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Kapitel 1

Zustandsverhalten von Materie
(Speziell: Gasen)

1.1 Verdiinnte bzw. ideale Gase

Feststellung:

Materie ist allgemein aus Atomen bzw. Molekiilen aufgebaut, kurz Molekeln.

Zentrale Frage:

Wie 148t sich die Wechselwirkung zwischen N Molekeln im Volumen V', das heifit bei vorgegebener Teil-
chenzahldichte & berechnen?

Problem: Welche Krifte bzw. potentielle Energie herrscht vor?

Einschub aus Physikunterricht der Schule:

»Arbeit ist Kraft mal Weg*

Das heif3t, speziell fiir eindimensionale Probleme:

oV (x)
- oz

K, =

Allgemein gilt fiir ein dreidimensionales System:

K= (KIDKZJ’KZ) — <8Vj;,y,z 8V7;,y,z 8Vw,y,z

or 8y " Oz ) = —VV(%,%Z)

Aus der Kraft ergibt sich das Potential durch Integration:

Vizy,s) = — / K(4,y,-)dT

0 Anziehende Wechselwirkung: K < 0
O Abstolende Wechselwirkung: K > 0



KAPITEL 1. ZUSTANDSVERHALTEN VON MATERIE (SPEZIELL: GASEN)

Wir betrachten die anziehende und abstoflende Wechselwirkung zwischen Molekiilen z.B. Edelgasen (He) und
fragen uns, von welchem Typ die anziehende Wechselwirkung ist. Fiir Helium (He) beispielsweise gilt:

induzierter Dipol

Der Dipol des linken Heliumatoms induziert einen Dipol beim rechten Heliumatom. Van-der-Waals-Krifte sind

sehr wichtig bei Edelgasen und unpolaren Stoffen.

Die abstoflende Wechselwirkung ist sehr steil ansteigend mit fallendem R, bedingt durch das sogenannte ,,Pauli-

Verbot“.
A

Beim Zusammenfiihren des rechten Heliumatoms miissen dessen Elektronen in die hoheren Bahnen gehoben
werden, die beim linken noch frei sind. Zufiihren von Energie ist somit notwendig! Das Potential kann gut
durch folgende Form angenihert werden:

v ((77) (%)

Man bezeichnet dieses als Lennard-Jones-Potential.




1.2. TYPISCHER VERLAUF VON POTENTIALKURVEN

1.2 Typischer Verlauf von Potentialkurven

V(R)

Lennard-Jones-Potential

1.2.1 Intermolekulare Wechselwirkung beim Leonard-Jones-Potential

Grobe Niherung fiir Potentialkurve:

Néherung von V(R) durch harte Kugel Potential V34 (hard sphere potential)

V(R)

,Hartes-Kugel-Potential (Hard-Sphere-Potential)“

oo firR<o
Vhs(R):{ 0 firR>0o

Frage:

Wie ist das makroskopische Zustandsvolumen von Gasen zu beschreiben, oder mit anderen Worten V =
V(p.T)?

00 Verdiinnte Gase

vy
(N) >0

O Ideales Gas = wenn zusétzliches Volumen der Molekeln gleich 0



KAPITEL 1. ZUSTANDSVERHALTEN VON MATERIE (SPEZIELL: GASEN)

Wir kehren nun zu dem Problem zuriick, wie sich das Volumen eines Gases in Abhéngigkeit von Druck und
Temperatur verdndert. Wir suchen also die Funktion V' = V(p, T). Ein Gedankenexperiment (Fahrradpumpe)
soll uns weiterhelfen:
0 P« % wenn T = const.
Wobei die Einheit des Druckes 1bar ist und 1bar = 10° Pa mit 1Pa =1 %
O V « T wenn p=const.
Die Einheit der Temperatur ist (T + 273, 15) K; Kelvin-Skala
O V x n wenn p, T=const.

n 2 Molzahl bzw. % 2 Molares Volumen bzw. Molvolumen

= Résumé: |p-V=n-R-T

Dies ist die Zustandsgleichung idealer Gase mit der Gaskonstante R = 8, 31 ﬁ und dem molaren Volumen
Vin = 22,4 ﬁ bei 273,15 K und 1 atm. Man kann die Funktion V' (p,T') folgendermaflen mittels der partiellen
Ableitungen als totales Differential schreiben:

19)Y% oV
= = — —_— T
dV dVr +dV, <8p>po+(a )pd

LaBt sich dV als totales Differential schreiben, so gibt es eine Potentialfunktion, die wegunabhéngig ist. Das
heift:

/ dV ist wegunabhéngig.

Frage:

Unter welchen Bedingungen dV' £ ein totales Differential?

Es gilt der Schwarz’sche Satz, welcher angewandt auf V' (p, T), folgendermafien lautet:
(2(%)) - (a () )
or \ dp ) v dp \ 0T Vo

Zuriick zum Mikroskopischen:

Frage:

Wie kann man den Druck mikroskopisch interpretieren (fiir ideales Gas, d.h. pV' = nRT)?

Wir betrachten folgendes Modell:
1
0 (%) o

O StoBe von Molekeln untereinander oder mit Wand gehorchen den klassischen Gesetzen der Mechanik d.h.
Impuls- und Energieerhaltung gelten.



