheiden, ob eine
Beziehung zwischen zwei GréRen Uber den gesamten
betrachteten GréBenbereich gilt. Daher bietet es sich
an, die Gultigkeit des postulierten mathematischen
Zusammenhangs zweier physikalischer Gréen x und
y zu Uberpriifen, indem man eine Auftragung wabhlt,
bei der sich ein linearer Graph ergibt. Die allgemeine
Gleichung einer Geraden lautet

y=mx+b.

In diesem Ausdruck ist m die Steigung der Geraden
und b ist der y-Achsenabschnitt (bei x = 0). Daraus er-
gibt sich ein positiver Wert flir m bei einer von links
nach rechts ansteigenden Geraden (mit steigendem
x); analog ergibt sich ein negativer Wert fiir m bei ei-
ner von links nach rechts absteigenden Geraden. Die
GroRBe yist linear abhdngig von x, wenn die Beziehung
der allgemeinen Geradengleichung y = mx + b folgt.
Wenn die lineare Beziehung dariiber hinaus durch den
Nullpunkt geht, die Geradengleichung sich alsozuy =
mx vereinfacht, dann ist y linear proportional zu x.

Die horizontale und die vertikale Achse der graphi-
schen Auftragung sollten reine Zahlenwerte reprasen-
tieren, indem man die aufgetragenen physikalischen
GroBen durch ihre Einheiten teilt (wie zuvor in ,Tool-
kit 1: GroBen und Einheiten” beschrieben). Um zum
Beispiel das Volumen eines Gases gemessen in Kubik-
dezimetern (= Litern) gegen die Temperatur gemes-
sen in Kelvin aufzutragen, trigt man V/dm? gegen
T/K auf. Sowohl die Steigung der Geraden als auch
der Achsenabschnitt sind dann reine - also dimen-
sionslose — Zahlen, und die Einheiten von m und b
missen entsprechend der gewahlten Auftragung in-
terpretiert werden. Obschon die Einheiten von m und
b im oben genannten Beispiel unmittelbar einleuch-
tend sein dirften, ist es hilfreich, sich fiir komplizierte-
re Falle ein allgemeines, systematisches Vorgehen zu
Uberlegen:

Bezeichnen wir die Einheit der GréBe y mit Y (im
oben genannten Beispiel ist Y = dm?) und die Einheit
der GroB3e x mit X (im Beispiel ist X = K). Dann kénnen
wir die Geradengleichung y = mx + b wie folgt schrei-
ben:

/Y)Y = m(x/X)X + b
[im Beispiel wird V = mT + b zu
(V/dm?)dm?* = m(T/K)K + b]
Wir teilen nun die allgemeine Gleichung durch Y:
v/Y) = m(x/X)X/Y +b/Y

[im Beispiel: (V/dm?) = m(T/K)K/dm> + b/dm?]

7



8

Peter W. Atkins, Julio de Paula: Kurzlehrbuch Physikalische Chemie — 2019/8/12 — Seite 8 — le-tex

1 Die Eigenschaften der Gase

was (nach Vereinfachung des ersten Terms) gleichbe-
deutend ist mit
y/Y = (mX/Y)x/X+ b/Y
[im Beispiel: V/dm? = (mK/dm3)T/K + b/dm?]
Bei der nun folgenden Auftragung der dimensionslo-
sen GroBe y/Y gegen die dimensionslose Grofe x/X
erhalten wir eine Gerade mit dem Achsenabschnitt
b/Y und der Steigung mX/Y (siehe Abb. T1). Nun las-
sen sich aus den reinen Zahlenwerten fiir den Achsen-
abschnitt und die Steigung, die dem Graphen entnom-
men werden, die gewilinschten Werte von b und m er-
mitteln:
b/Y = Achsenabschnitt,
alsob = Achsenabschnitt X Y
mX/Y = Steigung,
alsom = Steigung X Y/X = Steigung X YX™'
[im Beispiel: b = Achsenabschnitt x dm> und

m = Steigung X dm? /K = Steigung x dm> K]

yIY

l««——— Achsenabschnitt

0 x/X
Abb.T1

Die zweite experimentelle Beobachtung, die sich in
der Zustandsgleichung des idealen Gases ausdriickt,
ist das Charles’sche Gesetz, das den Zusammenhang
zwischen V und T beschreibt:

Bei konstantem Druck und konstanter Stoffimenge dn-
dert sich das Volumen eines Gases proportional zur ab-
soluten Temperatur.

In mathematischer Schreibweise:

Bei konstantem pund n gilt V o T (1.7)

Somit fiithrt bei konstantem Druck eine Verdopplung
der Temperatur auf der Kelvin-Skala (beispielsweise
von 300 auf 600 K, entsprechend einer Erhchung von
27 auf 327 °C) zu einer Verdopplung des Volumens.

steigender
T Druck \
S /
=}
Q
g
=
S
gemessen
ideales Gas
0
Temperatur, 6/°C —>

—273,15

Abb. 1.3 Dieses Diagramm veranschaulicht das Charles'sche
Gesetz und zeigt, dass das Volumen eines Gases bei konstan-
tem Druck linear von der Temperatur abhangt. Beim Auftragen
der Werte gegen die Celsius-Temperatur (wie hier gezeigt) er-
geben sich fiir alle Gase Geraden, die bei Extrapolation nach

V = 0 Schnittpunkte mit der 6-Achse bei einer Celsius-Tempe-
ratur von —273,15 °C besitzen. Diese Temperatur sollte dem-
nach die tiefste sein, auf die ein Korper abgekiihlt werden
kann.

Nun koénnen wir tiberpriifen, ob Gl. (1.5a) mit dem
Charles’schen Gesetz vereinbar ist. Hierzu formen wir
Gl. (1.5a) zunéchst in V = nRT/p um. Wenn nun so-
wohl die Stoffmenge # als auch der Druck p konstant
sind, gilt tatsdchlich: V « T. Dies ist in Abb. 1.3 dar-
gestellt.

Die dritte Eigenschaft von Gasen, die durch GL
(1.5a) ausgedriickt wird, ist das Avogadro’sche Prin-
zip. Es gibt den Zusammenhang zwischen V und # an:

Bei vorgegebener Temperatur und vorgegebenem Druck
enthalten gleiche Volumina eines Gases die gleiche An-
zahl Molekiile.

Das bedeutet, dass 1,00dm? (1,00L) Sauerstoff bei
100 kPa und 300 K genauso viele Molekiile enthélt wie
1,00 dm> Kohlendioxid oder 1,00dm3 eines beliebig
anderen Gases bei gleicher Temperatur und gleichem
Druck. Dieses Prinzip impliziert, dass sich das Vo-
lumen einer Probe verdoppelt, wenn wir die Anzahl
der Molekiile verdoppeln, Temperatur und Druck je-
doch konstant halten. Daher konnen wir fiir das Avo-
gadro’sche Prinzip auch schreiben:

Bei konstantem p und T gilt V « n (1.8)
Dieses Ergebnis kann in einfacher Weise aus Gl. (1.5a)
abgeleitet werden, wenn wir p und T als Konstanten
behandeln. Avogadros Hypothese ist in der Tat eher
ein Prinzip als ein Gesetz, denn es wurde nicht aus
experimentellen Befunden abgeleitet, sondern basiert
auf der Modellvorstellung eines Gases als Ansamm-
lung einer Vielzahl von Molekiilen.
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Das Molvolumen V,, einer beliebigen Substanz
(nicht nur eines Gases) entspricht dem Volumen, das
von einem Mol dieser Substanz eingenommen wird:

Molvolumen = Volumen der Probe V.=
Stoftmenge

v
o
(1.9a)
Fiir ein ideales Gas gilt # = pV /RT. Eine Kombination
beider Gleichungen liefert

vo=Y__V __ 1 _RT g
n  pV/RT) p/RT) p

Mit diesem Ausdruck kénnen wir das Molvolumen ei-
nes beliebigen (idealen) Gases aus dessen Druck und
Temperatur bestimmen. Auflerdem zeigt Gl. (1.9b),
dass alle Gase bei gegebener Temperatur und gegebe-
nem Druck das gleiche Molvolumen haben, wenn sie
sich ideal verhalten.

lllustration 1.1: Das Molvolumen eines idealen
Gases

Zur Berechnung des Molvolumens eines idealen Ga-
ses bei 298,15K und 100,0kPa aus GI. (1.9b) ist
es sinnvoll, denjenigen Wert fiir die Gaskonstan-
te R zu verwenden, bei dem die Einheiten bereits
in den vorgegebenen Dimensionen angegeben sind
(hier: Volumen in Kubikdezimeter, Stoffmenge in
Mol, Druck in Kilopascal). In diesem Falle wéahlen wir
R = 8,31447 dm3 kPa K= mol~!. Damit ergibt sich:

R T

Is % ~N K—JR

v - 831447 dm?3 kPaK~! mol™! x 298,15 K
m 100,0 kPa
——

P
_8,31447 x 298,15 dm?3 kPaK~! mol~1 K
B 100,0 kPa

= 24,79 dm° mol~! .

Diese Vorgehensweise erlaubt es, die Einheiten im
letzten Schritt einfach zu kiirzen.

Selbsttest 1.1
Berechnen Sie das Molvolumen eines idealen Gases
bei 0,0 °C und 1,000 atm.

[Antwort: 22,41 dm?3 mol™!]

Die Werte in Tab. 1.2 zeigen, dass die Folgerung, dass
das Molvolumen aller Gase bei derselben Temperatur
und demselben Druck identisch sind, solange sie sich

1.1 Das ideale Gas

Tab. 1.2 Molvolumina von Gasen bei Standardtemperatur und
Standarddruck (298,15 K und 1 bar).

Gas V,,/(dm3 mol~")
Ideales Gas 24,7896
Ammoniak 24,8

Argon 24,4
Kohlendioxid 24,6

Stickstoff 24,8

Sauerstoff 24,8
Wasserstoff 24,8

Helium 24,8

a) V,, = 22,4140 dm3 mol~! bei 0°C und 1 atm.

ideal verhalten, fiir die meisten Gase unter normalen
Bedingungen (normaler Luftdruck von etwa 100 kPa
und Raumtemperatur) annidhernd zutrifft.

Chemiker und Physiker geben Daten zu Gasen
héufig bei sogenannten Standardbedingungen bzw.
Normbedingungen an. Dabei sind u. a. zu unterschei-
den:

o Standardbedingungen (SATP, engl. ,standard ambi-
ent temperature and pressure”, gemafl [UPAC):
Temperatur T© = 25°C (= 298,15 K); Druck p® =
1 bar (= 100 kPa)

o Normbedingungen (STP, engl. ,standard temperatu-
re and pressure®, gemafs DIN 1343):

Temperatur T, = 0°C(= 273,15K); Druck p, =
1atm (= 101,325 kPa)

Hinweis Standardbedingungen sollten nicht ver-
wechselt werden mit den Standardzustdnden von
Substanzen, die in Abschn. 2.5 vorgestellt werden.

Das Molvolumen eines idealen Gases bei Standard-
bedingungen betrigt 24,79 dm3 mol~! (siehe auch Il-
lustration 1.1). Dieser Wert bedeutet, dass 1 mol ei-
nes idealen Gases bei Standardbedingungen (SATP)
ein Volumen von ungefihr 25 Litern einnimmt (was
einem Wiirfel von ca. 30 cm Kantenlénge entspricht).
Bei Normbedingungen (STP) betrégt das Molvolumen
eines idealen Gases lediglich 22,41 dm? mol~! (siehe
auch Selbsttest 1.1).

1.1.2 Anwendungen der Zustandsgleichung
des idealen Gases

Im Anschluss werden wir zwei grundlegende An-
wendungen der Zustandsgleichung des idealen Gases
(Gl. (1.5a)) besprechen:

1. die Berechnung des Drucks eines Gases bei ge-
gebenen Werten fiir Temperatur, Stoffmenge und
Volumen.

9
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2. die Berechnungvon Druckianderungen als Folge ei-
ner Anderung der Bedingungen.

Berechnungen dieser Art sind die Grundlage fiir wei-
tergehende Uberlegungen. Meteorologen beispiels-
weise stellen solche Uberlegungen an, um die Ande-
rungen in der Atmosphére zu verstehen, die wir Wetter
nennen (siehe ,Anwendung 1: Umweltwissenschaft —
Die Bedeutung der Gasgesetze fiir das Wetter®).

Beispiel 1.1: Berechnung eines Gasdrucks

Bestimmte Bakterien, die an den Wurzeln mancher
Hilsenfriichte leben, konnen den Stickstoff aus der
Atmosphire in eine fiir Pflanzen verwertbare Form
umwandeln. Ein Chemiker, der dieses Phanomen un-
tersucht, benétigt den Druck in Kilopascal, der von
1,25 g gasformigem Stickstoff in einem Glaskolben
mit einem Volumen von 250 cm® bei 20 °C hervor-
gerufen wird.

Vorgehensweise Wir miissen das ideale Gasgesetz
(GL. (1.5a)) so umformen, dass wir fiir die unbekannte
Grof3e (den Druck p) einen

Ausdruck erhalten, in den 4 )
wir die bekannten Werte a
einsetzen konnen: g
[a)
_ nRT
v 0
. 0 Volumen, V'
Um diesen Ausdruck an- \_ J

wenden zu konnen, benoti-

gen wir die Stoffmenge an Stickstoffmolekiilen (in
mol), die wir aus der angegebenen Masse und der
Molmasse iiber den Zusammenhang n = m/M er-
halten. Weiterhin miissen wir die Temperatur in Kel-
vin umrechnen, indem wir 273,15 zur Celsius-Tem-
peratur addieren. Ein beziiglich der Einheiten von
Druck und Volumen (kPa bzw. cm?) geeigneter Wert
von R kann Tab. 1.1 entnommen werden (bedenken
Sie dabei, dass 10% cm® = 1 dm?3 ist).

Losung Die Stoffmenge an N,-Molekillen (Mol-
masse 28,02 g mol™!) betrigt

. m 1,25g
N T A T 28,022 mol]
N, ,U2gmo
1,25

= mol = 0,0446 mol .
28,02

Die Temperatur der Probe ist

T/K =20 + 273,15,
T = (20 + 273,15)K = 293,15 K

also:

Somit ergibt sich der Druck geméfs p = nRT/V zu

n

——
p = 0,0446 mol x

R T
- A\ ~N K—JH
8,314.47 x 10 cm® kPaK ! mol™! x 293,15 K

250 cm?

——
14

10,0446 x 8,314.47 x 10° x 293,15
B 250

kPa

=435kPa.

Beachten Sie, dass sich auch Einheiten wie gewohnli-
che Zahlen herauskiirzen. Hitte das Ergebnis fiir den
Druck in einer anderen Einheit angegeben werden
sollen, verwendet man einfach den entsprechenden
Wert fiir R aus Tab. 1.1.

Hinweis Esist sinnvoll, die Berechnung des Zahlen-
werts erst ganz am Ende durchzufiihren, und zwar in
einem einzigen Schritt. Auf diese Weise werden Run-
dungsfehler minimiert.

Selbsttest 1.2

Berechnen Sie den Druck, den Kohlendioxidgas mit
einer Masse von 1,22 g in einem Glaskolben mit einem
Volumen von 500 cm? bei 37 °C erzeugt.

[Antwort: 143 Pa]

In manchen Fillen kennen wir den Druck eines Gases
unter bestimmten Bedingungen und sollen nun den
Druck der gleichen Probe unter anderen Bedingungen
angeben. Dazu wenden wir die Zustandsgleichung des
idealen Gases wie folgt an. Wenn Anfangsdruck, An-
fangstemperatur und Anfangsvolumen durch p;, T;
und V] gegeben sind, dann folgt nach einer Division
durch die Temperatur auf beiden Seiten von GI. (1.5a)

Vi
I,
Wenn wir jetzt eine neue Temperatur T, und ein neu-

es Volumen V, vorgeben, ergibt sich mit p, auch ein
neuer Druck. Nun schreiben wir Gl. (1.5a) in der Form

1224
T,
Da R eine Konstante ist und sich die Stoffmenge des
Gases nicht gedndert hat, stimmen die Werte von
nR auf der rechten Seite beider Gleichungen tiberein.
Deshalb konnen wir beide Gleichungen zu einer ein-
zigen Gleichung zusammenfassen:

)Z20%! _ PV
T, T, ’

=nR .

=nR.

(1.10)
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Wir kénnen diesen Ausdruck umformen, um eine un-
bekannte Grofie (beispielsweise p,) aus den bekann-
ten Grofen zu berechnen, zum Beispiel:

:Pﬂ/lxﬂ_vl Ty

— X = Xp

I R AR T

und

lllustration 1.2: Die kombinierte Gasgleichung

Gegeben sei eine Gasprobe mit einem Ausgangsvo-
lumen von 15cm?, die von 25 auf 1000°C erhitzt
wurde und deren Druck von 10,0 auf 150,0 kPa er-
hoht wurde. Damit ergibt sich fiir das Endvolumen:

p1 T, v
—_— e
_10,0kPa _ (1000 +273,15)K

x 15cm?

27 150,0 kPa (25 +273,15) K
—— ———
)2) T
=4,3 cm?® .

Selbsttest 1.3

Berechnen Sie den Druck eines Gases, dessen Volu-
men von 20 auf 10 dm? komprimiert wird, und das von
100,0 auf 25°C abgekiihlt wird. Der Ausgangsdruck
vor der Kompression betrage 1 bar.

[Antwort: 1,60 bar]

1.1.3 Mischungen von Gasen: Der Partialdruck

Im frithen neunzehnten Jahrhundert leitete John Dal-
ton aus einer Reihe von Experimenten einen Zusam-
menhang ab, den wir als das Dalton’sche Gesetz ken-
nen:

Der Druck einer Mischung idealer Gase entspricht der
Summe der Driicke, den jedes Gas bei gleicher Tempe-
ratur allein in dem GefifS ausiiben wiirde:

pP=pa+pg+.. (1.11)

pyist hierbei der Druck, den ein Gas / (/] = A, B, ...)
bei gleicher Temperatur ohne Vorhandensein der an-
deren Gase in dem Gefif3 hervorrufen wiirde. Das
Dalton’sche Gesetz gilt genau genommen nur fiir Mi-
schungen idealer Gase und nur dann auch fiir Mi-
schungen realer Gase, wenn die Driicke so niedrig
sind, dass man ideales Verhalten annehmen kann. In

1.1 Das ideale Gas

S 20 @ 25 @
kPa y kPi 4 kPa

1D, P, 1D+ Dy

Abb. 1.4 Die Partialdriicke p, und pg entsprechen den Drii-
cken, die die beiden idealen Gase A und B jeweils einzeln im
gleichen Gefal3 (also bei gleichem Volumen) und bei gleicher
Temperatur austiben. Der Gesamtdruck einer Mischung aus A
und B ergibt sich bei konstanter Temperatur aus der Summe
der beiden Partialdriicke.

guter Naherung ist es jedoch in den meisten Fallen an-
wendbar. Abbildung 1.4 illustriert das Dalton’sche Ge-
setz.
Der Partialdruck p; eines Gases (real oder ideal) ist
definiert als
py=%x;Xp. (1.12)
Die Grofe x; wird als Stoffmengenanteil (in der il-
teren Literatur auch als Molenbruch) bezeichnet. Der
Stoffmengenanteil der Komponente J gibt das Ver-
héltnis der Stoffmenge an Molekiilen dieser Kompo-
nente zur Gesamtstoffmenge an. Wenn eine Mischung
n, Molekiile A, ng Molekiile B usw. enthélt, wobei #;
die Stoffmenge der Komponente J symbolisiert, dann
betragt der Stoffmengenanteil an J (mit J = A, B, ...)

Stoffmengenanteil der Komponente /

Stoffmenge der Komponente /

" gesamte Stoffmenge aller Molekiile ~ (1.13a)
"y "y
Xj=—=—"—.
no HpA+ng+...
Der Stoffmengenanteil ist eine dimensionslose Grofe,
da sich die Einheit Mol in Zahler und Nenner heraus-
kirzt. Fur eine bindre Mischung (eine Mischung aus
zwei Komponenten) vereinfacht sich der allgemeine
Ausdruck zu

LN np

XA , Xatxg=1.

- Xp = ———
ny+ng’ P np +mp

(1.13b)

Ist nur Komponente A vorhanden, dann gilt x, =1
und xg = 0. Ist hingegen nur Komponente B vorhan-
den, dann gilt xg = 1 und ¥, = 0. Wenn eine Mischung
mit gleichen Stoffmengen an A und B vorliegt, gilt
Xy = % und xg = % (sieche Abb. 1.5).
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x,=0,708

X, = 0,292

X, = 0,375

x,= 0,625

X, =0,229

i

X, = 0,771

Abb. 1.5 Stoffmengenanteile der Substanzen A und B in bi-
naren Mischungen verschiedener Zusammensetzung. Die
einzelnen Felder (84 Quadrate) symbolisieren Mischungen aus
insgesamt 48 Molekiilen: Gelbe Quadrate stehen fiir ein ein-
zelnes Molekiil A, griine Quadrate fir ein einzelnes Molekiil B.