1.3. REALE GASE

0 Die Molekeln bewegen sich regellos.
Der Impulsiibertrag fiir eine Molekel ¢ ergibt sich durch:
Apy i = mug i — (—mug;) = 2mug

Durch Summation iiber N erhalten wir den Impulsiibertragung auf Wand senkrecht zu x fiir N Molekeln:
Daraus ergibt sich dann der Druck auf Wand senkrecht zu x:

P
Ape,i Ape,i
i=1 i=1 AI’ N
_ At _ At _ YA 2
P="4 A Az v, )

Aufgrund der unregelmifligen Bewegung der Molekeln konnen wir folgenden Zusammenhang zwischen der
mittleren Geschwindigkeit (v) und den jeweiligen gemittelten Komponenten (v,), (v,) und (v.) angeben:

1 2 /1 1
<U2> = pVim = Na - 3 <mv2> =Ny - 3 <2mv2> mit Fy, = <2mv2>

T~
<
8o
N
T~
<
<o
NG
I
7~
<
w N
~
Il
W =

Fassen wir unsere Erkenntnisse zusammen:
0 Zustandsgleichung fiir ideale, verdiinnte Gase:
p-Vim=R-T bzw. pV =nRT

p = p(V,T) ist eine Funktion von mehreren Variablen. Eine solche Funktion 148t sich anschaulich als
eine Fliache im Raum darstellen. Lafit sich eine Funktion als totales Differential schreiben, so ist / dv
wegunabhéngig.

O Frage: mikroskopische Interpretation von Gréflen wie z.B. p oder T'

1 2 /1 3
p—mNA3<2mU > undEan—ng

1.3 Reale Gase
Ideales Gas Reales Gas

(%) >0 (Yo

Bei einem realen Gas kann man somit das Wechselwirkungspotential nicht mehr vernachlissigen. Daraus
ergeben sich folgende Konsequenzen:

U Das Eigenvolumen der Molekeln ist nicht zu vernachléssigen.

U Die Wechselwirkung zwischen den Molekeln ist wichtig.



KAPITEL 1. ZUSTANDSVERHALTEN VON MATERIE (SPEZIELL: GASEN)

2mu,

Es stellt sich nun die Frage, welche Konsequenzen sich fiir die Zustandsgleichung ergeben. Wir betrachten
hierbei die ideale Gasgleichung als Ausgangsgleichung.

0 Volumenkorrektur

(V = Viigen) = (V —n-b) mit b 2 Kovolumen
[0 Druckkorrektur

2
p+a (%) (~ Anzahldichte?)

Hieraus folgt nun die sogenannte Van-der-Waals-Zustandsgleichung fiir reale Gase, d.h. bei Beriicksichti-
gung der intermolekularen Wechselwirkungen.

a
(p—l— W) (Vm —nb) = RT

RT a
Oder: p(‘/, T) = (V—nb) - W

T
Oder: Vg+(—b—i> V,,%+%Vm—a£:0

Bei der letzten Gleichung handelt es sich um ein Polynom 3. Grades. Dieses hat im allgemeinen 3 Nullstellen.

10



1.4. ZUSAMMENFASSUNG ZU GAS, FLUSSIGKEIT UND FESTKORPER

fluide Phase

3b T=const. (hoch)

> R

fliissiges Gebiet gasformiges Gebiet

instabiler Bereich
Entlang kritischer Isothermen (7' = T.) gilt fiir V:

8p)
op -0
(6‘/ T=T,

9%p )

it -0
<5V2 T=T,

N L[
8p Tc_ T_Vc ap T

1.4 Zusammenfassung zu Gas, Fliissigkeit und Festkorper
1.) Ideales Gas:

o ®
e
o o

Es gilt die ideale Gasgleichung pV,, = RT.

O keine Korrelation (statistisch verteilt)
O hohe Beweglichkeit

0 zB.V 210%...10° 2 mit Dy = 10* CTZ, wobei D als Diffusionskonstante bezeichnet wird

2.) Flissigkeit:

@
9 o®
Qé‘. “/Abstand nichster Nachbarn
A L)
CAL)

11



KAPITEL 1. ZUSTANDSVERHALTEN VON MATERIE (SPEZIELL: GASEN)

(1 Nahordnung
0 D=10%a’

G(R)
Richtungsabweichung

Nahordnung
Paarverteilungsfunktion
»

R

MYAYATYAYAY AT T
EVENETEEVETE
i Ve Ve Ve Ve Ve Ve Ve

DDA DDD

rAV.AV.AV.AV.Av.AV.A

o T T

4.) Glas:

Hierbei handelt es sich um eine eingefrorene Fliissigkeit mit D < 1012 %

12



Kapitel 2

Thermodynamisches Gleichgewicht

2.1 Innere Energie und 1.Hauptsatz der Thermodynamik

Frage:

Was ist die Problemstellung der Thermodynamik?

Befaf3t sich mit der Beschreibung der physikalischen und chemischen Eigenschaften der makroskopischen
Materie (eines thermodynamischen Systems) im thermodynamischen Gleichgewicht.

O Physikalische Eigenschaften:

0 Temperatur

O Druck

0 Warmeleitfahigkeit
U Dichte

[0 Chemische Eigenschaften:

Wichtig ist hier zum Beispiel NH3-Synthese:
Ny +3Hy < 2NH;
Frage: Bei welchem Druck und bei welcher Temperatur entsteht wieviel NH3?

0 Thermodynamisches System:

Ausschnitt der Materie unter bestimmten Randbedingungen?

O Isoliertes System: Konstantes V', T, N
O Abgeschlossenes System: Konstantes V', N

Ggg
@
7069

O Offenes System: Teilchen- und Energieaustausch mit Umgebung zugelassen

13



KAPITEL 2. THERMODYNAMISCHES GLEICHGEWICHT

Qualitatives Kriterium:

Die physikalisch-chemischen Eigenschaften sind T-unabhéngig. Quantitative Kriterien werden wir spéter durch-
nehmen. Thermodynamische Gréfen bzw. Variablen sind p, V., T', n, .. .. In der Thermodynamik von zentralem
Interesse sind energetische Groflen, wie beispielsweise die innere Energie U(T, V).