Beispiel 1.2: Berechnung von Partialdriicken

Eine Probe trockener Luft mit der Masse 100,0g
besteht zu 75,5g aus N,, zu 23,2g aus O, und zu
1,3 g aus Ar. Geben Sie die Stoffmengenanteile sowie
die Partialdriicke der drei einzelnen Gase bei einem
Luftdruck von 100 kPa an.

Vorgehensweise Um die Stoffmengenanteile be-
rechnen zu konnen, missen wir zunichst aus den
Massen der einzelnen Gase die Stoffmengen (in mol)
berechnen. Hierzu benétigen wir die Molmassen
M, fiir jede Substanz /, sowie den Zusammenhang
ny = m]/M], wobei my die Masse der Substanz |
in der Probe ist. Durch e ~N
Einsetzen der Werte in GI.
(1.13a) lassen sich die
Stoffmengenanteile  be-
rechnen, und mit diesen
Werten konnen wir dann
mithilfe von GL. (1.12) die
Partialdriicke berechnen.

- J

Losung Die Stoffmengen von N,, O, und Ar betra-
gen

my,  755g

ny, = = = 2,696... mol
> My, 280¢g mol-1

me 23,2
Mo, = —2 = & _0,725...mol
> Mo, 32,0 gmol—1
m 1,3
Ar & _0,032...mol

n = =
AT My, 39,9gmol-!
Die gesamte Stoffmenge # ist

n=2,696...mol + 0,725... mol + 0,032... mol
= 3,454... mol .

Der Stoffmengenanteil der N,-Molekiile ist, gemaf3
Gl (1.13a),

_ "™, _ 2,696... mol

= =0,781.
N T T T 3454, mol

Berechnet man diese Werte nun in gleicher Weise fiir
die anderen beiden Komponenten, ergibt sich fiir O,
ein Stoffmengenanteil von 0,210 und fiir Ar 0,0094.
Bei dem angegebenen Druck von 100 kPa folgt aus
Gl. (1.12) ein Partialdruck fur Stickstoff von

PN, = XN, X P
= 0,781 X (100kPa) = 78,1 kPa .

Fiir die anderen beiden Komponenten ergibt sich in
analoger Weise

Po, =21,0kPa und p,, = 0,94kPa.

Wenn wir ideales Verhalten voraussetzen, so wiirde
jedes einzelne dieser Gase nach Uberfiihrung in ei-
nen Behilter gleicher GrofSe unter einem Druck ste-
hen, der dem jeweils berechneten Partialdruck ent-

spricht.

Selbsttest 1.4
Der Partialdruck des Luftsauerstoffs spielt eine wichti-
ge Rolle fiir den Sauerstoffgehalt und damit das Leben
im Wasser sowie fiir die Absorption des Sauerstoffs
durch das Blut beim Atmen. Berechnen Sie die Par-
tialdriicke in einer Gasprobe, die aus 2,50 g Sauerstoff
und 6,43 g Kohlendioxid bei einem Gesamtdruck von
88 kPa besteht.

[Antwort: 31 kPa, 57 kPa]

Fiir eine Mischung idealer Gase konnen wir den Par-
tialdruck der Komponente J als ihren Beitrag zum
Gesamtdruck identifizieren. Daher erhalten wir durch
Einsetzen von p = nRT/V in Gl. (1.12)

niRT
%4 Vv
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Somit erzeugt die Stoffmenge 7, der Komponente /
in einem ansonsten leeren Gefif§ den Druck p; =
n;RT/V. Das bedeutet, dass der Partialdruck der
Komponente J gemif; der Definition in GI. (1.12) ge-
nau dem Druck des Gases J im Dalton’schen Gesetz
entspricht, wenn sich alle Gase in der Mischung ideal
verhalten. Auch wenn sich die Gase nicht ideal verhal-
ten, sind deren Partialdriicke durch GL. (1.12) gegeben.
Diese Definition kann also auf alle Gase angewendet
werden. Somit gilt auch fiir reale Gase, dass die Sum-
me aller Partialdriicke dem Gesamtdruck entspricht,
da die Summe aller Stoffmengenanteile den Wert 1 er-
gibt. Allerdings ist in diesem Fall der Partialdruck ei-
nes einzelnen Gases nicht mehr der Druck, den das
Gas ohne das Vorhandensein der anderen Gase aus-
itben wiirde.

1.1 Das ideale Gas

Schlisselkonzepte

1. Eine physikalische Grofie bezeichnet man als ex-
tensiv, wenn ihr Wert der Summe der Einzelwerte
entspricht, durch die sie geteilt werden kann. An-
derenfalls handelt es sich um eine intensive Grofe.

2. Eine Zustandsgleichung ist eine Gleichung, die
eine Beziehung zwischen dem Druck, dem Volu-
men, der Temperatur und der Stoffmenge einer
Substanz herstellt.

3. Die Zustandsgleichung des idealen Gases, pV =
nRT, basiert auf dem Boyle’schen Gesetz (p
1/V), dem Charles’schen Gesetz (V « T) und dem
Avogadro’schen Prinzip (V « n).

4. Das Dalton’sche Gesetz besagt, dass der Gesamt-
druck einer Mischung idealer Gase der Summe der
Driicke entspricht, den jedes Gas bei gleicher Tem-
peratur allein in dem Gefif ausiiben wiirde.

5. Der Partialdruck eines Gases ist definiert als p; =
x7 X p, wobei x; der Stoffmengenanteil des Gases /
in der Mischung und p der Gesamtdruck ist.

Die Atmosphdre ist die mit Abstand gro3te Gasmenge,
die uns zuganglich ist. Alle Bestandteile dieser Gasmi-
schung sind in Tab. A1 aufgefiihrt. lhre Zusammenset-
zung wird innerhalb gewisser Grenzen durch Diffusion
und Konvektion in Form von Winden (insbesondere von
Wirbeln, also lokalen Turbulenzen) konstant gehalten.
Druck und Temperatur hingegen hangen von der Ho-
he und von regionalen Einfllissen ab. Dies gilt beson-
ders fir die Troposphare (die ,Wetterschicht”), die un-

Tab. A1 Zusammensetzung der Erdatmosphare.

Verbindung Anteil in
Volumenprozent Massenprozent

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, 50%x 1073 2,0x107*
Neon, Ne 1,8x 1073 1,3x1073
Helium, He 52x107* 7,2%x107°
Methan, CH, 2,0x107* 1,1x107*
Krypton, Kr 1,1x 107 32x 1074
Stickstoffmonoxid, NO 5,0 X 10~° 1,7 x 1078
Xenon, Xe 8,7%x 107 3,9%107°
Ozon, O,: Sommer 7,0x107¢ 1,2x107°

Winter 2,0x 107 3,3%x 1076

Anwendung 1: Umweltwissenschaft - Die Bedeutung der Gasgesetze fiir das Wetter

terste Schicht der Erdatmosphare mit einer Hohe von
etwa 11 km.

Auf Hohe des Meeresspiegels betragt die Tempe-
ratur im Durchschnitt 15°C, in 11km Hohe beim
Ubergang zur nichsthéheren Schicht der Atmosphi-
re, der Tropopause, ist sie bereits auf —57°C gefal-
len. Wird die Temperatur in Kelvin angegeben, fallt
diese Temperaturdnderung weniger auf. Die Tem-
peratur liegt zwischen 288 und 216K, ihr Mittel-
wert betragt 268 K. Wenn wir annehmen, dass Uber
die gesamte Hohe der Troposphédre diese mittlere
Temperatur herrscht, dann besteht folgender Zusam-
menhang zwischen dem Druck p und der Hohe h:

p=poe .

Diese Gleichung wird barometrische Héhenformel ge-
nannt. p, bezeichnet den Druck auf Héhe des Mee-
resspiegels. H ist eine Konstante, die mit der mittleren
Molmasse M und der durchschnittlichen Temperatur T
Uber die Beziehung H = RT /Mg zusammenhangt. Der
Wert von H betragt ungefdhr 8 km. Diese Formel be-
rtcksichtigt das Ergebnis des ,Wettstreits” zwischen der
potenziellen Energie der Gasmolekiile im Schwerefeld
der Erde und den Mischungseffekten, die durch thermi-
sche Bewegungen hervorgerufen werden; sie wurde auf
Basis einer Boltzmann-Verteilung abgeleitet (siehe Ein-
leitung dieser Anwendung, sowie Abschn. 12.1). Abbil-
dung A1 zeigt, wie der Luftdruck gemal3 der barome-
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trischen Hohenformel mit steigender Hohe abnimmt.
Der Kurvenverlauf gibt die wirklichen Druckverhéltnisse
in der Atmosphare recht gut wieder, selbst in Regionen
deutlich oberhalb der Troposphére. Die barometrische
Hohenformel besagt, dass Druck und Dichte der Luft in
einer Hohe h = H X In(2) (etwa 6 km) halb so grof3 wie
auf Hohe des Meeresspiegels sind.

24

—_
oo

Hohe, h/km
I~

6
0
0 0,5 1
Druck, p/p,
Abb. A1 Abhéngigkeit des Luftdrucks von der Hhe

gemal der barometrischen Hohenformel.

Regionale Veréanderungen von Druck, Temperatur und
Zusammensetzung in der Troposphdre bestimmen un-
ser ,Wetter”. Wir wollen im Folgenden einige typische
Vorgénge betrachten, die zu diesen Anderungen beitra-
gen. HeilBe Luft hat bei gleichem Druck eine geringere
Dichte als kalte Luft und steigt deshalb nach oben. Mit
zunehmender Hohe nimmt der Druck ab und die Luft
expandiert adiabatisch (d. h. ohne Warmeaustausch mit
der Umgebung), so dass ihre Temperatur sinkt (siehe
Abschn. 1.3.6). Da kalte Luft nicht so viel Wasser auf-
nehmen kann wie warme Luft, entstehen aus der tber-
schissigen Luftfeuchtigkeit Wolken. Eine starke Bewol-
kung kann also mit aufsteigender Luft, ein klarer Him-
mel oftmals mit absteigender Luft erklart werden.
Luftbewegungen in grof3er Hohe kénnen dazu fihren,
dass die Zahl der Gasmolekile pro Volumeneinheit in
manchen Regionen Uber den durchschnittlichen Wert
steigt, in anderen dafiir unter diesen Wert fallt. Auf diese
Weise entstehen Hochdruckgebiete (,Hochs” oder Anti-
zyklonen) und Tiefdruckgebiete (,Tiefs” oder Zyklonen).
Auf einer typischen Wetterkarte (siehe Abb. A2) werden
die entsprechenden Gebiete mit den Buchstaben H und
T bezeichnet. Die eingezeichneten Linien verbinden Or-
te,andenen dergleiche Druck herrscht, und werden Iso-
baren genannt. Die Regionen der Erde, in denen wir be-
vorzugt Hoch- oder Tiefdruckgebiete vorfinden, heilen
Hochdruckgdirtel bzw. Tiefdruckrinnen.

Abb. A2 Typische Wetterkarte am Beispiel des Festlands von
Nordamerika vom 6. Mai 2014.

Horizontale Druckunterschiede verursachen Luftstro-
me, die wir Winde nennen. Aufgrund der Rotation der
Erde von Westen nach Osten werden Winde auf der
nordlichen Erdhalbkugel nach rechts, auf der stidlichen
Erdhalbkugel hingegen nach links abgelenkt. In der
Summe werden die Winde also nach Westen abgelenkt,
wahrend sie von Gebieten langsamer Rotation (an den
Polen) in Richtung der Gebiete mit schnellerer Rotation
(am Aquator) strdmen. In groBBer Héhe bewegen Winde
sich nahezu parallel zu den Isobaren. Die Tiefdruckge-
biete liegen auf der Nordhalbkugel links, auf der Sitid-
halbkugel rechts der Windrichtung (siehe Abb. A3). Na-
he der Erdoberflache sind die Windgeschwindigkeiten
geringer. Daher verlduft die Windrichtung dort senk-
recht zu den Isobaren vom Hoch- zum Tiefdruckge-
biet. Die unterschiedlichen Windrichtungen fiihren da-
zu, dass die Luft auf der ndrdlichen Hemisphdre spiral-
formig im Uhrzeigersinn aus einem Hoch heraus und
gegen den Uhrzeigersinn in ein Tief hinein stromt.

N

Wind

T >

é otation

S

Abb. A3 Horizontale Stromungsrichtung der Luft relativ
zu einem Tiefdruckgebiet auf der nérdlichen und auf der
stdlichen Erdhalbkugel.

Der Gasverlust von Hochdruckgebieten durch Winde
wird ausgeglichen, indem Luft in groBer Hohe nach-
stromt und anschlieBend nach unten absinkt. Wir wis-
sen bereits, dass dieser Vorgang fur die Abnahme der
Bewolkung bis hin zu einem wolkenlosen Himmel ver-
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antwortlich ist. Ferner nehmen Dichte und Tempera-
tur der Luft mit abnehmender Hohe zu. Aus diesem
Grund sind Hochdruckgebiete mit hohen Temperatu-
ren auf der Erdoberflache verbunden. Im Winter kann
es passieren, dass die kalte Luft nahe der Erdoberfla-
che ein komplettes Absinken der Luft aus grof3er Hohe
verhindert. Dann befindet sich eine warme Luftschicht

1.2 Die kinetische Gastheorie

Uber einer kalten Luftschicht. Wir sprechen in so einem
Fall von einer Inversionslage. Auch an Orten mit einer
besonderen geographischen Lage wie beispielsweise
Los Angeles ist ein Luftaustausch unter Umstanden nur
eingeschrankt moglich. Dies kann zu einer Zunahme
der Konzentration photochemischer Schadstoffe, auch
Smog genannt, in der kalten Luftschicht fihren.

1.2 Die kinetische Gastheorie

Motivation

Eine wichtige Aufgabe in der Physikalischen Chemie
ist die Entwicklung von strengen Theorien, die auch
experimentell Uberpriifbare quantitative Aussagen
erlauben, aus einfachen qualitativen Modellvorstel-
lungen. Die kinetische Gastheorie ist ein exzellentes
Beispiel flr diese Vorgehensweise, und sie liefert
darlber hinaus eine wichtige Erkenntnis fiir die Dis-
kussion von Reaktionsgeschwindigkeiten in der Gas-
phase (siehe Abschn. 6.4).

Schliisselideen

Ein Gas besteht aus Molekilen von vernachldssigbar
geringer Grof3e, die sich kontinuierlich und ungeord-
net bewegen. StoBen Molekiile zusammen, gehor-
chen diese Kollisionen den Gesetzen der klassischen
Mechanik.

Voraussetzungen

Sie sollten mit dem Verhalten idealer Gase vertraut
sein, wie es durch das ideale Gasgesetz beschrieben
wird (siehe Abschn. 1.1), sowie mit der Definition
von Druck als eine Kraft, die auf eine Flache wirkt.
Diejenigen Gesetze der klassischen Mechanik, die
Sie zum Verstandnis bendtigen, sind in ,Toolkit 3:
Impuls und Kraft” angegeben, und die Eigenschaf-
ten von Exponentialfunktionen werden in ,Toolkit 4:
Exponential- und GauB3funktionen” beschrieben.

Die kinetische Gastheorie ist ein Beispiel dafiir, wie
aus Beobachtungen der Zustandsidnderungen idealer
Gase ein Modell abgeleitet werden kann, das Vorher-
sagen Uber das Verhalten der einzelnen Gasmolekiile
zulésst. Die Theorie basiert auf drei Annahmen:

1. Ein Gas besteht aus Molekiilen, die sich kontinu-
ierlich und ungeordnet bewegen.

2. Die Grofie eines Molekiils (der Molekiildurchmes-
ser) ist vernachldssigbar gering im Vergleich zur
Strecke, die im Mittel zwischen zwei Stofden zu-
riickgelegt wird.

3. Die Molekiile wechselwirken nicht miteinander,
aufler bei elastischen Stofen.

Bei einem ,elastischen” Stof3 bleibt die Translations-
energie der Molekiile vor und nach der Kollision un-
verdndert (es wird also keine Energie zur Anregung
von Vibrationen oder Rotationen verwendet). Sofern
die Annahme zutrifft, dass zwei Molekiile, solange sie
nicht zusammen stoflen, nicht miteinander wechsel-
wirken, hat dies zur Konsequenz, dass die potenziel-
le Energie der Molekiile (ihre Lageenergie) nicht von
ihren gegenseitigen Abstédnden abhingt. Sie kann da-
her gleich null gesetzt werden. Die Gesamtenergie ei-
ner Gasprobe ergibt sich aus der Summe der kineti-
schen Energien (der Bewegungsenergien) aller Mole-
kiile. Daraus folgt, dass die Gesamtenergie eines Gases
umso grofler ist, je schneller sich die Molekiile bewe-
gen, das heifit, je grofler die Summe der kinetischen
Energien aller Molekiile ist.

1.2.1 Der Druck eines Gases

Im Rahmen der kinetischen Gastheorie kann der kon-
stante Druck eines Gases auf die Zusammenstof3e der
Molekiile mit der Gefiflwand zuriickgefiihrt werden.
Jeder Stof$ ruft kurzzeitig eine Kraft auf die Wand
hervor. Da jedoch viele Milliarden Stéf3e pro Sekunde
stattfinden, wirkt im Grunde eine konstante Kraft auf
die Wand. Daher tibt das Gas auch einen konstanten
Druck aus. Auf der Grundlage dieses Modells kann ein
Zusammenhang zwischen Druck, Molmasse M und
Volumen V eines Gases hergeleitet werden (siehe auch
Herleitung 1.1):
nMc?

p== (1.14)
¢ ist die quadratisch gemittelte Geschwindigkeit
der Molekiile. Diese Grofde ist definiert als die Qua-
dratwurzel aus dem Mittelwert der Quadrate der Ge-
schwindigkeiten v der einzelnen Molekiile. Wenn also
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ein Gas aus N Molekiilen mit den Geschwindigkeiten
Vi, Vy, ..., Vy besteht, dann quadrieren wir alle Ge-
schwindigkeiten, bilden die Summe tiber alle Quadra-
te und teilen diese Summe durch die Gesamtzahl aller
Molekiile, um den Mittelwert (bezeichnet mit (... ))
zu erhalten. Im letzten Schritt berechnen wir dann die
Quadratwurzel des Mittelwerts:

V2442 12
¢ = (12)112 :( L N . (1.15)

N

Die Entwicklung eines Modells besteht gewohnlich
aus einer Reihe von Schritten; jeder Schritt basiert
auf einer klaren Vorstellung des zu Grunde liegen-
den physikalischen Bilds, in diesem Fall also auf der
Vorstellung eines Gases als einer Ansammlung von
Massenpunkten, die sich kontinuierlich und unge-
ordnet bewegen. Die entscheidenden quantitativen
Beziehungen, die wir bendtigen, sind die Gleichun-
gen der klassischen Mechanik (siehe ,Toolkit 3: Im-
puls und Kraft®).

Berechnung der Anderung des Impulses eines
Teilchens beim StofS auf die Wand.
Betrachten wir zunéchst die Anordnung in Abb. HI1.
Ein Teilchen mit der Masse m bewegt sich mit
einer Geschwindigkeitskomponente v, parallel zur
x-Achse (v, > 0 entspricht einer Bewegung nach
rechts und v, < 0 einer Bewegung nach links). Wenn
dieses Teilchen mit der rechten Wand zusammen-
stofit und dabei reflektiert wird, dann dndert sich
dessen Impuls von +m|v, | vor dem Stof3 auf —m|v, |

Fliche, A

At

i erreicht
erreicht i die
die © Wand
Wand /\
nicht | —] -

Abb.H1 Modell fur die Berechnung des Drucks eines ide-
alen Gases gemaB der kinetischen Gastheorie. Der Uber-
sichtlichkeit halber ist hier nur die x-Komponente der Ge-
schwindigkeit dargestellt (die beiden anderen Komponenten
andern sich nicht, wenn das Molekil mit der Wand zusam-
menstot). Alle Molekile innerhalb der schattierten Flache
erreichen die Wand im Zeitintervall At, wenn sie in Richtung
Wand fliegen.

nach dem Stof8 (wenn es sich mit der gleichen Ge-
schwindigkeit in die entgegengesetzte Richtung be-
wegt). Die Betragsstriche bedeuten, dass das Vorzei-
chen des umschlossenen Wertes immer positiv ist,
also z.B. | — 3| = 3. Die x-Komponente des Impul-
ses andert sich daher bei jedem Stoff um 2m|v,|
(die y- und die z-Komponente dndern sich nicht).
Wenn nun in einem Zeitintervall A¢ viele Molekii-
le mit der Wand zusammenstoflen, dann entspricht
die Gesamtdnderung des Impulses dem Produkt aus
der Impulsanderung fiir ein einzelnes Molekiil und
der Anzahl der Molekiile, die die Wand innerhalb des
Zeitintervalls erreichen.