Bildchen: z.B. Gas aus Ny-Molekeln:

C AVAV.

thermischer Kontakt fiithrt zur
Anderung von Epin ()

:
"o
/

mechanischer Kontakt, d.h. p-V
Eine Volumeninderung (von auBen) fiihrt hierbei zu einer Anderung von E,ot, also der potentiellen Energie
der Molekeln.

Zusammenfassung:

Man kann innere Energie U(V,T)
0 durch thermischen Kontakt
0 durch mechanischen Kontakt

andern.

1.Hauptsatz der Thermodynamik (Erfahrungssatz):

Die Anderung der inneren Energie U ist dquivalent zur Anderung
der Wirme ¢ und der Arbeit w. Es gilt dU = dg + dw.

0 1.Formulierung: dg S Wirme#inderung; dw L Arbeit

Speziell fiir ein isoliertes System gilt: dg = dw = 0= dU =0

0 2.Formulierung: /dU = const.

Hierbei gilt folgende Vorzeichenkonvention:

14



2.1. INNERE ENERGIE UND 1.HAUPTSATZ DER THERMODYNAMIK

0 dg, dw > 0: Positiv fiir System

U dV > 0: Endotherme Prozesse
Analog gilt umgekehrt:

0 dg, dw < 0: Negativ fiir System

0O dV < 0: Exotherme Prozesse

Frage:

Was bedeutet Arbeit in der Thermodynamik?

Mechanik:
W2 o

AW = /dW = /K(x) dz fiir 1 Dimension
Wi 1

= AWGTavitation

Hierdurch &dndern sich die Abstdnde R zwischen den Molekeln nicht, oder mit anderen Worten: U bleibt
unverindert. Diese Form der Arbeit ist also thermodynamisch uninteressant. Nur, wenn V' geéndert wird,
erfolgt eine Anderung in innerer Energie. Folglich ist nur die pV-Arbeit (Druck-Volumenarbeit) als einzigste
interessant.

dW = —p(v, T)dV = /dw = Aw

Da nur Gleichgewichtssysteme von Interesse sind, mufl p = p(V,T) aus Zustandsgleichung eingesetzt werden,
wie beispielsweise die pV-Arbeit bei der Expansion eines verdiinnten Gases (T'=const., isotherme Expansion).

s P uRT " vz
n 2
AW = [aw=— [ 2 qv = —pRT- [ =4V = —nRTIn [ 22
/ / v nh /V nht “(vl)
W1 Vi Vi

Wirmeaustausch dq?

Die Erfahrung zeigt, dafl die Temperatur eines thermodynamischen Systems ansteigt, wenn dg > 0 zugefiihrt
wird.

dg xdT = dq=C-dT

In diesem Zusammenhang 148t sich die spezifische Wirme definieren als:

(&)

O C héngt ab von Stoffmenge, d.h. C,

0 Es macht einen Unterschied, ob dg bei V=const. oder p=const. zugefiihrt wird. Bei p=const. kann Teil
von dq zu pV-Arbeit umgewandelt werden.

Cv<Cp

Wir fithren eine genaue Berechnung von Cy durch:

e (1), (), (52),

=0, da V= const.




KAPITEL 2. THERMODYNAMISCHES GLEICHGEWICHT

~ oU
Cvm = (aT)V

Wir fragen uns, wie grof§ die Warmezufuhr bei p=const. ist. Dabei gehen wir vom 1.Hauptsatz aus und fithren
eine Integration durch:

dW = dq — pdV, p = const.

Durch Integration ergibt sich:
AU =Uy—U; =Aq—p(Vo — V1)
Wir sortieren entsprechend um:
Us +pVo — (UL +pV1) = Aq
Damit fithrt eine Warmeénderung Agq also zu:
1. Anderung der inneren Energie: AU
2. Anderung des Druckes, Volumens: A(p, V)
Die Grofle U + pV = H(p,T) heifit Enthalpie und ist von besonderem Interesse fiir die Chemie.

Wiederholung: 1.Hauptsatz der Thermodynamik fiir innere Energie U = U(V,T):

dU = dg + dw, d.h. dU = 0 fiir isoliertes System

dw = —pdV

dg = CydT

Wir fithren die Enthalpie H ein mit H = H(p,T) = U + pV.

ou oH

U,H sind extensive thermische Groéflen, wobei T',p intensive thermische Variablen sind. Weiterhin ist es sehr
wichtig zu wissen, dafl U = U(V,T) oder H = H(p,T) Zustandsfunktionen sind, d.h. dU 148}t sich also totales
Differential schreiben.

E
AV = /dV ist wegunabhéngig!
A

A
.
Vet B
Y
A A
f } »
Ta Tg T

16



2.2. THERMOCHEMIE

2.2 Thermochemie

Die Thermochemie befafit sich mit Zustandsénderungen, genauer der Energiednderungen bei chemischen Re-
aktionen, wie beispielsweise:

[0 Chemische Reaktionen wie Verbrennungsreaktionen, Losungsreaktionen, etc.
[0 Phasenumwandlungen

In den meisten Féllen laufen diese Reaktionen bei konstantem Druck ab.

Die interessante energetische Zustandsfunktion ist H = H (T, p). Wir wissen bereits nach dem 1.Hauptsatz, dafl
sich U,H nicht absolut angebbar sind, sondern nur Anderungen AU, AH. Infolgedessen gibt es Konventionen
fiir Festlegung der jeweiligen ,,Nullpunke“ bzw. Standards.

Notation:
Wir bezeichnen die Bildungsenthalpie mit AH®, wobei O fiir 1atm und in der Regel 298 K steht.

0 Konvention:

AH}") (Elemente) =0

[0 Weitere Notation:

AH® = H fiir Verbrennungsreaktion (englisch. combustion).