Berechnung der Anzahl der StofSe auf die
Wand im Zeitintervall At.
Da ein Molekill mit der Geschwindigkeitskompo-
nente v, im Zeitintervall A¢ eine Entfernung von
|v,|At parallel zur x-Achse zuriicklegen kann, sto-
len alle Molekiile innerhalb eines Abstands |v,|At
mit der Wand zusammen, vorausgesetzt, sie fliegen
in Richtung Wand. Wenn die Wand die Flédche A hat,
werden somit alle Teilchen im Volumen A X |v,|At
die Wand erreichen (wenn sie in Richtung Wand flie-
gen). Die Teilchenzahldichte, die Anzahl der Teil-
chen dividiert durch das Gesamtvolumen, betréigt
nN,/V (n ist die Gesamtstoffmenge aller Molekii-
le im Behilter, V ist das Volumen des Behilters und
N, ist die Avogadro-Konstante). Daher ergibt sich
die Anzahl der Molekiile im Volumen A|v,|At zu
(N, /V) X Alv,|At. Zu jedem Zeitpunkt bewegt
sich die eine Hilfte der Teilchen von links nach
rechts und die andere Hilfte von rechts nach links,
so dass die mittlere Stof3zahl auf die Wand im Zeit-
intervall At durch den Ausdruck %nN WAV ALV
gegeben ist.

Berechnung der Kraft, die im Zeitintervall
At auf die Wand ausgeiibt wird.
Die Gesamtinderung des Impulses im Zeitinter-
vall At ergibt sich aus dem Produkt der Zahl der St6-
3e auf die Wand und der Impulsanderung 2m|v, | fiir
ein einzelnes Molekiil:

Anzahl der Stéfle  Impulsdnderung
P bei einem Stof
. NN A|v, | At ~—
Impulsdnderung = —v X 2m|v,|
M

~
n mNy AviAt nMAviAt
4 SV

Im letzten Schritt wurde die Beziehung M = mN,
verwendet. Nun konnen wir die Kraft als zeitliche
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Anderung des Impulses berechnen:

Impulsinderung nMAV?

Kraft = =
ra Zeitintervall \%

Berechnung des Drucks, der durch diese
Kraft auf die Wand ausgeiibt wird.
Somit ergibt sich der Druck als Quotient aus Kraft
und Fliache (also nach Division durch A) zu
nMv?

Druck = X

Da sich nicht alle Molekiile mit der gleichen Ge-
schwindigkeit bewegen, entspricht der messbare
Druck p dem Mittelwert dieser Grofse (bezeichnet
mit (... )). Somit gilt

()

p= v

Wir wollen nun den Zusammenhang zwischen dem
Druck und der quadratisch gemittelten Geschwin-
digkeit ¢ ableiten. Fiir die Geschwindigkeit v eines
einzelnen Molekils gilt v = v2 +v> +v2. Da die qua-
dratisch gemittelte Geschwindigkeit als ¢ = (v?)1/?
definiert ist (siehe Gl. (1.15)), ergibt sich folgende Be-
ziehung:

=2
2 2 2
= () + (%) + ()
Da sich die Molekiile aber vollig regellos bewegen,
sind alle drei Mittelwerte identisch. Somit gilt ¢ =
. . 1 .
3<Vi> beziehungsweise (vi) = gcz. Gleichung (1.14)

ergibt sich nun unmittelbar, wenn wir diese Bezie-
hungin p = nM(vi)/V einsetzen.

Toolkit 3: Impuls und Kraft

Die Geschwindigkeit v eines Teilchens ist definiert
als die Anderung der Position pro Zeit. Die gerichte-
te Geschwindigkeit v (engl.: ,velocity”) ist eine vek-
torielle GroBe, und besitzt somit sowohl einen Be-
trag als auch eine Richtung. Teilchen kdnnen sich im
dreidimensionalen Raum durchaus mit derselben Ge-
schwindigkeit, jedoch in unterschiedliche Richtungen
bewegen. Die gerichtete Geschwindigkeit kann als
Vektorpfeil dargestellt werden, wobei der Betrag (die
,Lange”) des Vektors die Geschwindigkeit v, und die
Richtungskomponenten v,, v, und v, die Vektorkoor-

1.2 Die kinetische Gastheorie

dinaten entlang der jeweiligen Raumachse bezeich-
nen (Abb. T1). Dabei handelt es sich um gerichte-
te Komponenten: v, = +5m s~ bedeutet, dass sich
ein Korper entlang der x-Achse (,nach rechts”) be-
wegt, wohingegen v, = —5m s~ bedeutet, dass sich
der Korper in die entgegengesetzte Richtung (,nach
links”) bewegt. Die ,Ldnge” des Vektorpfeils (die Ge-
schwindigkeit v) gehorcht dabei dem Satz des Pytha-
goras, d. h. der Betrag der Hypotenuse ergibt sich aus
dem Quadrat der einzelnen Komponenten des Vek-
tors geman:

2 _ 2 2
v —VX+Vy+V

2
z

Abb.T1

Die Konzepte der klassischen Mechanik finden ihren
Ausdruck in der Definition des Impulses p eines Teil-
chens, der definiert ist als

p=mv.

Der Impuls bertcksichtigt also ebenfalls die Ge-
schwindigkeit als vektorielle Grof3e (mit Ausbreitungs-
richtung). Teilchen derselben Masse, die sich mit iden-
tischer Geschwindigkeit v bewegen, jedoch in unter-
schiedliche Raumrichtungen, besitzen also auch un-
terschiedliche Impulse.

Die Beschleunigung a (engl: ,acceleration”) ist die
Anderung der (gerichteten) Geschwindigkeit pro Zeit.
Ein Teilchen beschleunigt, wenn sich die Geschwin-
digkeit seiner Bewegung erhoht. Ebenso spricht man
von einer Beschleunigung des Teilchens, wenn der Be-
trag seiner Geschwindigkeit zwar unverandert bleibt,
sich jedoch seine Bewegungsrichtung @ndert.

Nach dem zweiten Newton'schen Axiom ist die Be-
schleunigung eines Teilchens der Masse m proportio-
nal zu der Kraft, die auf das Teilchen wirkt:

F=ma.

Damv der Impulsist, und a die zeitliche Anderung der
Geschwindigkeit, entspricht ma der zeitlichen Ande-
rung des Impulses. Anders formuliert kénnen wir also
feststellen, dass die Kraft, die auf ein beschleunigtes
Teilchen wirkt, gleich der Anderungsrate des Impulses
ist. Das zweite Newton'sche Axiom zeigt, dass die Be-
schleunigung in derselben Raumrichtung verlauft wie

17
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die Kraft, die auf ein Teilchen wirkt. In einem isolier-
ten System, auf das keine externen Krafte einwirken,
findet also keinerlei Beschleunigung statt. Diese Fest-
stellung ist nichts anderes als der Impulserhaltungs-
satz: der Impuls eines Teilchens bleibt konstant erhal-
ten, solange keine (externe) Kraft auf ihn einwirkt.

Auf den ersten Blick scheint die quadratisch gemittel-
te Geschwindigkeit ein eher sonderbares Maf3 fiir die
mittlere Geschwindigkeit der Molekiile zu sein. Die
Bedeutung dieser Grofie wird jedoch klar, wenn wir
den Zusammenhang zwischen der Masse m, der Ge-
schwindigkeit v und der kinetischen Energie E;, ei-
nes Molekiils betrachten: Ey;, = 1mv2. Das bedeutet,
dass die mittlere kinetische Energie (Ey;,), der Mit-
telwert der kinetischen Energien aller Molekiile, durch
den Ausdruck %mc2 gegeben ist. Daraus folgt unmit-

telbar
c= 2<Ekin> 172
—m .

Das bedeutet, dass ¢ als Maf$ fir die mittlere ki-
netische Energie der Gasmolekiile verstanden wer-
den kann. Ein etwas anschaulicheres Maf3 fiir die Ge-
schwindigkeiten auf molekularer Ebene ist die mittle-
re Geschwindigkeit ¢ der Molekiile:

(1.16)

V1+V2+"'+VN

N (1.17)

c=

Fiir eine sehr grofle Zahl an Molekiilen ist die mittlere
Geschwindigkeit etwas kleiner als die quadratisch ge-
mittelte Geschwindigkeit. Der exakte Zusammenhang
lautet

_ g \1/2
c= (—) c~0,921c. (1.18)

3m

Fiir einfache Abschéatzungen oder qualitative Betrach-
tungen konnen wir beide Groflen als Maf3 fiir die
durchschnittliche Geschwindigkeit verwenden. Fiir
genaue quantitative Berechnungen hingegen miissen
wir streng zwischen quadratisch gemittelter und mitt-
lerer Geschwindigkeit unterscheiden.

lllustration 1.3: Quadratisch gemittelte Werte

Bei einer Radarkontrolle wurden folgende Ge-
schwindigkeiten gemessen: 45,0 (5), 47,0 (7), 50,0 (9),
53,0 (4), 57,0 (1) km h~L. Die Zahl der Autos mit der
jeweiligen Geschwindigkeit ist in Klammern ange-
geben. Die quadratisch gemittelte Geschwindigkeit c

der Autos ist gemaf3 Gl. (1.15) gegeben:

1/2
5% (45,0kmh™1)2 + 7 x (47,0 km h~1)?
€= 4+ + 5% (57,0kmh™1)2
5+7+-+5
=50,2kmh™!

Selbsttest 1.5
Berechnen Sie die mittlere Geschwindigkeit ¢ der Au-
tos (nach GI. (1.18)).

[Antwort: 46,2kmh™1]

1.2.2 Die mittlere Geschwindigkeit
der Gasmolekiile

Wir formen nun Gl. (1.14) so um, dass die Ahnlich-
keit zur Zustandsgleichung des idealen Gases (pV =
(nRT)) ersichtlich ist:

pV = %nMc2 .

(1.19)
Wir wollen nun annehmen, dass die aus der kineti-
schen Gastheorie abgeleitete GI. (1.14) tatsachlich die
Zustandsgleichung des idealen Gases ist. Dann kon-
nen wir die rechte Seite dieser Gleichung mit #RT
gleichsetzen und erhalten

%nMc2 = nRT .

Nach Division durch # auf beiden Seiten der Glei-
chung ergibt sich unmittelbar

Ly = rr.
3

Diese Beziehung ist sehr niitzlich, denn wir kénnen
nun einen Ausdruck fiir die quadratisch gemittel-
te Geschwindigkeit der Gasmolekiile in Abhéngig-
keit von der Temperatur und der Molmasse des Ga-
ses angeben, indem wir zunéchst ¢ = 3RT /M bertick-
sichtigen und auf beiden Seiten die Quadratwurzel
ziehen:

3RT \/?
¢c= (_) .

i (1.20a)

Kombinieren wir diesen Ausdruck mit Gl. (1.18), er-
halten wir fiir die mittlere Geschwindigkeit der Gas-
molekiile

o ()" ()" ()"
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lllustration 1.4: Die quadratisch gemittelte und
die mittlere Geschwindigkeit von Molekiilen

Setzt man in Gl (1.20a) die Molmasse von O,
(32,0gmol_1, entspricht 3,20 X 1072 kgmol_1 in
SI-Basiseinheiten) und eine Temperatur von 298 K
(25°C) ein, so ergibt sich eine quadratisch gemittelte
Geschwindigkeit von

R T 1/2
Is % N f-J\
3x8,3145] K~ mol™! x 298K
3,20 x 1072 kg mol ™!

~

M

CO2 =

=482ms 1.

Um die Einheiten einfacher kiirzen zu kénnen, wur-
de hierbei 1] = 1kgm?s~2 beriicksichtigt, und M
wurde in SI-Basiseinheiten angegeben. Dieses Vorge-
hen ist hdufig hilfreich zur einfacheren Berechnung
der Werte. Fiir die mittlere Geschwindigkeit ergibt
sich nach GI. (1.18)

Co, = 0,921 x482ms ™" =444ms~".

Eine analoge Berechnung der quadratisch gemittel-
ten Geschwindigkeit von N, ergibt c = 515 m s~. Die
Schallgeschwindigkeit in Luft hat einen vergleich-
bar groflen Wert (346 ms~! bei 25 °C). Dieser Sach-
verhalt ist leicht zu verstehen, denn Schallwellen
sind Druckédnderungen, die durch Molekiilbewegun-
gen ibertragen werden. Daher konnen wir erwarten,
dass die Ausbreitungsgeschwindigkeit einer Schall-
welle ungefihr der mittleren Molekiilgeschwindig-
keit entspricht, die sie benétigen, um dabei ihre Po-
sition zu verdndern.

Selbsttest 1.6
Berechnen Sie die quadratisch gemittelte Geschwin-
digkeit c von H, bei 25 °C.

[Antwort: 1920 ms™!]

Aus den Gln. (1.20a) und (1.20b) kann ein wichtiger
Zusammenhang abgeleitet werden:

Sowohl die quadratisch gemittelte Geschwindigkeit als
auch die mittlere Geschwindigkeit der Gasmolekiile
sind zur Quadratwurzel der Temperatur proportional.

Daher fithrt eine Verdopplung der Temperatur (auf
der Kelvin-Skala) zu einer Erh6hung der mittleren und
quadratisch gemittelten Geschwindigkeit um jeweils
den Faktor 21/2 = 1,414,

1.2 Die kinetische Gastheorie

lllustration 1.5: Einfluss der Temperatur auf
die Geschwindigkeit von Molekiilen

Die quadratisch gemittelte Geschwindigkeit von Mo-
lekiilen sei bezeichnet mit ¢(T). Die Abkithlung der
Luft von 25 °C (298 K) auf 0°C (273 K) verringert die
quadratisch gemittelte Geschwindigkeit der Molekii-
le um den Faktor

c(273K) ( 273K

1/2
- ) =0,957, mit coTV2,
c(298K) _ \298K

An einem kalten Tag ist die quadratisch gemittelte
Geschwindigkeit der Luftmolekiile etwa 4 % geringer
als an einem warmen Tag.

Selbsttest 1.7
Um welchen Faktor dndert sich die mittlere Geschwin-
digkeit der Luftmolekiile?

[Antwort: um denselben Faktor 0,957]

1.2.3 Die Maxwell’sche
Geschwindigkeitsverteilung

Bisher haben wir uns nur mit der mittleren Geschwin-
digkeit der Molekiile in einem Gas befasst. Die Mole-
kiille bewegen sich jedoch nicht alle mit der gleichen
Geschwindigkeit: Manche besitzen eine geringere als
die durchschnittliche Geschwindigkeit, wahrend sich
andere kurzzeitig deutlich schneller bewegen. Sto-
e der Molekiile untereinander fithren gewohnlich
zu Anderungen der einzelnen Geschwindigkeiten. So
kann ein langsames Molekiil durch einen Zusammen-
stof$ mit einem schnellen Molekiil deutlich an Ge-
schwindigkeit gewinnen, wiahrend das schnellere Mo-
lekiil abgebremst wird. Die Vielzahl der Stof3e bewirkt
eine stindige Umverteilung der Geschwindigkeiten,
denn jedes Molekiil in einem Gas st6f8t unter Normal-
bedingungen etwa einmal pro Nanosekunde (1ns =
1077 s) auf ein anderes Molekiil.

Der mathematische Ausdruck fiir die Wahrschein-
lichkeit P (engl.: ,probability”), die uns den Anteil der
Molekiile in einem bestimmten Geschwindigkeitsbe-
reich angibt, wird Geschwindigkeitsverteilung ge-
nannt. So konnen wir ausrechnen, dass bei 20°C
von 1000 O,-Molekiilen 19 Molekiile eine Geschwin-
digkeit zwischen 300 und 310 ms~! besitzen (P =
19/1000 = 0,019) und 21 Molekiile eine Geschwin-
digkeit zwischen 400 und 410ms~! (P = 21/1000 =
0,021). Die genaue Form der Verteilung wurde von
James Clerk Maxwell gegen Ende des neunzehn-
ten Jahrhunderts abgeleitet und wird deshalb Max-
well’sche Geschwindigkeitsverteilung (auch Max-



20

Peter W. Atkins, Julio de Paula: Kurzlehrbuch Physikalische Chemie — 2019/8/12 — Seite 20 — le-tex

1 Die Eigenschaften der Gase

well-Boltzmann-Verteilung) genannt. Der mathema-
tische Ausdruck, der den Anteil P aller Molekiile in
einem schmalen Geschwindigkeitsbereich zwischen
v und v + Av angibt (zum Beispiel zwischen 300
und 310 ms~1, entsprechend v = 300ms~! und Av =
10 ms™1), lautet

P(v,v+ Av) = p(v)Av

3/2 )
) y2e~Mv/QRT) (1 21a)

mit

—4 (
P =4 SR T
p ist der griechische Buchstabe Rho. Die oben angege-
benen Werte wurden mithilfe von Gl. (1.21a) berech-
net. Einen Uberblick zu Exponentialfunktionen finden
Sie in , Toolkit 4: Exponential- und Gauf3funktionen®.

Toolkit 4: Exponential- und Gauf3funktionen

Eine Exponentialfunktion der Form e™%* hat an der
Stelle x = 0 den Wert 1. Mit zunehmendem x nimmt
der Funktionswert immer weiter ab und geht im
Grenzfall x — oo gegen null. Diese Funktion geht mit
zunehmendem x umso schneller gegen null, je groBRer
der Wert von a ist.

Die Exponentialfunktion e~ wird auch GauB-
funktion genannt. Auch diese Funktion hat an der
Stelle x = 0 den Wert 1 und geht mit zunehmendem x
gegen null. Im Vergleich zur Funktion e~ nimmt die
GauBfunktion bei kleinen x-Werten langsamer und
bei groBeren x-Werten schneller ab.

1\\
10 \
9
8
7
6
5
3|
'
0—5—4 -3 =2 -1 6x1 2 3 4 5
Abb. T1

In Abb. T1 sind die Kurvenverldufe beider Funktionsty-
pen dargestellt, und auch ihr Verhalten bei negativen
Werten flr x ist gezeigt. Beide Funktionen haben an
der Stelle x = 0 den Wert 1, die Exponentialfunktion
geht jedoch fiir x — —oo gegen unendlich. Die Gauf3-
funktion verlauft in ihrem Maximum bei x = 0 symme-
trisch zur x-Achse und nahert sich dann schnell dem
Wert null an fiir x — +o0.

Beachten Sie, dass die Funktion p(v) eine Wahrschein-
lichkeitsdichte ist, nicht die Wahrscheinlichkeit selbst.
Die Wahrscheinlichkeit, mit der Molekiile eine Ge-
schwindigkeit besitzen, die im Bereich v bis v + Av
liegt, ist gegeben durch das Produkt aus p(v) und des
Betrages von Av. Streng genommen ist Gl. (1.21a) nur
dann giiltig, wenn der Geschwindigkeitsbereich Av
unendlich klein gewahlt wird, geschrieben als Diffe-
renzial dv, denn nur in diesem Fall kann p(v) im unter-
suchten Bereich als konstant angesehen werden. Da-
her lautet die formale mathematische Schreibweise
von GL. (1.21a)

Pv,v+dv) =p(v)dv. (1.21b)
Obwohl GL. (1.21a) kompliziert erscheint, kann man
einige wichtige Merkmale doch relativ leicht erken-
nen. In der Physikalischen Chemie miissen wir in der
Lage sein, den Sinngehalt einer Formel zu erfassen.
Die Fihigkeit, qualitative und quantitative Zusam-
menhénge aus einer mathematischen Formel abzule-
sen, ist wesentlich wichtiger als die blofle Kenntnis der
Formel selbst. In diesem Sinn wollen wir Gl. (1.21a)
Schritt fiir Schritt analysieren.

e Da P(v,v + Av) proportional zum betrachteten
Geschwindigkeitsbereich Av ist, steigt die Wahr-
scheinlichkeit, dass eine Geschwindigkeit inner-
halb dieses Bereiches liegt, mit dem Betrag von
Av an. Wenn wir also den Bereich Av um eine
Geschwindigkeit herum verdoppeln (wobei er aber
stets schmal bleiben muss), verdoppelt sich auch der
Anteil der Molekiile, die in diesem Geschwindig-
keitsbereich liegen.

¢ Gleichung (1.21a) enthélt als Faktor die abfallen-
de Exponentialfunktion e~ V2/2RT Alg Konsequenz
muss der Anteil der Molekiile mit extrem grofier Ge-
schwindigkeit sehr klein sein, da die Funktion emax’
fiir grofle Werte von ax? sehr klein wird.

e Der Faktor M /2RT im Exponenten von e~Mv?/2RT
ist grof} fiir Gase mit einer grofien Molmasse M,
und fiir grofie Werte von M geht die Exponential-
funktion schneller gegen null. Daher ist es unwahr-
scheinlich, schwere Molekiile mit einer sehr hohen
Geschwindigkeit zu finden.

e Das Gegenteil ist der Fall, wenn eine hohe Tempe-
ratur T herrscht: Dann ist der Faktor M/2RT im
Exponenten klein, was zu einem relativ langsamen
Abfall der Exponentialfunktion gegen null mit stei-
gendem v fithrt. Das bedeutet, dass wir bei hoherer
Temperatur auch einen grofieren Anteil sehr schnel-
ler Molekiile erwarten konnen.

o Der Faktor v? vor der Exponentialfunktion geht fiir
abnehmende Werte von v gegen null. Daher wird
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Abb. 1.6 Die Maxwell'sche Geschwindigkeitsverteilung fiir
Gase mit gleicher Molmasse bei unterschiedlichen Tempera-
turen. Mit steigender Temperatur wéchst die Breite der Vertei-
lung, zudem wird die quadratisch gemittelte Geschwindigkeit,
deren Wert fir zwei Félle durch die Lage der vertikalen Linie
angezeigt wird, zu hheren Werten hin verschoben.

stets nur ein sehr kleiner Anteil der Molekiile eine
sehr geringe Geschwindigkeit besitzen.

e Die restlichen Faktoren in Gl. (1.21a) (der Klammer-
ausdruck sowie der Faktor 4m) sorgen dafiir, dass
die Wahrscheinlichkeit, ein Molekiil mit einer be-
liebigen Geschwindigkeit im gesamten Geschwin-
digkeitsbereich von null bis unendlich zu finden,
gleich 1 ist.

In Abb. 1.6 sind die Maxwell'schen Verteilungen
fiur ein bestimmtes Gas (also fiir eine konstante Mol-
masse M) bei verschiedenen Temperaturen darge-
stellt. Wir sehen, dass sich nur ein geringer Anteil al-
ler Molekiile mit sehr kleiner oder sehr grofler Ge-
schwindigkeit bewegt, wie wir bereits aus Gl. (1.21a)
folgern konnten. Ferner konnen wir erkennen, dass
mit steigender Temperatur der Anteil an Molekiilen
mit sehr grofSen Geschwindigkeiten deutlich zunimmt
und dass der abfallende Teil der Verteilung zu hoheren
Geschwindigkeiten hin verschoben ist. Dieser Zusam-
menhang spielt eine wichtige Rolle fiir die Geschwin-
digkeit chemischer Reaktionen in der Gasphase (sie-
he Abschn. 6.4), denn es héngt auch von den Energien
(und damit den Geschwindigkeiten) der Molekiile ab,
ob ein Zusammenstof zu einer Reaktion fiihrt.

Abbildung 1.7 zeigt die Maxwell’schen Verteilungen
fiir Gase mit unterschiedlichen Molmassen bei kon-
stanter Temperatur. Wir sehen, dass sich schwere Mo-
lekiile bei gleicher Temperatur im Durchschnitt mit
geringeren Geschwindigkeiten fortbewegen als leich-
te Molekiile. Weiterhin ist die Verteilung fiir schwere
Molekiile merklich schmaler, was dazu fiihrt, dass die
Geschwindigkeiten der allermeisten Molekiile nahe
bei der mittleren Geschwindigkeit liegen. Im Gegen-
satz dazu besitzen leichte Molekiile (wie etwa H,) eine

1.2 Die kinetische Gastheorie
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Abb. 1.7 Die Maxwell'sche Geschwindigkeitsverteilung fiir
Gase mit unterschiedlichen Molmassen bei konstanter Tem-
peratur. Flir Gase mit geringer Molmasse liegt eine breite Ge-
schwindigkeitsverteilung vor, so dass sich ein bedeutender
Anteil aller Molekile mit einer viel groBeren als der quadra-
tisch gemittelten Geschwindigkeit bewegt. Fiir Gase mit hoher
Molmasse hingegen ist die Verteilung der Geschwindigkeiten
deutlich schmaler, so dass die Geschwindigkeit eines sehr gro-
Ben Teils aller Molekiile nahe bei der quadratisch gemittelten
Geschwindigkeit liegt, deren Werte fiir zwei Félle durch die
vertikalen Linien angezeigt werden.

hohe mittlere Geschwindigkeit, und die Verteilung ih-
rer Geschwindigkeiten ist sehr breit: Viele Molekiile
bewegen sich deutlich schneller als der Durchschnitt,
viele aber auch deutlich langsamer. Diese Tatsache ist
von Bedeutung fiir die Zusammensetzung der Atmo-
sphire von Planeten, denn ein signifikanter Teil al-
ler leichten Molekiile besitzt eine gentigend hohe Ge-
schwindigkeit, um der Gravitationsanziehung zu ent-
fliehen. Das ist einer der Griinde fiir den geringen An-
teil an Wasserstoff (H,, Molmasse M =2,02¢g mol~1)
und Helium (He, M = 4,00 gmol_l) in der Erdatmo-
sphére.

1.2.4 Diffusion und Effusion

Als Diffusion bezeichnen wir einen Vorgang, bei dem
sich die Molekiile unterschiedlicher Stoffe im Laufe
der Zeit aufgrund ihrer Eigenbewegung vermischen,
und zwar ohne mechanische Einwirkung (z. B. durch
Riihren). Wenn zwei Festkorper Kontakt untereinan-
der haben, diffundieren die Atome des eines Festkor-
pers in den anderen und umgekehrt, allerdings nur
duflerst langsam. Die Diffusion der Atome eines fes-
ten Stoffs in ein fliissiges Losungsmittel geht deutlich
schneller vonstatten, muss jedoch oft durch Umriih-
ren oder Schiitteln beschleunigt werden (dann han-
delt es sich aber nicht mehr um eine reine Diffusion).
Mit Abstand am schnellsten findet Diftfusion von Ga-
sen statt. Das erklart die weitgehend einheitliche Zu-
sammensetzung der Atmosphére. Gase werden aus ei-

21
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ner Vielzahl ortlich begrenzter Quellen an die Atmo-
sphire abgegeben. Die Gasmolekiile difftundieren von
der Quelle weg und verteilen sich im Laufe der Zeit
in der Umgebung. Im Allgemeinen wird der Vermi-
schungsprozess durch Luftbewegungen beschleunigt.
Das Entweichen eines Gases aus einem Gefif3 durch
ein kleines Loch, zum Beispiel aus einem Reifen oder
einem aufgeblasenen Ballon, bezeichnet man als Effu-
sion (siehe Abb. 1.8).

ioooo io
(@
°°\+

Abb. 1.8 (a) Der Begriff Diffusion bezeichnet die Ausbreitung
von Molekiilen einer Substanz in einen Raum, der urspriing-
lich von einer anderen Substanz eingenommen wurde. Durch
die Bewegung der Molekiile beider Substanzen diffundiert
jede Substanz in die jeweils andere hinein. (b) Der Begriff Ef-
fusion bezeichnet das Entweichen von Molekiilen aus einem
Gefall durch ein kleines Loch.

Die Diffusions- und Effusionsraten von Gasen neh-
men mit steigender Temperatur zu, denn beide Pro-
zesse werden durch Molekiilbewegungen hervorgeru-
fen. Aus dem gleichen Grund steigt die Geschwindig-
keit beider Prozesse mit abnehmender Molmasse der
Gase an. Eine einfache mathematische Abhdngigkeit
von der Molmasse finden wir aber nur fiir die Effu-
sionsrate, da bei der Effusion im Normalfall nur eine
Molekiilsorte betrachtet wird, wihrend an einer diffu-
sionsbedingten Vermischung mindestens zwei unter-
schiedliche Gase beteiligt sind. Mit der Diffusion wer-
den wir uns erst in Abschn. 6.7 eingehender befassen.

Aus experimentellen Beobachtungen zur Abhéngig-
keit der Effusionsrate eines Gases von seiner Molmas-
se leitete Thomas Graham 1833 das Graham’sche Ef-
fusionsgesetz ab:

Bei konstantem Druck und konstanter Temperatur ist
die Effusionsrate eines Gases umgekehrt proportional
zur Quadratwurzel der Molmasse des Gases:

(1.22)

Effusionsrate Ik

Die Effusionsrate entspricht der Anzahl an Molekiilen
(der Stoffmenge in mol), die pro Sekunde aus dem Ge-
fafl entweicht, und sie ist proportional zur Flache der
Offnung, durch die die Molekiile entweichen: im Fol-
genden gehen wir davon aus, dass die Fliche der Off-
nungen grundsitzlich identisch ist, wenn wir zwei Ef-
fusionsraten miteinander vergleichen.

lllustration 1.6: Das Graham’sche Effusionsgesetz

Das Verhiltnis der Effusionsraten von molekula-
rem Wasserstoff (Molmasse M = 2,016 gmol~!) und
Kohlendioxid (M = 44,01 g mol~!) betrigt unter der
Voraussetzung, dass beide Gase den gleichen Druck
und die gleiche Temperatur aufweisen,

1/2
Effusionsrate von H, Mco,

Effusionsrate von CO,

_ (44,01 gmol~1\"?
~ \ 2,016 gmol-!
= 4,672.

Die Masse des im gleichen Zeitraum aus dem Gefaf3
entweichenden Kohlendioxids ist grofier als die Mas-
se des entweichenden Wasserstoffs, denn obwohl et-
wa fiinfmal so viele Wasserstoffmolekiile pro Zeit-
einheit das Gefafd verlassen, ist die Masse eines Mo-
lekiils Kohlendioxid mehr als zwangzigmal so grof§

ist wie die eines Wasserstoffmolekiils.

Hinweis Wenn Sie nur den Begriff Rate verwenden,
sollten Sie stets angeben, welche Grofie sich zeitlich
andert, denn der Begriff Rate allein ist nicht eindeu-
tig. In diesem Fall handelt es sich um eine Anderung
der Stoffmenge beziehungsweise der Zahl der Mole-
kiile. Der Begriff Effusionsrate bezeichnet genau diese
Grofle.

Selbsttest 1.8

Nehmen Sie an, dass 5,0 g Argon durch Effusion ent-
weichen. Welche Masse Stickstoff wiirde unter densel-
ben Bedingungen entweichen?

[Antwort: 4,2 g]

Die hohe Effusionsrate von Gasen mit einer sehr klei-
nen Molmasse wie Wasserstoff und Helium ist der
Grund dafiir, warum diese sehr leicht durch poro-
se Gefiflwinde (zum Beispiel aus Gummi) entwei-
chen. Die unterschiedlichen Effusionsraten durch po-
rose Barrieren macht man sich auch bei der Herstel-
lung von Kernbrennstében aus Uran zu Nutze, bei der
das seltenere, spaltbare Isotop 235U (Anteil 0,720 %)
vom wesentlich hiufigeren 233U getrennt wird. Dabei
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wird das Uran in die leicht fliichtige, feste Verbindung
Uranhexafluorid iiberfiihrt. Die unterschiedlichen Ef-
fusionsraten von 23°UF, und 233 UF; fithren nun zu ei-
ner Anreicherung des leichteren Isotops. Da allerdings
das Verhéltnis der Molmassen beider Substanzen le-
diglich 1,008 betrigt, ist die Effusionsrate von 23°UF
nur um den Faktor 1,0081/2 = 1,004 grofier. Aus die-
sem Grund sind tausende solcher Effusionsprozesse
notwendig, um eine signifikante Anreicherung zu er-
zielen.

Das Graham’sche Effusionsgesetz ergibt sich in ein-
facher Weise aus der kinetischen Gastheorie, denn die
mittlere Geschwindigkeit ¢ der Gasmolekiile ist nach
Gl (1.20a) umgekehrt proportional zur Quadratwur-
zel der Molmasse. Da die Effusionsrate, die Zahl der
pro Zeiteinheit durch ein Loch austretenden Molekii-
le, proportional zur Anzahl der Molekiile ist, die die-
se Offnung erreichen (und damit auch proportional zu
deren Geschwindigkeit), ist die Effusionsrate ebenfalls
umgekehrt proportional zu M'/2,

1.2.5 Intermolekulare StoR3e

Die Strecke, die ein Molekill im Durchschnitt zwi-
schen zwei Stoflen zuriicklegt, wird mittlere freie
Weglinge A (lambda) genannt. Die mittlere freie
Weglédnge der Molekiile in Fliissigkeiten entspricht
nur einem Bruchteil ihres eigenen Durchmessers, da
sie unmittelbar auf ein benachbartes Molekiil treffen,
sobald sie ihre Position auch nur einen Bruchteil ih-
res eigenen Durchmessers verdndern. In Gasen hinge-
gen kann die mittlere freie Weglidnge mehrere hundert
Molekiildurchmesser betragen. Wenn wir uns die Mo-
lekiile in einem Gas als Tennisbélle vorstellen, dann
wire die mittlere freie Weglénge typischerweise in et-
wa so grofd wie die Linge eines Tennisplatzes. Wie wir
in der folgenden Herleitung 1.2 sehen werden, betréigt
die mittlere freie Wegldnge eines Molekiils in einem
idealen Gas

kT

wobei o (sigma) den Stofquerschnitt bezeichnet, also
diejenige Flidche eines Molekiils, die am Stof3 beteiligt
ist. Wenn wir nun einen Stof definieren als ein Ereig-
nis, bei dem sich zwei Molekiile bis auf einen bestimm-
ten Abstand d nahern, dem Molekiildurchmesser (also
das Zweifache ihres Radius), dann gilt ¢ = d? (siehe
Abb. 1.9).

Zur Berechnung der mittleren freien Wegldnge ge-
hen wir davon aus, dass ein Molekil im Verlauf sei-

1.2 Die kinetische Gastheorie

Durchmesser, d

Radius, d

Abb. 1.9 Um das Sto3verhalten der Molekiile eines idealen
Gases quantitativ beschreiben zu kdnnen, betrachtet man die
Molekiile als Zentren von Kugeln mit dem Durchmesser d.

Ein Molekil st6Bt mit einem anderen zusammen, wenn sich
letzteres in einem Zylinder mit dem Radius d befindet und
sich beide Molekiile parallel zur Zylinderachse aufeinander zu
bewegen. Der StoBquerschnitt eines Molekiils entspricht der
Querschnittsfliche md? des Zylinders.

ner Bewegung durch den Raum mehrfach mit ande-
ren Molekiilen zusammenstofit. Es gilt

mittlere zuriickgelegte Weglénge
mittlere Anzahl der St6f3e

Sowohl den Zihler als auch der Nenner in dieser
Gleichung miissen wir nun durch mathematische
Terme ausdriicken, die physikalische Grofien enthal-
ten. Beide Komponenten hdngen von der mittleren
Geschwindigkeit der Molekiile ab.

Formulierung des Zdhlers.
Diese Formulierung ist einfach: innerhalb eines Zeit-
intervalls At legt ein Molekil die Wegstrecke [ = cAt
zuriick.

Formulierung des Nenners.

Im selben Zeitintervall At durchlauft das Molekiil
einen Zylinder mit dem Volumen ocAt. Sofern sich
ein weiteres Molekill innerhalb des Zylinders befin-
det, kommt es zum Stof3. Wenn wir die Partikelzahl-
dichte des Gases mit N bezeichnen, dann ergibt sich
die Anzahl der Kollisionen aus dem Produkt aus dem
durchlaufenen Volumen mal Partikelzahldichte, also
ocAtN. Allerdings miissen wir beriicksichtigen, dass
sich nicht nur das stoflende Molekiil bewegt, son-
dern auch dessen Stof3partner. Daher sollten wir ge-
nauer anstelle von ¢ von der mittleren relativen Ge-
schwindigkeit der Molekiile ¢, sprechen, und fiir die
Anzahl der Stof3e schreiben: oc o AtN.

Formulierung der Partikelzahldichte.
Die Partikelzahldichte ist N = N/ V. Aus dem idea-
len Gasgesetz, pV = nRT mit n = N/N, (N, ist die
Avogadro-Konstante), ergibt sich, dass n/V = p/RT
ist. Daraus folgt N/V = nN, /V = pN, /RT. Wenn
wir noch bedenken, dass R = Nk ist (mit der Boltz-
mann-Konstanten k), dann ergibt sich N = p/kT.

23
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Berechnung der mittleren relativen Ge-
schwindigkeit.
Es existiert eine einfache Beziehung zwischen der
mittleren Geschwindigkeit und der mittleren relati-
ven Geschwindigkeit: um sie zu finden, miissen wir
die Molmasse eines Molekiils in GI. (1.20b) durch die
reduzierte (molare) Masse ersetzen. Wie wir an an-
derer Stelle noch sehen werden, wird die reduzierte
Molare Masse p in Gleichungen verwendet, in denen
die relative Bewegung von Partikeln betrachtet wird.
Fiir Partikel der Massen m1, bzw. my gilt

KNG
h=——"——.

ma + mg
Fiir zwei Molekiile mit identischen Massen m gilt da-
her fir die reduzierte Masse y = %m, und die re-

duzierte molare Masse ist %M Mit GL. (1.20b) folgt,
dass

1/2 12

- _(_srrT 12 (BRTNY? _ i

rel — 1 = _M = c
T X EM T

und daher ergibt sich die mittlere Anzahl der Stof3e
im Zeitintervall At zu 21/26CALN.

Kombination der Terme fiir Zéhler und Nen-
ner.
Fiir die mittlere freie Weglange ergibt sich schliefilich

e 1 kT
21/26AtN ~ 21/26N  212gp "

Dies entspricht Gl. (1.23).

Die Stofirate eines Molekiils, also die mittlere An-
zahl der Stof3e pro Molekiil und Zeiteinheit, wird als
Stofizahl z bezeichnet. Der Kehrwert der Stofizahl
1/z entspricht der Zeit, die ein Molekiil im Durch-
schnitt zwischen zwei Stoflen im freien Flug zuriick-
legt. Wenn ein Molekiil beispielsweise im Mittel zehn-
mal pro Sekunde mit anderen Molekiilen zusammen-
stofit, dann hat die Stofizahl den Wert 10s~! und die
mittlere Zeit zwischen zwei Stoflen betragt % s. Bei
1atm und Raumtemperatur st6fit ein Molekil etwa
eine Milliarde Mal pro Sekunde mit anderen Mole-
kiilen zusammen (z = 10 s71), daher betrigt die Zeit
zwischen zwei Stoflen unter diesen Bedingungen im
Durchschnitt etwa 1 ns.

Wenn wir die mittlere freie Weglédnge A, also die im
Mittel wihrend eines freien Flugs zuriickgelegte Stre-
cke, durch die Zeit 1/z zwischen zwei Stoflen dividie-
ren, sollten wir eine mittlere Geschwindigkeit der Mo-
lekiile erhalten. Es folgt, dass die mittlere freie Weglén-

ge und die Stofzahl wie folgt zusammenhéngen:

A

N

r Y
mittlere freie Weglange A
Crel =

= =—=»Az (1.24
Zeit zwischen zwei Stoflen  1/z 2 (129

A J

n'g

1/z

Mit der Definition fiir A aus GL (1.23) und ¢, = 21/%¢
(siehe Herleitung 1.2) ergibt sich

_ Crel _ 21/2¢ _ 20pc
X T2 RkT

2

und daher, durch Kombination mit Gl. (1.20b), fiir die
Stof3zahl (ideales Gas):

20p (8RT\/?
=% Gar) (125

lllustration 1.7: Die mittlere freie Weglange

Mit den Angaben aus Tab. 1.3 und GI. (1.23) konnen
wir die mittlere freie Wegldange von O,-Molekiilen
bei Standardtemperatur und Standarddruck (SATP,
25°C, 1 bar) berechnen:

k T
- % ~N K-J\
3 1,381 x 1072 JK™! x 298K
21/2 % 0,40 x 10718 m? x 1,00 x 10° Pa

V

o P
_ 1,381 x 10723 x 298 J
"~ 21/2%0,40 x 1018 x 1,00 X 105 Pam?
=7,3% 10°8m=73nm.

Wir haben hier die Beziehungen 1] = 1 Pam? und
1nm = 10~° m verwendet. Unter diesen Bedingun-
gen betrigt die Stof3zahl 8,6 x 10° s~1. Das bedeutet,
jedes Molekiil stofit 8,6 Milliarden Mal pro Sekunde
mit einem anderen zusammen.

Selbsttest 1.9
Wie grofd ist die Stofizahl fiir Cl,-Molekiile in einer
Chlorgas-Probe unter denselben Bedingungen?

[Antwort: 10 ns™1]

Auch an dieser Stelle wollen wir einige wichtige
Zusammenhénge aus den Ausdriicken fiir A und z
(Gln. (1.23) bis (1.25)) ableiten:

e Aus der Proportionalitit A « 1/p ergibt sich: Die
mittlere freie Wegldnge nimmt ab, wenn der Druck
zunimmt.
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Tab. 1.3 StoBquerschnitte einiger Atome und Molekiile.