AH, ist die bei vollstdndiger Verbrennung von Kohlenwasserstoffen zu COz (g) und HyO (1) freiwerdende
Enthalpie, wie man bei der folgenden Reaktionsgleichung sieht:

2.2.1 Der Hesse’sche Satz
H(p,T) ist eine Zustandsfunktion. Wir betrachten die allgemeine chemische Reaktion:
vAA + vgB — v C + vpDy; = stochiometrische Koeffizienten

v; der Produkte > 0
v; der Edukte < 0
= AH,eact. = AH, = AH(Produkte) — AH (Edukte)

’ . o _ ©
HESSE'SCHER SATZ: AHP =} viAH,

2.2.2 Der Kirchhoff’sche Satz

Problem:

Bekannt sei AHS, wie grof ist dann AHS (T # 298 K)?

17



KAPITEL 2. THERMODYNAMISCHES GLEICHGEWICHT

Es gilt: | C), = (f‘;jj{)
P

:>/dH:/deT

#AH:H(TQ)—H(Tl):/deT T, >1Ty

T

Analog gilt fiir AH, wobei wir ausgehen von:

AH® = Z viAHS

Wir leiten partiell nach der Temperatur ab und erhalten unter Verwendung der Gleichung fiir die Wéarmeka-
pazitit Cp:

AHG Zl/l ZV’ i

Die Umkehrabbildung der Differentiation ist die Integration, die angewandt auf obige Gleichung AH® ergibt.
Wir erhalten somit folgende wichtige Aussage:

8 3AHO

AH®(Ty) = AHS(T)) + / > Gy dT
T ~ ,

2.3 Boltzmannverteilung und spezifische Warme von Gasen und
Festkorpern

2.3.1 Boltzmannverteilung

Gegeben sei ein isoliertes System (GAS, FLUSSIGKEIT, FESTKORPER), d.h. die Gesamtenergie E des
Systems ist konstant. Des weiteren sei das System zusammengesetzt aus Molekeln.

CAVAV.

@“\/\/@

o

Frage:

Wie verteilen sich Ny Molekeln auf die molekularen Energiezusténde, so dafi E resultiert bei Energieaus-
tausch zwischen den Molekeln?

18



2.3. BOLTZMANNVERTEILUNG UND SPEZIFISCHE WARME VON GASEN UND
FESTKORPERN

A
E

\ /

»

T

Beispielsweise giibe es einen Energiefreiheitsgrad: ey, = hw (v + %) Gegeben sei die makroskopische Energie
FE Es stellt sich nun die Frage, wieviele Molekeln N; die Energie ¢; haben.

ny ng Nz ... Ny
€1 €9 €3 N 1

Unter Nebenbedingung:

1.) NA = an
2) FE = Zniei

Beispiel:
N = 3 Molekeln
E=3 hw

Welche Verteilungen der 3 Molekeln auf die erlaubten Energiezustéinde ¢; sind moglich? Insbesondere:
Welche Verteilungen sind am héufigsten realisierbar und damit am wahrscheinlichsten?

A

&g
1 =3
1=2
1 =1
» =10

N = 3 Molekeln; V' = const.; E = 3hv (= 3fw)

1
Die ¢; sind diskrete Werte, d.h. beispielsweise fiir die Schwingung: €,;, = hw (v + 2)

Welche Verteilungen der Molekeln (3) auf €; sind méglich? Welche Verteilung tritt am hiufigsten auf und
ist dann die wahrscheinlichste?

Die Annahme ist, dafl Molekeln unterscheidbar seien: (a, b, c).

19



KAPITEL 2. THERMODYNAMISCHES GLEICHGEWICHT

O 1.Fall: Jede Molekel in v =1
E=0wv=04+3-hw+0v=2)+...=3hv
W (no[0],n1[3], n2[0],...) =1

0 2.Fall:

W (no[2], 71[0], n2[0], n3[1]) = 3

O 3.Fall: £ = 3hv

Wi(ng =1,n1 = 1,n5 = 1,n,52 = 0) = |2 - 3| = 6 Moglichkeiten

A

vr=1

. v=2

» o o o o -
o »

Zusammenfassung:

O Grofites W, wenn verschiedene €; besetzt werden
O W(ny,ne,...)=3!

Verallgemeinerung auf N4 Molekeln: Die Anzahl der Méglichkeiten, N4 verschiedene Objekte auf €; zu vertei-
len, ist N4!. Wenn in einem ¢; (Kasten) n; Molekeln sitzen, gilt:

Ny!

N
[
k=1

W(nl, no,ns, .. ) =

Was ist die wahrscheinlichste Verteilung? Diejenige, bei der W als Funktion von N; war!

Erforderlich ist die Losung von Extremwertaufgaben mit mehreren Variablen, ndmlich ny, ns, ns, ng, ..., n;.

W(n;) = max, wenn n; = const. exp(—¢, )

2.3.2 Der Boltzmann-e-Satz
Frage:

Was bedeutet die Konstante vor der Exponentialfunktion bzw. die Konstante (57

20



2.3. BOLTZMANNVERTEILUNG UND SPEZIFISCHE WARME VON GASEN UND
FESTKORPERN

[0 Zur Konstante 3:

1

0 hat die Dimension von 1/Energie; genauer gilt § = BT

0 Zur Konstante vor Exponentialfunktion:

Die Nebenbedingung ist, dal die Summe aller Molekeln n; die Gesamtzahl der Molekeln ergeben muf:

Z?’Li:NA

i N
g n; = const. g exp _G )= N4 = const. = A
. —0 kBT Z eXp (_ €i )
i=0 ksT

€
n; eXp(_ kBT) g=Zustandssumme

p(ﬁi) = =
N €
A i;) exp (— kBT)
Nyg2s _ €Xp (_%)
NA N q(Vv T)

Man kann p(e;) nun folgendermafien interpretieren:

1.) Es handelt sich um die Wahrscheinlichkeit, daf} ein Zustand mit €; besetzt ist.