Spezies o/nm?
Argon, Ar 0,36
Ethen, C,H, 0,64
Benzol, C;Hg 0,88
Methan, CH, 0,46
Chlor, Cl, 0,93
Kohlendioxid, CO, 0,52
Wasserstoff, H, 0,27
Helium, He 0,21
Stickstoff, N, 0,43
Sauerstoft, O, 0,40
Schwefeldioxid, SO, 0,58

1nm? = 10718 m?2.

Eine Zunahme des Drucks bedeutet, dass bei kon-
stanter Temperatur in einem bestimmten Volumen
mehr Molekiile vorhanden sind. Dadurch reduziert
sich die mittlere freie Weglénge, denn das einzel-
ne Molekiil trifft haufiger auf andere Molekiile und
legt zwischen zwei Stof3en eine kiirzere Strecke zu-
riick. So sinkt beispielsweise die mittlere freie Weg-
lange von O,-Molekiilen von 73 auf 36 nm, wenn der
Druck bei 25 °C von 1,0 auf 2,0 bar verdoppelt wird.
Aus der Proportionalitit A o« 1/0 ergibt sich: Die
mittlere freie Wegldnge nimmt mit zunehmendem
StofSquerschnitt der Molekiile ab.
Wenn die Molekiile einen grofSeren Stofiquerschnitt
besitzen, nimmt die Wahrscheinlichkeit fir Kolli-
sionen mit anderen Molekiilen zu, folglich verrin-
gert sich auch die mittlere freie Weglénge. Der Stof3-
querschnitt ¢ von Benzolmolekiilen (0,88 nm?) ist
etwa viermal so grofy wie der von Heliumatomen
(0,21 nm?), bei gleichem Druck und gleicher Tem-
peratur ist deshalb die mittlere freie Weglédnge von
Benzolmolekiilen viermal kiirzer (siehe Tab. 1.3).
Aus der Proportionalitit z « p ergibt sich: Die Stofs-
zahl steigt, wenn der Druck zunimmt.
Bei gleicher Temperatur bendtigt ein Molekiil in ei-
nem dichteren, komprimierten Gas weniger Zeit, bis
es auf ein benachbartes Molekiil trifft. Dadurch er-
hoht sich bei zunehmendem Druck die Stofizahl.
So fithrt die Verdopplung des Drucks von Sauer-
stoffgas auch zu einer Verdopplung der Stof3zahl der
O,-Molekiile, z.B. von 8,6 X 10° s~! unter SATP-
Bedingungen (siehe Illustration 1.7) auf 17 x 10° s~!
bei Erhohung des Drucks auf 2,0 bar (und konstan-
ter Temperatur).
o Ausden Proportionalititen z o c und ¢ < 1/M/? er-
gibt sich: Schwere Molekiile stoflen pro Zeiteinheit

1.3 Reale Gase

seltener mit anderen zusammen als leichte Molekii-
le, sofern ihr Stofquerschnitt identisch ist.
Schwere Molekiile bewegen sich bei gleicher Tem-
peratur im Mittel langsamer als leichte Molekiile.
Dabher ist auch ihre Stof8zahl geringer, d. h. sie kol-
lidieren seltener mit anderen Molekiilen.

Schlisselkonzepte

1.

1

Die kinetische Gastheorie beriicksichtigt aus-
schlief3lich die kinetische Energie der Gasmolekii-
le.

Wichtige Ergebnisse dieses Modells sind die abge-
leiteten Beziehungen fiir den Druck und die qua-
dratisch gemittelte Geschwindigkeit.

. Sowohl die quadratisch gemittelte Geschwindig-

keit als auch die mittlere Geschwindigkeit von
Molekiilen sind proportional zur Quadratwurzel
der Temperatur, und umgekehrt proportional zur
Quadratwurzel der Molmasse.

Die Maxwell’'sche Geschwindigkeitsverteilung
gibt fiir jede beliebige Temperatur den Anteil der
Molekiile eines Gases an, die Geschwindigkeiten
innerhalb eines bestimmten Bereiches besitzen.
Das Graham’sche Effusionsgesetz besagt, dass
bei vorgegebenem Druck und Temperatur die Effu-
sionsrate eines Gases umgekehrt proportional zur
Quadratwurzel der molaren Masse der Gasmole-
kiile ist.

Die Stof8zahl ist definiert als die Anzahl der Kol-
lisionen eines Molekiils innerhalb eines Zeitinter-
valls geteilt durch die Dauer dieses Intervalls.

Die mittlere freie Weglinge ist die durchschnitt-
liche Wegstrecke, die ein Molekiil zwischen zwei
Stoflen zuriicklegt.

.3 Reale Gase

Motivation

Reale Gase weichen in ihrem Verhalten von der Mo-
dellvorstellung des idealen Gases ab, und es ist wich-
tig diese real existierenden Eigenschaften beschrei-
ben zu kénnen. Diese Abweichungen vom idealen
Verhalten erlauben es, einen tiefer greifenden Ein-
blick in die Natur der Wechselwirkungen zwischen
Molekiilen zu gewinnen. Die Beriicksichtigung und
Beschreibung dieser Wechselwirkungen ist dartiber
hinaus ein exzellentes Beispiel fiir die Verfeinerung
von theoretischen Modellvorstellungen in der Physi-
kalischen Chemie.

25
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Die Eigenschaften der Gase

Schliisselideen

Anziehungs- und AbstoBungskrafte zwischen Gas-
molekilen sind die Ursache fiir das nicht-ideale Ver-
halten der Isothermen und das kritische Verhalten
realer Gase.

Voraussetzungen

Dieser Abschnitt baut auf unserer Diskussion der
idealen Gase in Abschn. 1.1 auf, und wir werden da-
raus weitergehende Uberlegungen ableiten. Hierzu
benotigen wir ein neues mathematisches Werkzeug,
die Differenzialrechnung, die es uns ermdglicht,
Wendepunkte im Verlauf von Kurven zu identifizie-
ren. Dieses wichtige mathematische Verfahren wird
in ,Toolkit 5: Differenzialrechnung” vorgestellt.

Bei unseren Uberlegungen in Abschn. 1.2 zur kine-
tischen Gastheorie haben wir vorausgesetzt, dass in
einem idealen Gas die mittlere freie Weglédnge A der
Gasmolekiile wesentlich grofier als ihr Durchmesser d
ist; d betrachten wir dabei als denjenigen Abstand, bei
dem sich die Molekiile miteinander in Kontakt befin-
den sollen:

Bedingung fiir das ideale Verhalten eines Gases: A > d.

Aufgrund des grofien mittleren Abstands der Molekii-
le tragt in einem idealen Gas nur die kinetische En-
ergie der molekularen Bewegung zur Gesamtenergie
bei, wihrend die potenzielle Energie aus intermoleku-
laren Wechselwirkungen keinen Beitrag liefert. In der
Realitdt treten solche Wechselwirkungen bei hinrei-
chend kleinem Abstand der Molekiile auf, daher ist die
Vernachldssigung der potenziellen Energie nur eine
Naherung, und wir miissen unser Modell erweitern.
In der Physikalischen Chemie bauen komplexe The-
orien hiufig auf einfacheren Modellvorstellungen auf,
die sukzessive verfeinert werden, um sie mit den be-
obachteten Ergebnissen weitergehender Experimente
in Einklang zu bringen.

1.3.1 Intermolekulare Wechselwirkungen

Wir konnen zwei verschiedene Formen der Wechsel-
wirkung zwischen Molekiilen unterscheiden, anzie-
hende und abstoflende. Molekiile mit vergleichsweise
grofSem Abstand (einige Molekiildurchmesser) ziehen
einander an. Dies ist die Ursache dafiir, dass Gase bei
niedrigen Temperaturen zu Fliissigkeiten kondensie-
ren. Unterschreitet die Temperatur eines Gases einen
bestimmten Wert, dann reicht die kinetische Energie
der Molekiile nicht mehr aus, um den Anziehungs-
kraften der Nachbarn entgegenzuwirken, und die Mo-

lekiile halten sich gegenseitig fest. Wenn zwei Molekii-
le hingegen miteinander in engen Kontakt kommen,
stofSen sie einander ab. Die abstoflende Wechselwir-
kung ist der Grund dafiir, dass Flissigkeiten und Fest-
korper ein definiertes Volumen besitzen und nicht in
einen winzigen Punkt zusammenfallen.

Intermolekulare Wechselwirkungen — die Anzie-
hung und AbstofSung von Molekiilen — tragen zur po-
tenziellen Energie und damit auch zur Gesamtener-
gie eines Gases bei. Wenn sich Molekiile einander né-
hern, kommt es zu einer anziehenden Wechselwir-
kung und, damit verbunden, zu einer Absenkung der
Gesamtenergie: Anziehende Wechselwirkungen leis-
ten einen negativen Beitrag zur Gesamtenergie. Bei
hinreichend kleinem Abstand der Molekiile setzen
abstoflende Wechselwirkungen ein, die zu einer Er-
hohung der Gesamtenergie fithren und somit einen
positiven Beitrag leisten. Abbildung 1.10 zeigt den
allgemeinen Verlauf der intermolekularen potenziel-
len Energie in Abhingigkeit vom Abstand. Anziehen-
de Wechselwirkungen (negativer Beitrag zur Gesamt-
energie) sind im Bereich grofierer Abstinde dominant,
abstoflende Wechselwirkungen (positiver Beitrag zur
Gesamtenergie) im Bereich kleiner Absténde.

Die Wechselwirkungen der Molekiile untereinan-
der haben auch einen Einfluss auf die makroskopi-
schen Eigenschaften und damit die Zustandsgleichun-
gen der Gase. So entspricht beispielsweise der Verlauf
von Isothermen realer Gase nicht der Vorhersage des
Boyle’schen Gesetzes. Dies trifft insbesondere fiir ho-
he Driicke und tiefe Temperaturen zu, denn bei die-
sen Bedingungen spielen die Wechselwirkungen eine

o

potenzielle Energie —>

Abstoflung
dominiert

Anziehung dominiert

0 Kernabstand ——>

Abb. 1.10 Abhéangigkeit der potenziellen Energie vom Ab-
stand zweier Molekiile. Eine gro3e positive potenzielle Energie
bei sehr kleinen Abstdnden ist ein Anzeichen fiir stark absto-
Bende Wechselwirkungen. Bei etwas groBeren Abstanden
(einige Molekiildurchmesser) dominieren anziehende Wech-
selwirkungen und die potenzielle Energie ist negativ. Sind die
Molekile weit voneinander entfernt, so wechselwirken sie
nicht mehr miteinander, und die potenzielle Energie ist null.
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besonders grofle Rolle. Abbildung 1.11 zeigt einige ex-
perimentell bestimmte Isothermen von Kohlendioxid.
Obwohl die gemessenen Isothermen denjenigen des
idealen Gases (Abb. 1.1) bei hohen Temperaturen (und
niedrigen Driicken, auflerhalb des in Abb. 1.11 gezeig-
ten Ausschnitts) durchaus dhneln, sind doch erhebli-
che Unterschiede fiir Temperaturen unter 50 °C und
Driicke oberhalb von 1 bar vorhanden.

Toolkit 5: Differenzialrechnung

Die erste Ableitung einer Funktion y(x) wird symboli-
siert mit dy/dx. Sie gibt die Steigung der Funktion an
jedem Punkt der Kurve an (Abb. T1). Ein positiver Wert
fur die erste Ableitung bedeutet einen Anstieg der Kur-
ve von links nach rechts (bei groRer werdendem x); ein
negativer Wert flr die erste Ableitung bedeutet einen
Abfall der Kurve; wenn die erste Ableitung null ist, be-
sitzt die Kurve an der untersuchten Stelle ein Maximum
oder ein Minimum (und verlauft parallel zur x-Achse).

dy/dx=0

Abb. T1

Eine wichtige Beziehung zur Bildung der ersten Ablei-
tung einer Funktion ist:

dx"

e nx
Wenn die betrachtete Funktion die allgemeine Form y =
mx? + b besitzt, folgt daraus fiir die erste Ableitung - da
sowohl m als auch b Konstanten sind: dy/dx = 2mx. In
diesem Fall vergroBert sich also die Steigung mit stei-
gendem x immer weiter. Die oben angegebene Bezie-
hung fir dx” /dx gilt auch, wenn n negativ ist, wie in
folgendem Beispiel (die erste Ableitung fiir die Funkti-
on 1/x nach x):

n=-1
A n n—1
—~—
ilz d(1/x) _ d (x™ =r—_’r )

dx x dx dx

1.3 Reale Gase

1.3.2 Die kritische Temperatur

Um den genauen Verlauf der Isothermen in Abb. 1.11
zu verstehen, befassen wir uns mit der Isotherme bei
20 °C und folgen ihrem Verlauf von Punkt A bis F:

o Am Punkt A ist das Kohlendioxid gasférmig, und die
Kurve verlauft wie die Isotherme eines idealen Ga-
ses.

Die ersten Ableitungen fiir zwei wichtige Funktionen
lauten:

ieax — gedx ief(x) _ df(x) o0
dx dx dx

Zwei weitere, fundamentale Ergebnisse sind:

d 1 b d 1 ___2b
dx a + bx (a+ bx)2 dx(a+ bx)?2 (a + bx)3

Die Ergebnisse fiir komplexere Funktionen werden in
JJoolkit 11: Ableitungsregeln” in Abschn. 4.1 bespro-
chen.

Die zweite Ableitung einer Funktion erhalten wir, wenn
das Ergebnis der ersten Ableitung erneut abgeleitet
wird, geschrieben d?y/dx?. Beispiel: die erste Ableitung
der Funktion y = mx? + b lautet 2mx, die zweite Ab-
leitung derselben Funktion ist 2m. Fiir die Ubungen in
diesem Buch sollten Sie wissen, dass

2 1 _df b _op?
dx2a+bx dx (a + bx)>2 (a + bx)3

ist. Ein positiver Wert fiir die zweite Ableitung bedeu-
tet, dass die Funktion an der untersuchten Stelle ein Mi-
nimum besitzt (Kurvenverlauf U-férmig); ein negativer
Wert bedeutet hingegen, dass die Funktion dort ein Ma-
ximum besitzt (Kurvenverlauf N-férmig). Wenn die zwei-
te Ableitung null ist, liegt ein Wendepunkt vor, an dem
die ,Biegung” der Kurve ihre Richtung dandert (Abb. T2).

d%y/dx?< 0 d%y/d=0

d?y/dx*> 0

Abb. T2

27
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Abb.1.11 Experimentell bei unterschiedlichen Tempera-
turen bestimmte Isothermen von Kohlendioxid. Die kriti-
sche Isotherme ist die Isotherme bei der kritischen Temperatur
T, = 31,04°C.

¢ Komprimieren wir das Gas in einem Gefif3 mit be-
weglichem Kolben so lange, bis wir auf der Isother-
me den Punkt B erreichen, so steigt der Druck in gu-
ter Ndherung geméfl dem Boyle’schen Gesetz.

¢ Wir konnen die Kompression fortsetzen, bis das Gas
schliefilich den Zustand C erreicht.

e Ab jetzt konnen wir den Kolben in das Gefaf$ hin-
eindriicken, ohne dass sich der Druck andert (in
Abb. 1.11 wird dieser Vorgang durch eine horizonta-
le Linie zwischen den Punkten C und E dargestellt).

e Um das Volumen der Substanz von Punkt E nach
Punkt F weiter zu reduzieren, muss der Druck ganz
erheblich erh6ht werden.

Dieses Verhalten entspricht genau den Erwartungen
bei Kondensation eines Gases von Punkt C bis hin zu
einer Flissigkeit am Punkt E. Wenn die Gefafiwande
durchsichtig wéren, dann konnten wir den gesamten
Kondensationsprozess beobachten:

¢ Am Punkt C beginnt das Gas damit sich zu verfliis-
sigen.

¢ Die Kondensation ist abgeschlossen, wenn Punkt E
erreicht wird, und der Kolben befindet sich auf der
Fliissigkeitsoberfliche.

o Fir die weitere Kompression der (jetzt fliissigen)
Substanz vom Punkt E weiter zu Punkt F sind erheb-
lich groflere Druckédnderungen erforderlich. Dies
zeigt, welche Krifte tiberwunden werden miissen,
um eine Fliissigkeit auch nur um einen geringen Be-
trag zu komprimieren.

Betrachten wir nun die intermolekularen Wechselwir-
kungen, die eine Erkldrung fiir das beobachtete Ver-
halten liefern:

Die Abnahme des Volumens zwischen C und E hat
eine Verkleinerung der intermolekularen Abstén-
de zur Folge, was zu einer deutlichen Verstdrkung
der anziehenden Wechselwirkungen und somit zum
Ubergang in den fliissigen Aggregatzustand fiihrt.
Im Ubergang von E nach F wird versucht, Molekii-
le, die bereits in engem Kontakt zueinander stehen,
noch weiter zu komprimieren und die immer stérker
werdenden Abstoflungskrifte zwischen den Mole-
kiilen zu tiberwinden.

Im Verlauf der Kondensation (beispielsweise im Zu-

stand D) liegt die Substanz sowohl als Gas als auch
als Fluissigkeit vor. Beide Aggregatzustiande sind durch
eine deutlich sichtbare Oberfliche voneinander ge-
trennt (Abb. 1.12). Auch bei geringfiigig h6heren Tem-
peraturen (zum Beispiel bei 30°C) ist es moglich,
durch eine Erhéhung des Drucks eine Anderung des
Aggregatzustands herbeizufiihren. Die Umwandlung
tritt jedoch erst bei grofieren Driicken auf. Zudem
ist es schwieriger, die Trennfliche genau zu erken-
nen, denn die Dichte des Gases ist wegen des hohen
Drucks fast genauso grofs wie die Dichte der Fliis-
sigkeit. Bei einer Temperatur von 31,04 °C (304,19 K)
scheint sich das Kohlendioxid-Gas kontinuierlich in
den kondensierten Zustand umzuwandeln, und es ist
keine Trennfliche zwischen den beiden Aggregatzu-
stinden zu erkennen. Diese Temperatur wird als kri-
tische Temperatur 7} bezeichnet. Sobald die Tem-
peratur einer Substanz mindestens so grof$ ist wie ih-
re kritische Temperatur, liegt unabhéngig vom Druck
immer eine einzige Materieform vor, es gibt also keine
Trennung mehr zwischen Fliissigkeit und Gas. Ein Gas
kann nur dann durch Druckerhéhung zu einer Fliissig-

i

s T,

7 O A

steigende Temperatur —»

Abb. 1.12 Wird eine Flissigkeit in einem abgedichteten Be-
halter erhitzt, nimmt die Dichte der flissigen Phase ab, die

Dichte der Gasphase nimmt zu (linker und mittlerer Behalter;
die Dichteanderung der jeweiligen Phase ist durch unter-
schiedliche Schattierungen angedeutet). Wenn die kritische
Temperatur erreicht ist, sind die Dichten beider Phasen gleich,
und die Grenzfliche verschwindet (rechter Behalter). Ein sol-
cher Behélter muss hohen Driicken und Temperaturen stand-
halten kdnnen: Der Dampfdruck von Wasser betragt bei der
kritischen Temperatur von 373 °C bereits 218 atm.
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Tab. 1.4 Kritische Temperaturen einiger Gase.

Kritische Temperatur T, /°C

Edelgase

Helium, He -268 (5,2 K)
Neon, Ne -229
Argon, Ar -123
Krypton, Kr —64
Xenon, Xe 17
Halogene

Chlor, Cl, 144
Brom, Br, 311
Kleine anorganische Molekiile
Ammoniak, NH; 132
Kohlendioxid, CO, 31
Wasserstoff, H, —-240
Stickstoff, N, -147
Sauerstoft, O, -118
Wasser, H,O 374
Organische Verbindungen

Benzol, C4Hy 289
Methan, CH, -83
Tetrachlormethan, CCl, 283

keit kondensiert werden, wenn die Temperatur des Ga-
ses unterhalb der kritischen Temperatur liegt.

Wenn wir uns in Abb. 1.11 auf die kritische Iso-
therme — also diejenige Isotherme bei der kritischen
Temperatur T} — konzentrieren, erkennen wir, dass
die Volumina der Substanz in den Zustdnden C und E
identisch sind und in einem einzelnen Punkt, dem
sogenannten kritischen Punkt, zusammen treffen.
Den zugehorigen Druck nennt man den kritischen
Druck p,, und das zugehorige Volumen das kritische
molare Volumen V| der Substanz. Zusammen mit
der kritischen Temperatur T} (siehe Tab. 1.4) nennt
man diese drei Grofien auch die kritischen Konstan-
ten einer Substanz. Aus Tab. 1.4 kdnnen wir z. B. ent-
nehmen, dass Stickstoffgas oberhalb einer Temperatur
von 126 K (=147 °C) nicht verfliissigt werden kann. Die
kritische Temperatur wird gelegentlich verwendet, um
zwischen den Begriffen ,Dampf” und ,Gas” zu unter-
scheiden:

e Wir bezeichnen die Gasphase einer Substanz als
Dampf, wenn ihre Temperatur unterhalb der kri-
tischen Temperatur liegt. Dampf kann durch Kom-
pression alleine verfliissigt werden.

e Wir bezeichnen die Gasphase einer Substanz als
Gas, wenn ihre Temperatur oberhalb der kritischen
Temperatur liegt. Gas kann durch Kompression al-
leine nicht verfliissigt werden.

1.3 Reale Gase

Daher ist Sauerstoff bei Raumtemperatur ein echtes
Gas, wihrend es sich bei der Gasphase von Wasser bei
Raumtemperatur um einen Dampf handelt.

Wenn wir ein Gas bei einer Temperatur oberhalb der
kritischen Temperatur komprimieren, erhalten wir ein
dichtes fluides Medium, das sich in vieler Hinsicht wie
eine Flissigkeit verhdlt — seine Dichte beispielswei-
se ist vergleichbar mit der einer Fliissigkeit, und es
kann als Losungsmittel wirken. Trotzdem kann man
das Fluid nicht als Fluissigkeit ansehen, denn es fiillt ei-
nen Behilter stets vollstdndig aus (wie ein Gas), und es
ist nicht durch eine deutlich sichtbare Oberflédche von
der Gasphase getrennt. Es handelt sich aber aufgrund
der hohen Dichte auch nicht um ein Gas. Ein sol-
ches Medium nennt man iiberkritisches Fluid. Eini-
ge Stoffe im tiberkritischen Zustand werden in techni-
schen Prozessen als Losungsmittel eingesetzt. So dient
iiberkritisches Kohlendioxid (scCO,) zur Extraktion
des Coffeins aus Kaffee. Ein Vorteil dieses Verfahrens
ist, dass es keine unerwiinschten, moglicherweise gif-
tigen Riickstéande gibt. Gegenwirtig sind tiberkritische
Fluide auch deshalb von grofiem Interesse, weil sie
bei gewissen technischen Verfahren anstelle von Flu-
orchlorkohlenwasserstoffen (FCKW) eingesetzt wer-
den konnen, denn FCKW sind fiir ihren schiadigen-
den Einfluss auf die Umwelt bekannt. Da (iiberkriti-
sches) Kohlendioxid entweder direkt aus der Atmo-
sphére oder (durch Fermentation) aus erneuerbaren
organischen Quellen gewonnen werden kann, wird die
Nettobelastung der Atmosphére durch Kohlendioxid
nicht weiter erhoht.

1.3.3 Der Kompressionsfaktor

Eine niitzliche Grofle zur Charakterisierung realer Ga-
se ist der Kompressionsfaktor Z. Er ist definiert als
das Verhiltnis der Molvolumina eines realen und ei-
nes idealen Gases bei gleicher Temperatur und glei-
chem Druck:

y
Z=—%_ (1.26a)
Vm

In einem idealen Gas ist V,, = Vri?eal, also gilt stets
Z = 1. Daher ist die Abweichung des Kompressions-
faktors Z von 1 ein Mafs fiir die Abweichung des Ver-
haltens eines Gases von der Idealitét.

Das Molvolumen eines idealen Gases ist nach
Gl (1.9b) in Abschn. 1.1 gegeben mit Vnindea‘1 =RT/p,
daher lasst sich die Definition von Z umschreiben zu

7 = = = . 1.26b
Videal = RT/p — RT (1.26b)

Abbildung 1.13 zeigt, wie sich der Kompressionsfak-
tor verschiedener realer Gase in Abhingigkeit vom

29
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Abb. 1.13 Druckabhangigkeit des Kompressionsfaktors Z fir
verschiedene Gase bei 0 °C. Fiir das ideale Gas gilt unabhdngig
vom Druck stets Z = 1. Bei dieser Temperatur zeigt von den
hier aufgefiihrten Gasen nur Wasserstoff im gesamten Druck-
bereich ein positives Abweichen vom idealen Verhalten. Alle
anderen Gase weichen bei hohen Driicken ebenfalls positiv,
bei niedrigen Driicken hingegen negativ vom idealen Verhal-
ten ab. Negative Abweichungen vom Verhalten des idealen
Gases sind eine Folge der Dominanz anziehender Wechselwir-
kungen, bei positiven Abweichungen dominieren abstof3ende
Wechselwirkungen. Der Verlauf der Kurve Z(p) héngt von der
Temperatur ab.

Druck éndert. Bei niedrigen Driicken ist der Kom-
pressionsfaktor einiger Gase (zum Beispiel Methan,
Ethan und Ammoniak) kleiner als 1; das bedeutet,
die Molvolumina dieser Gase sind bei gleicher Tem-
peratur und gleichem Druck kleiner als das Molvo-
lumen des idealen Gases. Fiir diese Gase dominieren
bei moderaten Driicken anziehende Wechselwirkun-
gen, die eine Verringerung der intermolekularen Ab-
stinde und damit auch des Gesamtvolumens verursa-
chen. Der Kompressionsfaktor aller Gase ist bei hohen
Driicken stets grofier als 1, fiir manche Gase (Wasser-
stoff in Abb. 1.13) sogar im gesamten Druckbereich.
Der Verlauf der Kurve Z(p) hingt von der Tempera-
tur ab. Bei Z > 1 ist das Molvolumen des realen Gases
bei gleicher Temperatur und gleichem Druck grofier
als das Molvolumen des idealen Gases. Bei hohen Drii-
cken sind die intermolekularen Absténde klein, daher
dominieren abstofiende Wechselwirkungen, die eine
weitere Kompression des Gases erschweren. Bei Was-
serstoffmolekiilen sind die anziehenden Wechselwir-
kungen so schwach, dass bereits bei geringen Driicken
die abstoflenden Wechselwirkungen dominieren.

lllustration 1.8: Der Kompressionsfaktor

Ein Gas nehme bei T = 250K und p = 15atm ein
molares Volumen V,, ein, das um 12 % geringer ist als
man es bei idealem Verhalten erwarten wiirde. Also
ist

Vm _ Vrildeal ~ _£
vr;deal 100
Daraus folgt
V,
ié:al —1=-0,12, also
Vm

Vm
Z = Videal — 1-0,12=0,88.

m
Da Z = 0,88 < 1 ist, konnen wir schlieflen, dass an-
ziehende Wechselwirkungen in der Gasprobe domi-
nieren.

Selbsttest 1.10

Ein Gas nehme bei T'= 350 Kund p = 12 atm ein mo-
lares Volumen V, ein, das um 12 % grofSer ist als man
es bei idealem Verhalten erwarten wiirde. Berechnen
Sie den Kompressionsfaktor unter diesen Bedingun-
gen, sowie das Molvolumen des Gases. Dominieren in
der Gasprobe anziehende oder abstoflende Wechsel-
wirkungen?

[Antwort: Z = 1,12; V,, = 2,7 dm3 mol~1;
Abstoflung ist dominant]

1.3.4 Die Virialgleichung

Wir konnen die Abweichung des Kompressionsfak-
tors Z vom ,idealen“ Wert 1 dazu verwenden, eine eni-
pirische, also eine auf experimentellen Befunden ba-
sierende, Zustandsgleichung aufzustellen. Wir wollen
annehmen, dass sich Z fiir reale Gase als eine Summe
sehr vieler Terme, beginnend mit dem Summanden 1,
darstellen lasst:

B C

Z=1+—"+—=+..
Vo V2

(1.27a)
Die Koeffizienten B, C, ... werden als Virialkoeffizi-
enten bezeichnet: B ist der zweite Virialkoeffizient, C
der dritte usw. Der erste Virialkoeffizient (A) ist gleich
1. Das Wort ,virial“ ist vom lateinischen Wort ,vis“
(Kraft) abgeleitet, und soll die Bedeutung der intermo-
lekularen Krifte fiir das Verhalten der Gase zum Aus-
druck bringen. Die Virialkoeffizienten B, C usw. wer-
den gelegentlich auch mit den Symbolen B,, B3 usw.
bezeichnet. Die Koeffizienten sind von Gas zu Gas ver-
schieden und hiangen von der Temperatur ab. Es ist in
der Physikalischen Chemie weit verbreitet, ein unter
gewissen Einschrankungen giiltiges Gesetz (hier Z =1
fiir Gase bei sehr grofien Molvolumina) als Naherung
eines komplizierteren und universelleren Zusammen-
hangs anzusehen. In vielen Fillen kann der Giiltig-
keitsbereich des einfachen Gesetzes durch zusitzliche
Terme schrittweise erweitert werden.



Peter W. Atkins, Julio de Paula: Kurzlehrbuch Physikalische Chemie — 2019/8/12 — Seite 31 — le-tex

Der wichtigste zusatzliche Term auf der rechten Sei-
te von Gl. (1.27a) ist der zweite Term, der propor-
tional zu 1/V,, ist, denn unter den meisten Bedin-
gungen (bei geringem Druck) kann der Term C/V?
wegen C/V? < B/V,, vernachldssigt werden. Dann
bestimmt im Wesentlichen der zweite Virialkoeffizi-
ent die Abhingigkeit des Kompressionsfaktors vom
Druck bzw. Molvolumen. Es gilt

B
Z=1+—
‘/'

m

(1.27b)

Aus den Verldufen der Kurven in Abb. 1.13 kénnen
wir auf die Vorzeichen der Virialkoeffizienten B und C
schliefSen. Wir konnen folgern, dass B fiir Wasserstoff
wegen Z > 1 positiv, fiir Methan, Ethan und Ammo-
niak hingegen wegen Z < 1 negativ ist. Das gilt natiir-
lich nur fir diejenige Temperatur, die den dargestell-
ten Kurven zu Grunde liegt. Mit zunehmendem Druck
und damit abnehmendem Vnﬁ steigt der Einfluss des
dritten Summanden C/ Vri. Fiir positive Werte von C
ist daher der Kompressionsfaktor bei hohen Driicken
fur alle Gase grofier als 1 (Abb. 1.13). Um die Viri-
alkoeffizienten eines Gases zu bestimmen, muss zu-
néchst der Kompressionsfaktor in Abhiangigkeit vom
Druck oder Molvolumen gemessen werden. Anschlie-
lend kann ein Satz von Virialkoeffizienten durch ma-
thematische Anpassungsverfahren so bestimmt wer-
den, dass der Verlauf von Z tiber den gesamten Druck-
bzw. Volumenbereich moglichst gut wiedergegeben
wird.

Die Virialkoeffizienten héngen von der Tempera-
tur ab. Bei der sogenannten Boyle-Temperatur T}
wird B = 0, dann vereinfacht sich Gl. (1.27b) zu Z =
1 und das Gas zeigt iiber einen engen Bereich von
Molvolumina ideales Verhalten. Die Boyle-Tempera-
tur von Stickstoff ist 327,2 K (54,1 °C), und fiir Koh-
lendioxid 714,8 K (441,6 °C). Bei der Boyle-Tempera-
tur sind die anziehenden und abstoflenden Wechsel-
wirkungen gleich grof8 und heben sich daher gegen-
seitig auf.

Wir wollen nun GIl. (1.27a) in Form einer Zu-
standsgleichung angeben. Durch Kombination mit
Gl (1.26b), Z = pV,,, /(RT), erhalten wir

PV B C

RT =1+ Vm+ Vnzl+...
Wenn wir beide Seiten mit R7/ V,, multiplizieren und
zusdtzlich V,,, durch V' /n ersetzen, ergibt sich folgen-
der Ausdruck fir p:

nRT nB  n*C
= i+ B2 ).
P="y ( v 2 )

Gleichung (1.28) wird Virialgleichung genannt. Bei
sehr geringen Driicken sind wegen des entsprechend

(1.28)

1.3 Reale Gase

grofien Molvolumens die Terme nB/V und n>C/V?
sehr klein und konnen, wie auch alle noch folgen-
den Summanden, vernachléssigt werden. Daher geht
die Virialgleichung im Grenzfall sehr kleiner Driicke
(p — 0) in die Zustandsgleichung des idealen Gases
iber (vgl. Gl (1.5b)).

lllustration 1.9: Die Virialgleichung

Das Molvolumen von NHj betrigt 1,00 dm? mol~!
bei p =36,2barund T =473 K. Wenn wir davon aus-
gehen, dass bei diesen Bedingungen die Virialglei-
chungals p = (RT/V,,)(1+ B/ V,,,) geschrieben wer-
den kann, gilt

PVm
B=|—7-1)V,.
(572
Daraus ergibt sich folgender Wert fiir den zweiten
Virialkoefhizienten B:

36,2 bar 1,00 dm3 mol~!

A A
Y Y

36,2 X 10° Pa X 1,00 X 10~3 m3 mol™!
8,3145] K-1 mol-1 x 473 K
x 1,00 X 107> m® mol ™

=-79,5% 10"° m3 mol™! = —=79,5 cm® mol~! .

(Beachten Sie, dass die Einheit ] im Nenner gegen
Pam?® = J im Zihler gekiirzt wurde.)

Selbsttest 1.11

Der zweite Virialkoeffizient fiir NH; betrdgt B =
—45,6 cm3 mol~! bei T = 573 K. Berechnen Sie bei
dieser Temperatur den Druck, bei dem das Molvolu-
men von Ammoniak 1,00 dm?> mol~! betrégt.

[Antwort: 45,5 bar]

1.3.5 Die van-der-Waals-Gleichung

Die Virialgleichung ist eine duflerst zuverlédssige Zu-
standsgleichung. Ihr Nachteil besteht darin, wenig an-
schaulich zu sein. Wir konnen nicht auf den ersten
Blick erkennen, warum Gase vom idealen Verhal-
ten abweichen oder zu Fliissigkeiten kondensieren.
Im Jahr 1873 formulierte der holldndische Physiker
Johannes van der Waals die nach ihm benannte genéa-
herte Zustandsgleichung. Die van-der-Waals-Glei-
chung ist keine exakte Zustandsgleichung, zeigt je-
doch in sehr anschaulicher Weise, wie die intermo-
lekularen Wechselwirkungen zu Abweichungen vom
idealen Verhalten beitragen, und ist ein weiteres
Beispiel fiir eine mathematische, quantitativ nach-
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Abb. 1.14 Wird ein Molekiil als eine Kugel mit dem Radius r
und dem Volumen Vg e = %nr3 behandelt, dann kénnen

sich zwei Molekile maximal bis auf den Abstand 2r annédhern.
Das bedeutet, dass eine Kugel um ein Molekiil mit dem Ra-
dius 2r und dem Volumen 8V, flir andere Molekdile nicht
zuganglich ist (siehe auch Herleitung 1.3).

prifbare Beziehung auf der Basis eines tragfihigen
Modells.

Aufgrund der abstoflenden Wechselwirkung kon-
nen zwei Molekiile einander nicht beliebig nahe kom-
men, das heifdt, ein bestimmter intermolekularer Ab-
stand kann nicht unterschritten werden. Das einzelne
Molekiil kann sich also nicht innerhalb des gesamten
Volumens V frei bewegen. Wir miissen daher V' um
einen bestimmten Wert reduzieren. Das zu subtrahie-
rende Volumen ist proportional zur Zahl der Mole-
kille und zum Volumen, das jedes einzelne Molekiil
ausschliefit, also fiir andere Molekiile unzuginglich
macht (Abb. 1.14). Wir kénnen somit den Einfluss der
abstoflenden Kréfte berticksichtigen, indem wir in der
Zustandsgleichung des idealen Gases V durch V — nb
ersetzen. Die Proportionalititskonstante b beschreibt
den Zusammenhang zwischen der Volumenabnahme
und der Stoffmenge des Gases. Wie wir in der folgen-
den Herleitung 1.3 zeigen werden, hangt b mit dem
Volumen eines einzelnen Molekiils wie folgt zusam-
men:

b ~ 4VyolekiaiNa - (1.29)

Das Volumen einer Kugel mit dem Radius R ist 2nR3,
Wenn wir Molekiile als starre Kugeln betrachten,
wie in Abb. 1.14 gezeigt, konnen sich zwei Molekii-
le nur bis auf einen Abstand von 2r annahern, denn
ViMolekil = ;—}an. Daher betragt das Ausschlussvo-

lumen %11(2}’)3 = 8(§nr3), bzw. 8 Vijolekii- Das Aus-
schlussvolumen bezogen auf ein einzelnes Molekiil
betrigt exakt die Halfte, also 4 V},jeLin- Damit ergibt
sich das Ausschlussvolumen fiir ein Mol Gasmolekii-
le zu b = 4VyyorexiiNa» Was Gl. (1.29) entspricht.

Wir erhalten auf diesem Weg aus p = nRT/V eine
modifizierte Form der Zustandsgleichung des idealen
Gases:

nRT
V—nb’

Diese Zustandsgleichung entspricht noch nicht der
kompletten van-der-Waals-Gleichung, da der Einfluss
anziehender Wechselwirkungen nicht beriicksichtigt
ist. Wir konnen sie aber bereits zur Beschreibung des
Verhaltens von Gasen verwenden, wenn die abstoflen-
den Wechselwirkungen dominant sind. Bei niedrigen
Driicken ist das Gesamtvolumen V des Gases sehr viel
grofSer als das Ausschlussvolumen der Molekiile. Die-
sen Sachverhalt geben wir in der Form V' >> nb an. Das
bedeutet, dass nb gegen V im Nenner des Bruchs ver-
nachléssigt werden kann, so dass sich wieder die Zu-
standsgleichung des idealen Gases ergibt.

Hinweis Esist immer sinnvoll zu tiberpriifen, ob wir
ein bekanntes Gesetz erhalten, wenn wir eine aufge-
stellte Gleichung durch plausible physikalische Nahe-
rungen vereinfachen.

Wahrend abstoflende Wechselwirkungen einen Ein-
fluss auf das Volumen haben, in dem sich die Molekiile
frei bewegen konnen, bewirken anziehende Wechsel-
wirkungen eine Verdnderung des Drucks. Wir wollen
annehmen, dass die anziehende Kraft auf ein einzelnes
Molekiil proportional zur Konzentration n/V des Ga-
ses ist. Die Molekiile werden durch anziehende Wech-
selwirkungen abgebremst und prallen daher seltener
und mit geringerer Wucht auf die Wénde des Geféfes.
Wir konnen also erwarten, dass sich der Druck um
einen Betrag verringert, der proportional zum Qua-
drat der molaren Konzentration ist: Beide Effekte —
die Zahl der Stof3e auf die Wand nimmt ab, gleichzei-
tig werden die Stof3e schwicher — tragen jeweils einen
Faktor n/V zur Verringerung des Drucks bei. Um den
Zusammenhang in Form einer Gleichung angeben zu
konnen, fihren wir die Proportionalititskonstante a
ein und erhalten

2
Druckabnahme = a X (%) .

Wir fassen nun unsere Teilergebnisse zu einer Zu-
standsgleichung zusammen, die die Einfliisse von ab-
stoflenden und anziehenden Wechselwirkungen be-
riicksichtigt:

_ nRT <n>2

=V —ub —a 7 (1.30a)

Dies ist die van-der-Waals-Gleichung. Um die Ahn-
lichkeit zur Zustandsgleichung des idealen Gases
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pV = nRT deutlich zu machen, kénnen wir sie um-
formen, indem wir den zweiten Term auf der rechten
Seite durch Addition auf die linke Seite bringen, was
p + an?/V? ergibt, und dann auf beiden Seiten der
Gleichung mit V — nb multiplizieren:

<p+“v—”22> (V = nb) = nRT . (1.30b)

Wir haben die van-der-Waals-Gleichung anhand phy-
sikalischer Uberlegungen aus der Zustandsgleichung
des idealen Gases abgeleitet. Hierzu haben wir das Ei-
genvolumen der Molekiile sowie den Einfluss der in-
termolekularen Krifte betrachtet. Die van-der-Waals-
Gleichung kann auch auf andere Art hergeleitet wer-
den, aber der von uns eingeschlagene Weg ist sehr
anschaulich. Er hat dariiber hinaus den Vorteil, dass
wir die van-der-Waals-Konstanten a und b einfiih-
ren konnten, ohne ihnen eine konkrete physikalische
Bedeutung zuschreiben zu miissen. In der Tat sind a
und b eher als empirische Parameter aufzufassen, das
heift, es ist nicht moglich, diese Parameter quantita-
tiv auf molekulare Eigenschaften zuriickzufithren. Die
van-der-Waals-Konstanten sind von Gas zu Gas ver-
schieden, jedoch im Unterschied zu den Virialkoeffi-
zienten von der Temperatur unabhéngig. In Tab. 1.5
sind die van-der-Waals-Konstanten einiger Gase an-
gegeben. Aus der Art, wie wir die van-der-Waals-Glei-
chung abgeleitet haben, folgt:

e Die van-der-Waals-Konstante a (der Parameter fiir
die anziehenden Wechselwirkungen) sollte grof8
sein fur Molekile, die einander stark anziehen.

e Die van-der-Waals-Konstante b (der Parameter fiir
die abstoflenden Wechselwirkungen) sollte grof3
sein fiir Molekiile, die eine grofie Ausdehnung be-
sitzen.