2.) Es ist der Bruchteil von Molekeln, die im Zustand mit der Energie ¢; sitzen.

ni _ exp (=)

Ae
= = =exp(—(e; — €)kT Eexp(—>
n;j exp (—ﬁ) ( (&) JET) kT

Wir wollen makroskopische thermodynamische Gréfien (z.B. U(V,T), Cyv (T) etc.) aus mikroskopischen Infor-
mationen zur Energiequantelung €; mit BOLTZMANN berechnen. Wir betrachten im folgenden ein 2-Niveau-
System (€1, €2).

Frage:

Welchen Beitrag liefern diese beiden Energiefreiheitsgrade zu Cy 7

oT

Wir berechnen nun die innere Energie mittels der uns bereits bekannten Beziehungen:

Wir miissen Uy, (V,T') berechnen. = Cy = (8U>
v

o ome_exp(—gF)  exp(—gF) e te(exp(—5F))
NN T T s YT T T e ()
Ae = (€3 —€1)

Daraus ergeben sich:
0
Un(V,T) = Na (e3) wnd Cy () = = ({ei)

Diskussion von U(V,T) und Cy (T):

21



KAPITEL 2. THERMODYNAMISCHES GLEICHGEWICHT

O T — 0: Un(T) = Nae;

€1 + €2

O T+ 00 Uy(T) =Ny (Gleichverteilung)

Das wesentliche Ergebnis ist also, dafl bei T' > % Gleichverteilung vorliegt (klassischer Grenzfall).

A

Un(V,T)

g1+ €2
2

‘ >
Ae 3Ae T
k k

Problem:

Berechnung der spezifischen Wérme von Gasen im Grenzfall der klassischen Gleichverteilung

1.) Translation: €rqns

2
PPy P23

2m  2m 2m:§

€trans —

kT

3 Energiefreiheitsgrade der Translation mit %kT pro Translationsfreiheitsgrad

2.) Rotation: €,

S Pos + p2@y + Po: Wobeich/TQdm
rot = 2104 2I(—)y 2o,

3 Energiefreiheitsgrade der Rotation mit %kT pro Translationsfreiheitsgrad

3.) Schwingung: €,

2 1 D
€vib = g— + §Dx2 mit w =4/ —
B , w

€kin Epot

<€m'b> = 1kT

22



2.3. BOLTZMANNVERTEILUNG UND SPEZIFISCHE WARME VON GASEN UND

FESTKORPERN

L 2 Masse der Kugel

Frage:

Wie viele Schwingungsfreiheitsgrade hat eine Molekel aus n Atomen (nichtlineare Molekel)?

Betrachten wir zuvor als Beispiel eine nichtlineares Molekel, welche aus drei Atomen besteht:

z
H 9 Koordinaten
H (3H+3H+30)
O
//// t/
S t'+ At
Yy

T

Gehe ins Schwerpunktskoordinatensystem:

0 Separiere 3 Translationskoordinaten ab.

0 Separiere 3 Rotationskoordinaten ab.

O Es bleiben 3 Angaben fiir Relativbewegung.
Allgemein gilt:

23



KAPITEL 2. THERMODYNAMISCHES GLEICHGEWICHT

1.) Nichtlineare Molekel:
Eine nichtlineare Molekel besitzt (3n — 6) Vibrationsfreiheitsgrade.

Unn(T) = N4 (ng+ ng +(3n — 6)I<:T>
—~— N~

trans . rot
nichtlinear

2.) Lineare Molekel:

Dagegen besitzen lineare Molekeln 3 Translationsfreiheitsgrade, 2 Rotationsfreiheitsgrade und (3n — 5)
Vibrationsfreiheitsgrade.

A
CV,m,
8__
6
* 1,5-k-T
Aetrans < AErat < Aavib
3 ”
1,54 1,5 k-T
- ~ — i >
Translation 298K T
- _—
Rotation

2.4 Spezifische Wirme von Festkorpern

Einsteins Modell:

U(R)

® ® ® >

R

Ly W

Modellannahmen (Einsteinmodell):

0 Na-atomiges Molekiil, in (3N4 — 6) Vibrationsenergiefreiheitsgrade

24



2.4. SPEZIFISCHE WARME VON FESTKORPERN

O Alle Schwingungen harmonisch, d.h. alle schwingen mit einer Frequenz wg und es besteht keine Kopplung
zwischen Schwingungen im Kristall

Frage:

Wie grof} ist U,,(T") bzw. Cy (T) fiir Einsteinkristall?

2 aexp (=5t
Un(T) =3N4 (€vis) =3N4g ——F——~

> exp (=)
Hier ben6tigen wir den Grenzwert der geometrische T{eihe, der sich wie folgt berechnet:

Ny 1
quz fir |¢| < 1
i=0 1-q

mit €; = thw

Nach wenig Mathematik folgt hieraus nun fiir die Warmekapazitit. Dazu setzen wir im folgenden aus verein-
fachenden Griinden 3 = ﬁ Die Schwingungszustandssumme ¢, die im Nenner des Bruches steht, stellt die
geometrische Reihe dar, welche folgenden Wert hat:

i 1
—ihwnm - ) =
gexp( thor - ) 1 —exp (—hwg()
Im Z#hler steht die Summe ZihwE - exp (thwg - 8), deren Wert wir nicht kennen. Leitet man jedoch die
i=0

Schwingungszustandssumme ¢¥** nach (3 ab, so ergibt sich:

8<Z§)(—ihwE-ﬂ)> 7iiihw.ex (—ihws - B)
o3 - ’ :

1=0

Abgesehen vom Vorzeichen stimmt die Ableitung der geometrischen Reihe, also von ¢¥*, mit der Reihe im
Zahler des Bruches iiberein. Um nun den Reihenwert zu erhalten, leiten wir einfach den Wert der geometrischen
Reihe nach 8 ab. Da diese absolut konvergent ist, ist es egal, ob man zuerst den Reihenwert bildet und dann

differenziert oder umgekehrt. Also erhalten wir:

1
9 (1—(—hugﬂ)) _ hwg - exp (—hw - B)

op (1 —exp (—hw - 3))*

Die Schwingungsenergie berechnet sich nun aus dem Quotienten der beiden Reihen, wobei wir das zusétzliche
Minuszeichen kompensieren miissen:

1 aquib Bohws hwEe*ﬁ"hwE hwEe*ﬁ-hWE
=(l-e ) “hop l 1 —e-Bhes
86 (1 —e B hWE) 1 e

B hwge Bhwe hwpe Bhwe hwg

ePhwp 1 (eﬁhwE _ ]_) .e—Bhwp — efhwr _ ]
Phog

<€m'b> = *qvﬁ

1
Mit 8 = — formen wir um zu:

kT

hwE
(€vib) = =g
erT —1

25



KAPITEL 2. THERMODYNAMISCHES GLEICHGEWICHT

Setzen wir nun in unsere urspriingliche Formel U, (T") = (ey) - 3N 4 ein, so folgt:

3NAhwE
Un(T) = —o—
e* —1

Wir berechnen die Warmekapazitidt Cy (T') als Ableitung der Inneren Energie U, (T):

hw 2 hw 2 hw

oo o (= BNalr T () 3% (95)° N aNak ()
- m - 2 - 2 - 2
(<% -1) (e 1) (<% 1)

hwp

3R (hUJE)Q_eW

Tw 2
(5 )

Den Grenzwert fiir T' +— oo berechnen wir wie folgt:
hw hw 2
3R (her)? . oiF . <hwE. ok >

> 2
(5 )

Mit dem hinteren Term fiihren wir eine Taylorreihenentwicklung durch:

1
e$x1+x+§x2+...

Da die Potenzen immer grofler werden und 7' im Nenner steht, gilt fiir T — oo:

hwp e F _ hwg + 5ok + 5 (5 T) _ hwg 1+ G _
KT % —1 kT ( +lhee L (BE) ) 1 SR \(+ ) 1)
_hwp (1+5E\  hwp (kT +1 —1+hw—E
hwE
li I+ ==1
TEEO(JF%T )

Dann folgt daraus:

2 hwpg
3R (hen
Jim Gif) ™ ) _3p.1-3R
T—o0 hvp
)
A
Cy
3R
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2.5. DER 2. UND 3. HAUPTSATZ DER THERMODYNAMIK

2.5 Der 2. und 3. Hauptsatz der Thermodynamik

A.) Spontane Prozesse und Reaktionen

Definitionen: Chemische Reaktionen oder physikalische Umwandlungen, die von selbst, ohne Einwir-
kung von auflen, ablaufen; alle spontanen Prozesse sind irreversibel, d.h. nicht durch infinitesimal kleine
(z.B. dg, dw) Stérungen umkehrbar.

a.) ,Expansion eines Gases ins Vakuum*

I —

(1)

Eine Umkehrung ist nie beobachtet worden, obwohl es nicht dem 1.Hauptsatz widersprechen wiirde.
Denn bei einem idealen Gas gilt:

ou

(.) Chemische Reaktionen
0 2z.B. 2H(g) + O2(g) < 2H20(g)
0 zB. Cl™(aq) + Ag't(aq) < AgCl(s)

~.) Wérmeausgleich zwischen zwei Festkorpern:

\

A B

Ta Tp Tarp

Eine Umkehrung wurde nicht beobachtet, obwohl sie wieder mit 1.Hauptsatz vereinbar wire. Die
Begriindung ist folgende:

dQA < 07dQB > 0, wobei |dQA‘ = ‘dQB|

= dUr,,, =0, Umkehrung: dQ4 > 0,dQp < 0= dUr,>1, =0

Zusammenfassung:

0 Alle spontanen Prozesse laufen in bestimmter Richtung ab.

O Richtung ist nicht mit dem 1.Hauptsatz vorhersagbar, oder mit anderen Worten: 1.Hauptsatz 148t
Umkehrprozesse zu.

Problem:

Wir miissen Zustandsfunktion S = S(V,T) finden, die Richtung spontaner Prozesse angibt. Diese
Grofle bezeichnen wir Entropie.
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KAPITEL 2. THERMODYNAMISCHES GLEICHGEWICHT

Aufgabenstellung:

a.) Definition von S
(3.) Zustandsfunktion!
v.) Zusammenfassung von S = S(V,T) und z.B. U(V,T)

B.) CARNOT-Kreisprozef:
Wir betrachten eine Warmekraftmaschine (CARNOT-Maschine):

T1 = const.

Arbeitsmedium :
Gas, Fliissigkeit

Carnot-Maschine

Aqy

T5 = const.

Carnot-Prozef3 in einem pV-Diagramm:

A
T
Veranschaulichung des Carnot-Kreisprozesses
| 1)

4

ol (4)
(2)
- 3
H H »
W % V

T
/f(:z:) dz = Fliche unter der Kurve (21 < x < x3)

T1

28



2.5. DER 2. UND 3. HAUPTSATZ DER THERMODYNAMIK

Problem:
. . : : : : |Aw|
Wie grof ist der Wirkungsgrad 7 einer CARNOT-Maschine, wobei n = A_ql?
Gas Schritt | Reservoir: T} | Reservoir: T5 | Arbeitssumme
hierzu: ideales Gas
Aq
Aw; = —nRT)1n (%) (1) —Aqq —nRT) In (%)
AU, =0
AQQ =0
AU)Q = —nCV (T1 — TQ) (2) —nCV (T1 - Tg)
AUQ = Awg
Ags
Aws = nRT,In (%) (3) +Aqs nRT, In (%)
AUz =0
AQ4 =0
Aw4 = nCV(T1 - TQ) (4) TLCV(Tl - TQ)
AU4 = AU}4
Bilanz:

4
0 AU:ZAUZ'EOZO—HCV(Tl—TQ)-i-O—f—nov(Tl—TQ)ZO

i=1
Das heifit, dafl U eine Zustandsfunktion ist, oder mit anderen Worten, daf§ das Ringintegral fiir
einen
Umlauf gleich 0 ist:

fav—o

4

\%Z V-

O Aw = Z Awl = —nRT1 In (é) — ’nCV(T]_ — TQ) + nRT2 In (Vi) + nCV(T1 — Tg)
i=1

Vz % Vz
2 = 22 (spiiter bei Adiabatengleichung) = Aw = —nR(T) — Ty)In | —
V1 V4 Vl

Auf der Suche nach Entropiefunktion S = S(V,T') betrachten wir den CARNOT-Kreisprozefi:
\%Z
|Aw| = nR(Ty — T) In <V2>

1

Aqy =nRT)In <¥j)

Frage: Wie grof ist der Wirkungsgrad n der CARNOT-Maschine?
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Fazit:

| CARNOT-Maschine hat immer einen Wirkungsgrad n < 100%)! I

Anmerkung: Dies gilt nicht nur fiir ein ideales Gas als Arbeitsmedium, sondern allgemein. Man sollte sich
merken, daf3 n steigt, wenn 77 erhoht wird.

2.5.1 Entropie und der 2.Hauptsatz

Suche Funktion S(V,T), welche die Richtung angibt, in der spontane und damit irreversible Prozesse verlaufen.

Wir gehen vom CARNOT-Kreisprozefl aus:

nzﬂ: Aqy + Agy _ T =T
Aq Aqy Ty

Denn es gilt:

| V-
Aqy = nRT; In <V1) Ags = —nRTs In (Vj)

Damit gilt also:

A T Ag A
1+2 -2 md 2222
A(h Tl T] T2

Interpretation: Die Summe der reduzierten Wéarmen AT‘?"’ ist fiir reversible Kreisprozesse = 0:

Ag;
——

rev

Ein beliebiger reversibler Kreisprozef kann durch infinitesimal kleine CARNOT-Kreisprozesse approximiert

werden.

g *\__[j\

\\

Einteilung in Carnot-Kreisprozesse
= gegenseitige Kompensation

Daraus ergibt sich folgender Grenzwert:

. AQ1 dqrev
1 = = = O
Agimo ZO T f{ dT
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2.5. DER 2. UND 3. HAUPTSATZ DER THERMODYNAMIK

Die Funktion % hat damit die Eigenschaften einer Zustandsfunktion. Dies fiihrt zur thermodynamischen
Definition von Entropie:

— dqrev

ds T

Frage:

Gibt S auch die Richtung spontaner irreversibler Prozesse an?

Wir betrachten einen modifizierten CARNOT-Prozefl mit 2 irreversiblen Schritten (2) und (4).

A

T

irreversible Vorgénge

————————

-«

Fiir einen Kreisprozel mit irreversiblen Teilschritten gilt:

. Ag; I T Ty Ty T Ty
Kreis =+ N~~~ N~~~
’ (1) (3)

A Ty —T; A T, —T: 1 1
Z S +7HCV( 2 ) + ot 1 +7n0‘/( ! 2) =nCy (11 — T3) ( B ) < O wenn > 12

Zusammenfassung:

Wir zerlegen den irreversiblen Prozef} in infinitesimal kleine Teilschritte — analog vorher —

dg
:%T<O
~~

Wir betrachten folgenden Kreisprozef3:
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KAPITEL 2. THERMODYNAMISCHES GLEICHGEWICHT

p
(1)~
1 4 N
| AN
\
|
\ } irreversibel
\\ \
reversibel \\ \\
AN
\\ )
\\\ __ s
L 4
(2)
»
Vv

Da der 1.Teilschritt irreversibel ist, gilt:

2 1
dq_ dqreu dqiTT
FE= [ [ g
1 2

In reversiblen Teilschritten resultiert:

1 1
/dq"’”z/dszsl—SFAs
2 2

Wir erhalten fiir den gesamten Kreisprozef3:

fu-

2.Hauptsatz:

2
dTE'U
qT +AS<0:>52—51>/

1

dQTev
T

(2.Hautpsatz)

Zustandsédnderungen in einem isolierten System haben folgende Entropiednderungen zur Folge:
0 Wenn reversibel: AS =0
O Wenn irreversibel: AS > 0

Die Entropie gibt somit die Richtung irreversibler Prozesse an. Ein solcher Prozef§ liegt genau dann vor, wenn
AS > 0 gilt. Wir fassen unsere Ergebnisse zu S = S(V,T) bzw. S = S(p,T) zusammen:

O Wirkungsgrad einer CARNOT-Maschine:

A T
n= 2w 1- 22 (Th > T>) = immer kleiner als 100%
Aq T1

d
0 ds = ?q bei reversibler Zustandsédnderung

O j{dS = 0 d.h. Zustandsfunktion

0 In einem abgeschlossenen System gilt:
AS = S5, — 57 = 0 fiir reversible Prozesse, AS = S, — S; > 0 fiir irreversible Prozesse
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2.5. DER 2. UND 3. HAUPTSATZ DER THERMODYNAMIK

2.5.2 Statistische Interpretation der Entropie

Einfiihrendes Beispiel: spontaner Prozef}

Z{i | | o w7 3

(1)
Nach dem 2.Hauptsatz gilt So — S > 0. Fakt ist, dafl Zustand (2) ungeordneter als Zustand (1) ist. Molekeln
in (2) haben mehr Méglichkeiten, sich in V4 zu verteilen, also mehr Realisierungsmdoglichkeiten. Dieser Zustand
ist folglich viel wahrscheinlicher!