Tab. 1.5 Van-der-Waals-Konstanten einiger Gase.

Substanz a b
(102 kPadm®mol=2) (1072dm3 mol™")

Luft 1,4 0,039
Ammoniak, NH; 4,225 3,71
Argon, Ar 1,355 3,20
Kohlendioxid, CO, 3,658 4,29
Ethan, C,H 5,580 6,51
Ethen, C,H, 4,612 5,82
Helium, He 0,0346 2,38
Wasserstoff, H, 0,2452 2,65
Stickstoff, N, 1,370 3,87
Sauerstoff, O, 1,382 3,19
Xenon, Xe 4,192 5,16

1.3 Reale Gase
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Abb. 1.15 Berechnete van-der-Waals-Isothermen. Druck

und Volumen sind auf den Achsen in Einheiten des kritischen
Drucks p, (p, = a/(27b?)) bzw. des kritischen Volumens V|,
(V,, = 3b) angegeben. Die zu den einzelnen Isothermen gehé-
rigen Temperaturen sind in der Form T /T, (T, = 8a/(27Rb))
angegeben. Die zu T /T, = 1 gehorige Isotherme ist die kriti-
sche Isotherme, also die Isotherme bei der kritischen Tempera-
tur.

In Abb. 1.15 sind einige Isothermen gezeigt, die mit-
hilfe der van-der-Waals-Gleichung fiir unterschied-
liche Temperaturen berechnet wurden. Durch einen
Vergleich mit experimentell bestimmten Isothermen
(Abb. 1.11) kénnen wir beurteilen, wie gut diese Néhe-
rungsgleichung das Verhalten realer Gase beschreibt.
Alles in allem werden die gemessenen Isothermen
recht gut reproduziert, abgesehen von dem wellenarti-
gen Verlauf, den die genédherten Isothermen unterhalb
der kritischen Temperatur zeigen. Man nennt diesen
Abschnitt einer Isotherme van-der-Waals-Schleife.
Das von den van-der-Waals-Schleifen vorhergesagte
Verhalten ist physikalisch unsinnig, da innerhalb be-
stimmter Bereiche eine Erhohung des Drucks zu einer
Volumenzunahme fithren miisste. Deshalb kann man
die van-der-Waals-Schleifen durch geeignete horizon-
tale Linien ersetzen (Abb. 1.16). Die van-der-Waals-
Konstanten in Tab. 1.5 wurden durch eine Anpassung
der berechneten Kurven an die Verldufe gemessener
Isothermen bestimmt.

Aus Abschn. 1.3.1 wissen wir bereits, dass der Ver-
lauf der Isothermen realer Gase umso besser der Zu-
standsgleichung des idealen Gases entspricht, je hoher
die Temperatur und je geringer der Druck ist. Wir wol-
len nun priifen, ob die van-der-Waals-Gleichung die-
sen Sachverhalt richtig wiedergibt. Wenn wir auf der
rechten Seite von GI. (1.30a) einen hinreichend ho-
hen Wert fiir T einsetzen, ist der zweite Term sehr
viel kleiner als der erste und kann daher vernachlés-
sigt werden. Ferner ist bei geniigend kleinen Driicken
das Ausschlussvolumen nb deutlich kleiner als das
Volumen V' des Gases, so dass wir den Nenner im
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Abb. 1.16 Die physikalisch sinnlosen van-der-Waals-Schlei-
fen kénnen durch horizontale Linien ersetzt werden, die die
Schleifen in zwei gleich groBe Fldchen einteilen. Die Isother-
men, die sich nach dieser Korrektur ergeben, dhneln sehr stark
den experimentellen Isothermen.

ersten Term durch V ersetzen konnen. Die van-der-
Waals-Gleichung geht somit fiir hohe Temperaturen
und niedrige Driicke in die Zustandsgleichung des ide-
alen Gases (p = nRT/V) uber. Dies liegt daran, dass
bei sehr hohen Temperaturen die kinetische Energie
der Molekiile bei weitem die potenzielle Energie der
Wechselwirkungen tibersteigt. AufSerdem ist das Vo-
lumen eines Gases unter diesen Bedingungen eben-
falls sehr grofs, und die Molekiile verbringen derart viel
Zeit im stofifreien Flug, dass ihr Eigenvolumen ver-
nachléssigt werden kann.

Der Virialkoeffizient B (sieche Abschn. 1.3.4) kann
ebenfalls mit den van-der-Waals-Konstanten in Ver-
bindung gebracht werden. Zunichst schreiben wir die
ideale Gasgleichung (GL. (1.5b)) wie folgt um:

nRT (n)2=

V—nb_a %

nRT( 1% na )
\%

Vv \V—ub RTV

_ nRT 1 __a
VvV \1-unb/V RTV/n

_ nRT 1 __a
v \1-b/V,, RTV, )

Wenn wir nun annehmen, dass b/V,, < 1 ist und
wir dartiber hinaus die Néherung 1/(1 —x) ~ 1 + «x
berticksichtigen (siehe ,Toolkit 6: Reihenentwicklung
und Néherungen®), dann erhalten wir mit x = b/V,:

nRT b—a/RT
= 1 .
p= 2 (1+255)

Durch Vergleich dieses Ausdrucks mit der Virialglei-
chung (GL (1.28)) erhalten wir

B=pbh— 2

RT (1.31)

Der Virialkoeffizient B ist positiv, wenn b > a/RT
gilt (Abstoflung dominiert), und er ist negativ fiir b <
a/RT (Anziehung dominiert), wie bereits zu Beginn
angenommen. Die Boyle-Temperatur (bei der B = 0
ist) stellt sich ein, wenn b = a /RT ist (abstoflende und
anziehende Wechselwirkungen sind gleich grof). Das
ist der Fall bei Ty = a/Rb.

1.3.6 Die Verfliissigung von Gasen

Ein Gas kondensiert zur Fliissigkeit, wenn es auf eine
Temperatur unterhalb des Siedepunkts, dessen Lage
vom Druck abhéngt, abgekiihlt wird. Wenn wir bei-
spielsweise Chlorgas bei einem Druck von 1 atm ver-
flissigen wollen, miissen wir es auf eine Tempera-
tur unterhalb von -34°C abkiihlen. Das kann durch
ein Kiltebad aus Trockeneis (festes Kohlendioxid) er-
reicht werden. Da die Temperatur des Kéltebads die
Siedetemperatur des Gases unterschreiten muss, ist
dieses einfache Verfahren bei Gasen mit niedrigen
Siedepunkten wie Sauerstoff (-183 °C) oder Stickstoff
(=196 °C) praktisch nicht mehr durchfiihrbar.

Ein alternatives technisches Verfahren beruht auf
der Wirkung intermolekularer Kréfte. Aus Abschn. 1.2
wissen wir bereits, dass die quadratisch gemittelte Ge-
schwindigkeit der Molekiile eines Gases proportional
zur Quadratwurzel der Temperatur ist (Gl. (1.20a),
¢ « T'/?). Eine Verringerung dieser Geschwindigkeit
hat daher eine Abnahme der Temperatur zur Folge.
Wenn wir die Molekiilgeschwindigkeiten so weit er-
niedrigen, dass sich die Teilchen aufgrund der anzie-
henden Wechselwirkungen nicht mehr voneinander
l6sen konnen, geht das Gas in den fliissigen Aggregat-
zustand tber.

Um den physikalischen Hintergrund dieses Verfah-
rens besser verstehen zu konnen, stellen wir uns zu-
nédchst einen Ball vor, der in die Luft geworfen wird:
Der Ball wird wegen der Erdanziehung mit zuneh-
mender Hohe langsamer, und seine kinetische Energie
wird in potenzielle Energie umgewandelt. Wir wissen
bereits, dass auch Molekiile einander anziehen. Die-
se Wechselwirkung beruht zwar nicht auf der Gra-
vitationswechselwirkung, aber der Effekt ist derselbe.
Wie der Ball mit zunehmender Entfernung zur Erde
langsamer wird, sollten auch die Geschwindigkeiten
der Molekiile abnehmen, wenn diese sich voneinan-
der entfernen. Wenn wir ein Gas expandieren lassen,
nimmt das Volumen zu, und daher steigt auch der
Abstand der Molekiile untereinander. Wenn wir ver-
hindern, dass bei diesem Vorgang Wirme von aufSen
zugefithrt wird, nimmt die Temperatur des Gases ab.
Wenn dem Gas ein grofieres Volumen zur Verfiigung
gestellt wird, miissen sich die einzelnen Molekiile von
den anziehenden Kréften ihrer Nachbarmolekiile 16-
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sen, um das gesamte Volumen ausfiillen zu konnen.
Das erfordert jedoch eine Umwandlung von kineti-
scher in potenzielle Energie und fithrt somit zu einer
Verlangsamung der Molekiile. Wegen der Abnahme
der mittleren Geschwindigkeit der Molekiile ist das
Gas nun kalter als vor der Expansion.

Technisch realisiert man diesen Vorgang, indem
man ein komprimiertes Gas durch ein ,Drosselven-
til, eine sehr feine Offnung, strémen lisst. Aufgrund
des Druckunterschieds expandiert das Gas und kiihlt
sich dabei ab. Dies wird als Joule-Thomson-Effekt
bezeichnet. Der Effekt wurde zuerst von James Joule
(ihm zu Ehren ist die Einheit der Energie benannt) und
William Thomson (dem spéteren Lord Kelvin) beob-
achtet und untersucht. Dieses Verfahren funktioniert
nur fur reale Gase, bei denen anziehende intermole-
kulare Wechselwirkungen dominieren. Wenn die Mo-

Toolkit 6: Reihenentwicklung und Naherungen

Esist moglich und oft duBerst nltzlich, eine Funktion als
Reihenentwicklung zu formulieren in der Form

f(X)z C0+C—|X+C2X2+ “ee

wobei ¢, ¢y, ¢y, ... konstante Koeffizienten sind. Die
folgenden Reihen werden in der Physikalischen Chemie
haufig bendtigt; wahrend (a) fur alle x gilt, sind die Rei-
hen in (b), (c) und (d) nur fiir |x| < 1 wohldefiniert. Die
hinter dem Rundungszeichen (~) angegebenen Nahe-
rungen sind nur giltig, wenn x < 1 ist (Abb. T1).

1.3 Reale Gase

lekiile im Wesentlichen einander abstofSen, wird bei
einer Expansion des Gases potenzielle in kinetische
Energie umgewandelt und die Geschwindigkeiten der
Molekiile nehmen im Mittel zu. Daher fiithrt der Joule-
Thomson-Effekt fur Gase mit einem Kompressions-
faktor Z > 1 zur Erwdrmung, wenn das Gas expan-
diert.

In der technischen Praxis zur Verfliissigung von Ga-
sen ldsst man dieses mehrere Expansions- und Kom-
pressionsschritte in einer sogenannten Linde-Kiihl-
maschine (sieche Abb. 1.17) durchlaufen. In jedem
Schritt wird das Gas immer weiter abgekiihlt, stromt
nun dem noch komprimierten Gas entgegen und kiihlt
dieses bereits vor der Expansion weiter ab. Nach meh-
reren Expansionsschritten hat sich das Gas so weit ab-
gekiihlt, dass es zur Fliissigkeit kondensiert.

~ X

(© In(1+x)=x-— %Xz + %x3 ..
(d) @ -l-X)V2 =1+ =124 14 1y
2 8 2
Alle vier dieser Ausdriicke sind Spezialfdlle der allge-

meinen Taylorreihe. Ahnliche Niherungen fiir weitere
Funktionen kann man uber die Vorschrift

F(x) = £(0) + (£> X+ <ﬁ> e
0

dx /o dx2
gewinnen, wobei der tiefgestellte Index 0 bedeutet,

dass die Ableitungen an der Stelle x = 0 gebildet wer-
den sollen.

1+4+x

0,05

() eX=1+x+%x2+%x3—---z1+x
b 1+x) " =1-x+x>—-~1-x
1,25
1 1,2
0,95 =
L —x +x? L15
A a+x! L1
0,85 > 1,05
1—x
0,8
0 0,05 01 0,15 02 1o
(a) X (b)
0.2 11
1,08
0.15 In(1 + x)
1,06
0,1 X
1,04
0,05 1,02
% 0,05 0,1 015 02 Lo
(c) X (d)

0,05
x Abb. T1
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1 Die Eigenschaften der Gase
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Abb. 1.17 Die Funktionsweise einer Linde-Kiihlmaschine. Das
komprimierte Gas wird vor der Expansion im Gegenstromver-
fahren abgekdhlt, bevor es durch das Drosselventil stromt. Das
bereits expandierte Gas Gbernimmt die Rolle des KiihImittels.
Auf diese Weise werden beim Expansionsschritt immer tiefere
Temperaturen erreicht, bis schlieBlich die Verflissigung des
Gases eintritt.

Schliisselkonzepte

1. Das Ausmaf’ der Abweichungen eines Gases von
idealem Verhalten wird im Kompressionsfaktor
zusammengefasst.

2. Die Virialgleichung ist eine empirische Erweite-
rung des idealen Gasgesetzes, die das Verhalten
realer Gase in einem bestimmten Bereich duflerer
Bedingungen beschreibt.

3. Aus den Isothermen eines realen Gases lassen sich
die Konzepte des Dampfdrucks und des kriti-
schen Verhaltens ableiten.

4. Ein Gas kann alleine durch Erh6hung des Drucks
verfliissigt werden, solange seine Temperatur un-
terhalb oder exakt bei seiner kritischen Tempera-
tur liegt.

5. Die van-der-Waals-Gleichung ist eine theoreti-
sche Zustandsgleichung fiir reale Gase, die von den
beiden van-der-Waals-Konstanten a bzw. b ab-
héngt, die anziehende bzw. abstoflende intermole-
kulare Wechselwirkungen berticksichtigen.

6. Als Joule-Thomson-Effekt bezeichnet man das
Abkiihlen eines Gases, wenn es ohne Zufuhr von
Wirme expandiert, nachdem es durch ein Drossel-
ventil gestromt ist.

Ubungsteil Fokus 1 - Gase

Ubungen

Behandeln Sie alle Gase als ideal, sofern nicht aus-
driicklich etwas anderes verlangt ist.

Abschnitt 1.1 - Das ideale Gas

1.1.1 Geben Sie die Driicke (a) 108kPa in Torr,
(b) 0,975 bar in atm, (c) 22,5kPa in atm, (d) 770 Torr
in Pascal an.

1.1.2 Welchen Druck tibt gasférmiger Stickstoff mit
einer Masse von 3,055 g bei 32 °C in einem Gefif$ mit
einem Volumen von 3,00 dm? aus?

1.1.3 Eine Probe gasférmigen Neons mit einer Mas-
se von 425mg nimmt bei 77K ein Volumen von
6,00 dm? ein. Wie grofs ist der Druck des Gases?

1.1.4 Uberraschenderweise wirkt Stickstoffmon-
oxid (NO) im menschlichen Korper als Neurotrans-
mitter. Um dieses Phinomen zu untersuchen, wird
Stickstoffmonoxid in einem Gefifd mit einem Volu-
men von 300,0 cm® aufgefangen. Bei 14,5 °C betrigt
der Druck des Gases 34,5 kPa. Wie grof3 ist die Stoft-
menge an NO-Molekiilen?

1.1.5 In Haushaltsgerdten zur Erzeugung von Spru-
delwasser werden Stahlzylinder eingesetzt, die mit
Kohlendioxid gefillt sind. Diese Zylinder haben ein
Volumen von 250cm?®. Ein voller Zylinder hat eine
Masse von 1,04 kg, und — wenn er leer ist — eine Masse
von 0,74 kg. Wie grof3 ist der Druck des Kohlendioxid-
gases bei 20°C?

1.1.6 Man untersucht die Wirkung hoher Driicke
auf (auch menschliche) Organismen, um beispielswei-
se mogliche Gefahren des Tiefseetauchens besser ab-
schitzen zu konnen. Welcher Druck ist notwendig,
um 1,00 dm3 Luft bei 25°C und 1,00 atm bei gleicher
Temperatur auf ein Volumen von 100 cm? zu kompri-
mieren?

1.1.7 Behiilter, die Gase unter Druck enthalten, sind
gewohnlich mit einem Warnhinweis ausgestattet, da
sie unbedingt vor hohen Temperaturen geschiitzt wer-
den miissen. Eine Sprithdose, deren Treibgas bei 18 °C
einen Druck von 125 kPa ausiibt, wird in ein Feuer ge-
worfen. Wie grof§ ist der Druck des Gases, wenn die
Temperatur der Dose auf 700 °C angestiegen ist?

1.1.8 An Orten, die tief unter dem Meeresspiegel
oder auf der Mondoberfliache liegen, miissen wir den
zur Atmung benétigten Sauerstoff in komprimierter
Form in Sauerstoftflaschen mit uns fithren. Berechnen
Sie den Druck von gasférmigem Sauerstoff, der aus-
gehend von einem Volumen von 7,20 dm?3 bei 101 kPa
auf ein Volumen von 4,21 dm3 komprimiert wird.

1.1.9 Eine Probe Heliumgas nimmt bei 22,2°C ein
Volumen von 1,00dm? ein. Auf welche Temperatur
muss das Gas abgekiihlt werden, wenn das Volumen
auf 100 cm3 verringert werden soll?
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1.1.10 Der Auftrieb eines HeifSluftballons beruht da-
rauf, dass sich die Luft in der Ballonhiille beim Er-
wirmen ausdehnt und dadurch ihre Dichte abnimmt.
Auf welche Temperatur, ausgehend von 315K, muss
eine gegebene Luftmenge aufgeheizt werden, damit
das Volumen um 25 % zunimmt?

1.1.11  Auf Hohe des Meeresspiegels nimmt eine be-
stimmte Masse Luft bei einem Druck von 104 kPa und
einer Temperatur von 21,1 °C ein Volumen von 2,0 m?
ein. Wie grof$ ist das Volumen der gleichen Luftmas-
se in hoheren Regionen der Atmosphére bei Werten
fir Druck und Temperatur von (a) 52 kPa, 5,0 °C und
(b) 880 Pa, -52,0°C?

1.1.12 Die Verschmutzung der Atmosphdre ist ein
Problem, das in den letzten Jahren sehr viel Aufmerk-
samkeit erregt hat. Nun sind aber nicht alle Schad-
stoffe industriellen Ursprungs. Vulkanische Aktivité-
ten sind eine nicht zu vernachlissigende Quelle fiir
Luftschadstoffe. Der Vulkan Kilauea auf Hawaii zum
Beispiel emittiert 200 bis 300 t Schwefeldioxidgas pro
Tag (1t =1000kg). Wie grof} ist das Volumen des tag-
lich ausgestoflenen Gases, wenn es bei einer Tempera-
tur von 800 °C und einem Druck von 1,0 atm abgege-
ben wird?

1.1.13 Berechnen Sie die Stoffmengenanteile (Mo-
lenbriiche) der Komponenten einer Mischung aus
56 g Benzol (CgHg) und 120 g Methylbenzol (Toluol,
C¢H;CHs).

1.1.14 Um die Atmosphire eines anderen Plane-
ten nachzubilden, wird eine Gasmischung aus 320 mg
Methan, 175 mg Argon und 225 mg Stickstoff herge-
stellt. Bei 300K betragt der Partialdruck des Stick-
stoffs 15,2 kPa. Berechnen Sie (a) das Volumen und
(b) den Gesamtdruck der Gasmischung.

Abschnitt 1.2 - Die kinetische Gastheorie

1.2.1 Berechnen Sie mithilfe der kinetischen Gas-
theorie die quadratisch gemittelte Geschwindigkeit
von (a) N,-, (b) H,O-Molekiilen in der Erdatmosphére
bei 273 K.

1.2.2 Berechnen Sie die mittlere Geschwindigkeit
von (a) Heliumatomen und (b) CH,-Molekiilen bei
(1) 79K, (ii) 315 K und (iii) 1500 K.

1.2.3 Ein Synthesegas (auch ,Syngas“ genannt) be-
steht aus einem Gemisch aus Wasserstoff und Koh-
lenmonoxid. Berechnen Sie die relative Rate, ausge-
driickt in Molekiilen pro Sekunde, mit der die H,-
und CO-Molekiile aus einem Zylinder entweichen, der
eine kleine Offnung besitzt.

Ubungsteil Fokus 1 - Gase

1.2.4 In einem Zylinder befindet sich Gas zum Be-
trieb eines CO,-Lasers, ein Gemisch aus jeweils glei-
chen Anteilen von Kohlendioxid, Stickstoff und He-
lium. Wie grof$ ist die Masse des durch eine Off-
nung entweichenden Stickstoffs bzw. Heliums, wenn
im gleichen Zeitraum 1,0 g Kohlendioxid entwichen
ist?

1.2.5 Bei welchem Druck entspricht die mittlere
freie Weglidnge von Argonatomen (o = 0,36 nm?) bei
25°C dem Durchmesser einer Kugel mit einem Volu-
men von 1,0 dm??

1.2.6 Fir die Untersuchung photochemischer Pro-
zesse in den oberen Schichten der Atmosphére beno-
tigen wir in der Regel die StofSzahlen verschiedener
Atome und Molekiile. In einer Hohe von 20 km betra-
gen Temperatur und Druck 217 K bzw. 0,050 atm. Wie
grof ist die mittlere freie Wegldange von N,-Molekiilen
(0 = 0,43nm?) unter diesen Bedingungen? Wie vie-
le Stof3e pro Sekunde finden in dieser Hohe zwischen
den N,-Molekiilen statt?

1.2.7 Wie oft stofit ein Argonatom (Stof3quer-
schnitt o = 0,36 nm?2) in 1,0 s bei einer Temperatur von
25 °C und einem Druck von (a) 10 bar, (b) 100 kPa und
(c) 1,0 Pa mit anderen Atomen zusammen?

1.2.8 Wie hingt die mittlere freie Wegldnge der Mo-
lekiile von der Temperatur des Gases ab, wenn das
Gasvolumen konstant bleibt?

1.2.9 Die Ausbreitung von Abgasen durch die Atmo-
sphére wird im Wesentlichen durch Winde, teilweise
aber auch durch die Diffusion der Molekiile hervor-
gerufen. Die Geschwindigkeit des letzteren Prozesses
hangt davon ab, wie weit sich ein Molekiil bewegt, be-
vor es mit einem anderen Molekiil zusammenstofit.
Berechnen Sie die mittlere freie Weglange eines zwei-
atomigen Molekiils mit & = 0,43 nm? in Luft bei 25°C
und (a) 10 bar, (b) 103 kPa und (c) 1,0 Pa.

Abschnitt 1.3 - Reale Gase

1.3.1 Der kritische Punkt von Ammoniakgas, NH3,
liegt bei 111,3 atm, 72,5cm® mol~! und 405,5K. Be-
rechnen Sie den Kompressionsfaktor am kritischen
Punkt. Was lasst sich aus dem Ergebnis schlieflen?

1.3.2 In der folgenden Tabelle sind die kritischen
Konstanten fiir Methan, Ethan und Propan angege-
ben. Berechnen Sie aus diesen Daten die Kompressi-
onsfaktoren am kritischen Punkt fiir diese drei Gase.
Was konnen Sie aus den berechneten Werten erken-
nen?
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1 Die Eigenschaften der Gase

pe/atm V, /(cm®*mol™") T, /K
Methan, CH, 45,6 98,7 190,6
Ethan, C,H, 486 260 562,7
Propan, C;Hg 41,9 200 369,8

1.3.3 Berechnen Sie mithilfe der Virialgleichung den
Druck, den 1,00mol CH, bei 273K in einem Vo-
lumen von 1,00dm® ausiibt. Bei dieser Tempera-
tur besitzt der zweite Virialkoeffizient B den Wert
—53,6 cm® mol~!. Gehen Sie davon aus, dass die Vi-
rialgleichung nach dem zweiten Term abbricht.

1.3.4 Das Molvolumen von Sauerstoft, O,, betragt
3,90 dm® mol~! bei 10,0 bar und 200 °C. Gehen Sie da-
von aus, dass die Virialgleichung nach dem zweiten
Term abbricht, und berechnen Sie den zweiten Viri-
alkoeffizienten B fiir Sauerstoft bei dieser Temperatur.

1.3.5 Die Virialgleichung lésst sich in Abhéngigkeit
vom Druck auch schreiben als: Z =1+ B’p + ... Die
kritischen Konstanten fiir Wasser, H,O, sind py =
218,3atm, V; = 55,3cm®mol™! und T} = 647,4K.
Gehen Sie davon aus, dass die oben angegebene Form
der Virialgleichung nach dem zweiten Term abbricht,
und berechnen Sie den zweiten Virialkoeffizienten B’
fiir Wasser bei der kritischen Temperatur.

1.3.6 Berechnen Sie den Druck, den 1,0 mol C,Hg
ausiibt, wenn Sie Ethan (a) als ideales Gas, (b) als
van-der-Waals-Gas betrachten, und zwar jeweils un-
ter den folgenden Bedingungen: (i) bei 273,15K
in 22,414 dm?3, (ii) bei 1000K in 100cm3. Verwen-
den Sie zur Berechnung die Werte aus Tab. 1.5 in
Abschn. 1.3.5.

1.3.7 Wie zuverldssig sind die Werte, die Sie durch
Anwendung der idealen Gasgleichung erhalten im
Vergleich zur Anwendung der van-der-Waals-Glei-
chung? Berechnen Sie hierzu die Differenz der Drii-
cke, die sich aus der van-der-Waals-Gleichung und
der Zustandsgleichung des idealen Gases fir 10,00 g
Kohlendioxid in einem Gef4f3 mit einem Volumen von
100 cm? bei 25,0 °C ergeben.

1.3.8 Ein Gas gehorcht der van-der-Waals-Glei-
chung mit der Konstante 4 = 0,50 m® Pamol~2. Das
Volumen betrégt 5,00 X 10~* m3 mol~! bei 273 K und
3,0 MPa. Berechnen Sie aus diesen Angaben die van-
der-Waals-Konstante b. Wie grof} ist der Kompressi-
onsfaktor dieses Gases bei den angegebenen Werten
fiir Temperatur und Druck?

1.3.9 Berechnen Sie die Boyle-Temperatur fiir Koh-
lenstoffdisulfid, CS,, aus den gegebenen van-der-
Waals-Konstanten a = 11,77dm®barmol™2, b =
0,076 85 dm3 mol~!.

Verstandnisfragen

1.1 Beschreiben Sie, wie die von Boyle, Charles und
Avogadro durchgefiihrten Experimente zur Formulie-
rung der Zustandsgleichung des idealen Gases fiihr-
ten.

1.2 Erldutern Sie den Begriff ,Partialdruck” und
beschreiben Sie, warum das Dalton’sche Gesetz ein
Grenzgesetz ist.

1.3  Erkldren Sie mithilfe der kinetischen Gastheorie,
warum der Anteil leichter Gase, wie H, und He, in der
Erdatmosphire gering ist im Vergleich zu schwereren
Gasen wie O,, CO, und N,.

1.4 Erkliaren Sie mithilfe einer molekularen Modell-
vorstellung die Temperaturabhidngigkeit der Diftusi-
ons- und Effusionsraten von Gasen.

1.5 Erldutern Sie die Abhéngigkeit des Kompressi-
onsfaktors von Druck und Temperatur. Beschreiben
Sie, wie man aus dieser Abhéngigkeit Informationen
tiber die intermolekularen Wechselwirkungen in rea-
len Gasen gewinnen kann.

1.6 Welche Bedeutung haben die kritischen Kon-
stanten eines Gases?

1.7 Beschreiben Sie die einzelnen Schritte, die zur
Aufstellung der van-der-Waals-Gleichung fithren.

Aufgaben

1.1 Eine Taucherglocke hat an Deck eines Schiffs ei-
nen Luftraum von 3,0 m®. Wie grof3 ist das Volumen
des Luftraums in 50 m Wassertiefe, wenn die Was-
sertemperatur mit der Temperatur der Luft auf Hohe
des Meeresspiegels iibereinstimmt? Nehmen Sie eine
mittlere Dichte des Meerwassers von 1,025 g cm™ an.

1.2 Wetterballons werden auch heute noch einge-
setzt, um Informationen tiber die Atmosphire und das
Wetter zu erhalten. Im Jahr 1782 lief3 Jacques Charles
einen mit Wasserstoff gefiillten Ballon von Paris aus
25 km weit in die franzosische Landschaft fliegen. Wie
grof$ ist die Dichte von Wasserstoft relativ zur Dichte
der Luft bei gleicher Temperatur und gleichem Druck?
Welche Nutzlast kann von einem Ballon mit 10kg
Wasserstoff transportiert werden, wenn die Eigenmas-
se des Ballons vernachlassigt wird?

1.3 Ein Wetterballon hat bei 20°C auf Hohe des
Meeresspiegels einen Radius von 1,5m. Nach Errei-
chen der maximalen Hohe dehnt sich der Ballon auf ei-
nen Radius von 3,5 m aus. Welcher Druck herrscht in-
nerhalb des Ballons, wenn die Temperatur -25 °C be-
tragt?
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1.4 Wasser hat bei der Temperatur des Bluts einen
Dampfdruck von 47 Torr. Wie grof3 ist der Partial-
druck der trockenen Luft in der Lunge bei einem Ge-
samtdruck von 760 Torr?

1.5 Trockene Luft besteht, bezogen auf die Masse,
zu 75,53 % aus Stickstoff, und zu 23,14 % aus Sauer-
stoff. Der tibrige Massenanteil setzt sich aus Edelgasen
zusammen, hauptsédchlich Argon. Wie grof3 sind die
Stoffmengenanteile (Molenbriiche) der drei genann-
ten Gase?

1.6 Die Bestimmung der Dichte eines Gases oder
Dampfes gibt in guter Nédherung Aufschluss tiber sei-
ne Molmasse. Die Dichte einer gasférmigen Substanz
in einem Glaskolben wurde bei 330 K und 25,2 kPa zu
1,23 gdm_3 bestimmt. Welche Molmasse besitzt das
untersuchte Gas?

1.7 Bei der experimentellen Bestimmung der Mol-
masse eines Gases wurden 250 cm? der Substanz in ei-
nen Glaskolben tiberfiihrt. Der Druck betragt 152 Torr
bei 298 K und die Masse des Gases wurde zu 33,5 mg
bestimmt. Welche Molmasse besitzt das untersuchte
Gas?

1.8 Ein Behilter mit einem Volumen von 22,4 dm?
enthilt 2,0 mol H, und 1,0 mol N, bei 273,15 K. Be-
rechnen Sie (a) die Partialdriicke und (b) den Gesamt-
druck der Gasmischung.

1.9 Ein Glaskolben mit einem Volumen von 1,0 dm?
enthilt 1,0 x 10?3 H,-Molekiile. Wenn der Gasdruck
100 kPa betrégt, wie grofd ist dann (a) die Tempera-
tur des Gases und (b) die quadratisch gemittelte Ge-
schwindigkeit der Molekiile? (c) Ware die Temperatur
eine andere, wenn es sich um O,-Molekiile handeln
wiirde?

1.10 Ein Methanmolekiil kann als sphérische Kugel
mit einem Radius von 0,38 nm angesehen werden. Wie
viele Stof3e erleidet jedes einzelne CH,4-Molekiil, wenn
sich eine Stoffmenge von 0,10 mol bei 25 °C in einem
Kolben von 1,0 dm? Volumen befindet?

1.11  Methanmolekiile, CH,, konnen als sphérische
Kugeln betrachtet werden, die einen Stofiquerschnitt
von ¢ = 0,46 nm? besitzen. Geben Sie eine Niherung
fir den Wert der van-der-Waals-Konstante b an, in-
dem Sie das molare Ausschlussvolumen der Methan-
molekiile berechnen.

1.12 Eine Probe von 0,200 mol Cl, (g) befindet sich
in einem Behélter mit 250 cm3® Volumen. Bei einer
Temperatur von 500K iibt das Gas einen Druck von
3,06 MPa, und bei 1000 K von 6,54 MPa aus. Berech-
nen Sie die Werte der van-der-Waals-Konstanten a
und b fiir Chlorgas.

Ubungsteil Fokus 1 - Gase

1.13 Die kritischen Konstanten hdngen mit den
van-der-Waals-Konstanten {iber folgende Beziehun-
gen zusammen: p = a/(27b%), Vi = 3b und T, =
8a/(27Rb). Fur Ethan lauten die kritischen Konstan-
ten p, = 48,20atm, V{ = 148 cm® mol™! und T} =
305,4 K. Berechnen Sie die van-der-Waals-Konstanten
fir Ethangas und geben Sie einen Nédherungswert fiir

den Molekiilradius an.

1.14 Durch Messungen bei 273K wurden die
Virialkoeffizienten von Argon bestimmt zu B =
—21,7 cm® mol™! und C = 1200 cm® mol~2. Wie grof3
sind die Werte der korrespondierenden Konstanten a
und b in der van-der-Waals-Gleichung?

Projekte

Das Symbol # bedeutet, dass die Anwendung von Dif-
ferenzial- oder Integralrechnung erforderlich ist.

1.1% Mithilfe der Differenzial- und Integralrechnung
kann die Maxwell-Boltzmann-Verteilung, p(v), de-
taillierter analysiert werden. (a) Die gemittelte Ge-
schwindigkeit von Molekiillen nach der Maxwell-
Boltzmann-Verteilung ist gegeben durch das Integral
fooo vp(v)dv. Zeigen Sie mithilfe der Maxwell'schen
Geschwindigkeitsverteilung, dass die mittlere Ge-
schwindigkeit der Molekiile in einem Gas mit der Mol-
masse M bei einer Temperatur 7 durch den Aus-
druck (8RT/ nM)L/2 gegeben ist. (Hinweis: Verwen-
den Sie ein Integral der Form Lfo a2+l gax’ gy =
n!/2a"*1) (b) Zeigen Sie durch Analyse des Inte-
grals fooo v2p(v) dv, dass die quadratisch gemittelte Ge-
schwindigkeit der Molekiile in einem Gas mit der Mol-
masse M bei einer Temperatur 7' durch den Ausdruck
(3RT/M)/? gegeben ist. (Hinweis: Verwenden Sie ein
Integral der Form Lfo 1= dy = (13X - X (211 —
1)/2"*14?)(n/a)/2.) (c) Die Geschwindigkeit, bei der
die Maxwell’sche Geschwindigkeitsverteilung den ma-
ximalen Wert annimmt, ergibt sich aus der Bedingung
dp(v)/dv = 0. Leiten Sie einen Ausdruck fiir die wahr-
scheinlichste Geschwindigkeit der Molekiile in einem
Gas mit der Molmasse M bei einer Temperatur T her.
(d) Berechnen Sie den Anteil aller N,-Molekiile, die
sich bei 500K mit einer Geschwindigkeit zwischen
290 und 300 ms~! bewegen.

1.2 Die kinetische Gastheorie ist immer dann giil-
tig, wenn die Grof3e der einzelnen Teilchen gegeniiber
ihrer mittleren freien Weglédnge vernachléssigt wer-
den kann. Das Verhalten der dichten Materie im In-
neren der Sterne mit der kinetischen Gastheorie und
dem Modell des idealen Gases korrekt beschreiben
zu wollen, erscheint daher auf den ersten Blick eine
vollig absurde Idee zu sein. Im Zentrum der Sonne
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zum Beispiel ist die Dichte um den Faktor 150 gro-
Ber als die Dichte des fliissigen Wassers, auf halbem
Weg zur Sonnenoberfliche sind beide Dichten in et-
wa gleich groff. Nun liegt aber die Materie im In-
neren der Sterne als Plasma vor. Dieser besondere
Aggregatzustand zeichnet sich dadurch aus, dass Elek-
tronen und Atomkerne getrennt voneinander vorlie-
gen, es existieren also keine Atome mehr. Da die Son-
ne im Wesentlichen aus Wasserstoff und Helium be-
steht, liegen im Plasma der Sonne Teilchen mit der
Grofse von Wasserstoff- und Heliumkernen vor, de-
ren Durchmesser ungefihr 10 fm betrégt. Eine mittle-
re freie Weglénge von 0,1 pm reicht dann aus, um das
Kriterium fiir die Giiltigkeit der kinetischen Gastheo-
rie und der Zustandsgleichung des idealen Gases zu
erfiillen. Wir konnen also (ndherungsweise) die Glei-
chung pV = nRT als Zustandsgleichung zur Beschrei-
bung des Sterneninneren verwenden. (a) Berechnen
Sie den Druck, der auf halbem Weg zum Zentrum
der Sonne herrscht. Wenn wir annehmen, dass das
Innere der Sonne zum allergrofiten Teil aus ionisier-
ten Wasserstoffatomen besteht, dann herrscht dort
eine Temperatur von 3,6 MK und die Dichte der Son-
ne ist mit 1,20 g cm~3 etwas grofier als die Dichte des
flissigen Wassers. (b) Kombinieren Sie das Ergebnis
aus Teilaufgabe (a) mit dem Ausdruck, den die kine-
tische Gastheorie fiir den Druck liefert. Zeigen Sie,
dass der Druck p des Plasmas mit der Dichte der ki-
netischen Energie, py;, = Eyi,/V, der kinetischen En-
ergie der Molekiile in einer Region geteilt durch das
Volumen der betrachteten Region, tiber die Beziehung
p= %pkm zusammenhéngt. (c) Wie grofd ist die Dich-
te der kinetischen Energie auf halbem Weg zum Zen-
trum der Sonne? Vergleichen Sie das Ergebnis mit der
Dichte der (translatorischen) kinetischen Energie in
der Erdatmosphire an einem warmen Tag (25 °C), die
nur 1,5 x 10°Tm~2 (0,15] cm™3) betrigt. (d) In et-
wa 5 Milliarden Jahren wird sich unsere Sonne in ei-
nen Roten Riesen verwandeln. Dieser Vorgang ist un-
ter anderem damit verbunden, dass sich die dann im
Wesentlichen aus Helium bestehende Kugel im Zen-
trum der Sonne zusammenzieht und dabei sehr stark
aufheizt. Das fiuhrt nicht nur dazu, dass die Fusions-
rate steigt und der Wasserstoff schneller verbraucht
wird, sondern auch zu Fusionsreaktionen, bei denen
schwerere Atomkerne wie zum Beispiel Kohlenstoft-
kerne entstehen. Der duflere Teil der Sonne hinge-

gen bléht sich auf und kiihlt ab. Nehmen Sie an, dass
auf halbem Weg zum Zentrum des Roten Riesen eine
Schicht vorliegt, die zum grofiten Teil aus voéllig io-
nisierten Kohlenstoffatomen und Elektronen besteht
und eine Dichte von 1200 kg cm™2 aufweist. Wie grof3
ist der Druck an dieser Stelle bei einer Temperatur
von 3500K? (e) Wie grof8 wire der Druck bei glei-
cher Temperatur und Dichte, wenn der Rote Riese
aus Teilaufgabe (d) aus neutralen Kohlenstoffatomen
bestiinde anstatt aus Kohlenstoffkernen und Elektro-
nen?

1.3 Durch Reihenentwicklung kann eine mathema-
tische Funktion der Form (1 — x)~! ausgedriickt wer-
den als Potenzreihe 1 + x + x2 + ..., solange x <
1 ist. (a) Geben Sie die van-der-Waals-Gleichung in
Form einer Virialentwicklung in Potenzen von 1/V,,
an. (b) Die Boyle-Temperatur ist definiert als diejenige
Temperatur, bei der der zweite Virialkoeffizient B fiir
ein van-der-Waals-Gas den Wert null annimmt. Ver-
wenden Sie den in Teilaufgabe (a) abgeleiteten Aus-
druck firr B, um einen Ausdruck fiir die Boyle-Tem-
peratur in Abhéngigkeit von den van-der-Waals-Kon-
stanten a und b abzuleiten. (c) Berechnen Sie die
Boyle-Temperatur fiir Kohlendioxid, CO,, ausgehend
von den Werten a = 3,610 atm dm® mol=2 und » =
4,29 x 1072 dm? mol 1.

1.4+ Mithilfe der Differenzial- und Integralrechnung
kann eine Beziehung zwischen den kritischen Kon-
stanten und den Parametern 4 und b eines van-der-
Waals-Gases abgeleitet werden. Der kritische Punkt
eines van-der-Waals-Gases entspricht genau dem Sat-
telpunkt der kritischen Isotherme. An diesem Punkt
gelten somit die Bedingungen dp/dV,, = 0 (die Stei-
gung der Isotherme ist null) und d?p/dV?2 = 0 (die
Krimmung der Isotherme ist null). (a) Berechnen
Sie diese beiden Ableitungen mithilfe von GI. (1.30a)
und leiten Sie fiir die kritischen Grofen jeweils einen
Ausdruck in Abhingigkeit von den van-der-Waals-
Konstanten her. (b) Zeigen Sie, dass der Kompres-
sionsfaktor am kritischen Punkt den Wert > an-
nimmt. (c) Fir Stickstoffdioxid, NO,, nehmen die
van-der-Waals-Konstanten folgende Werte an: a =
5,354 dm® bar mol~! und b = 0,044 24 dm3 mol~!. Be-
rechnen Sie die Werte der kritischen Konstanten und
zeigen Sie, dass der Kompressionsfaktor am kritischen
Punkt den Wert % annimmt.