Vermutung:

S ist ein Ma$B fiir die Unordnung!

Frage:

Was ist der Zusammenhang zwischen S und der Unordnung eines Zustandes? Oder mit anderen Worten:
?
S = f(N)?

W1 (Vi) = = = const.Vy

4
Daraus folgt Wy (V;) = W1(V1)N. Die Wahrscheinlichkeiten sind multiplikativ verkniipft. Kommen wir nun

We(Vi) = - =Wi(V1) - Wi(Vh) =

== N

N =
DN =

zuriick zu f(W) 2 8. S ist eine extensive thermodynamische Variable, d.h. Son = Sy + Sn. Wir suchen also
eine Funktion, durch die:

0 Multiplikative Eigenschaft von W (V') beriicksichtigt wird

O Additive Verkniipfung bei S beriicksichtigt wird
Dies erfiillt gerade der Logarithmus:

f=In bzw. log dh. S=kplhW

Frage:

Warum handelt es sich bei der Konstanten vor dem Logarithmus um die BoLrzMANNkonstante kg ?
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Wir betrachten die isotherme reversible Expansion eines idealen Gases:
dU =dq + dw = dq — pdV = CydT — pdV =0
(2) (2) (2)

dQ'rev pdV /nR ‘/2
dgres = —dw = pdV = [ Srev = [PV _ [Ty _ R (2
q w=Dp :/ — i 7 n(vl)

(1) (1) (1)
Va Va Vo \ V4
AS=Rln|—=) =Ny -kgln|—= | =kgln( —=
S RH<V1> A k‘B H<V1> k‘B n<vl)

2.5.3 Entropieinderungen bei einfachen reversiblen Zustandsinderungen

S ist Zustandsfunktion: dS = 95 dT + 25 dv V-Variation = dgrev
or ), ov ), T

—_—
=0

Wir betrachten den Fall V=const.:
(85) dT_erev_dU—dw_dU—i—pdV_&
v

oT T T T T

Es resultiert hiermit:

[0S _Cy

Daraus folgt wiederum die Beziehung:

T>

AS:SQ—Slz/

T

Cy (1)
T

dT

2.5.4 Umwandlungsentropien

Wir betrachten einen reinen Stoff und wollen wissen, wie Phasenumwandlungen und Entropieinderung AS
zusammenhingen:

AStrans >0
dQTev dH AHtTans
ds = = — = | ASyans = ———
( dr )p T ! Ttrans
Nach der TROUTONschen Regel gilt ndherungsweise:
J
ASevap ~ 85 mol - K

2.5.5 Absolutberechnung der Entropie einer Substanz und 3.Hautpsatz der Ther-
modynamik

Frage:

Wie grof ist S(T'), ausgehend von T'= 0 — T bei p =const.?
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2.5. DER 2. UND 3. HAUPTSATZ DER THERMODYNAMIK

TSm TS T
_ _ Cyp(s) AgmH Cp(1) AvH / Cp(9)
S(t)=S(T=0)+ / T dT + Ton 4 T dT + Ts 4 T dr
0 Tsm Ts

Man wird sich nun fragen, wie grofi die Entropie beim absoluten Nullpunkt ist: S(7' = 0) =? Dazu kiihlen wir
im Gedankenexperiment einen Festkorper langsam ab, so daf ein perfekter Kristall vorliegt.

Cp(T)A

Debye-Gesetz fiir C),(T')

3.Hautpsatz:

Alle perfekten (im inneren thermischen Gleichgewicht befindlichen) Kristalle haben dieselbe Entropie
S(T =0), d.h. S+ 0 fiir T — 0. Diese Aussage ist mit BOLTZMANN konsistent.
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Kapitel 3

Grundgleichungen
(Mastergleichungen) der
Thermodynamik

3.1 Gleichgewichtskriterien

Wiederholung:

0 1.Hautpsatz: dU = dg + dw = Energiednderung im System

O 2.Hautpsatz: AS > 0 in einem isolierten System = Richtungsaussagen

Tatsache:

0 Zustandséinderung (z.B. bei einer chemischen Reaktion) sind mit Energiesinderung verkniipft (z.B.
Ag < 0 (exotherm) bzw. Ag > 0 (endotherm))

0 Richtungsdnderung

Fazit:

Um Zustandsdnderungen allgemein zu beschreiben, suchen wir Zustandsfunktionen, die Aussage iiber Energie
plus Entropie beinhalten.

Vorbetrachtung:

O Entropie: (thermodynamisch reagierendes System) + (Umgebung = Universum = isoliertes System)
Das Universum ist beliebig grofl aus der Sicht des Systems, d.h. riesiges Warmereservoir mit Typiversum
=const.= Tsystern = T und ASypivserum > 0 bzw. Sp — S1 > 0 fiir isolierte Systeme. Die Entropie von
System und Umgebung strebt einem Maximum zu.

O Die Energie strebt einem Minimum zu.
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KAPITEL 3. GRUNDGLEICHUNGEN (MASTERGLEICHUNGEN) DER THERMODYNAMIK

V(R)

0 Wir wollen die Aussagen (1) und (2) zusammenfassen in eine Aussage fiir das Extremalverhalten einer
Funktion.

0 Aussagen auf System allein konzentrieren

= Tsystem = TUmgebung = 1'; System mit Umgebung im Warmeaustausch: dgsystem = dqumgebung

dQUmgebung >0
— 7 2
dQSystem >0
-7 2
Nach dem 1. und 2.Hautpsatz gilt also:

= dSUm"uersum = dSSystem +

= dSSystem -

dq
ds — —= >
S T 0

3.2 Freie Energie F' = F(V,T) und freie Enthalpie G = G(p,T) (Gibbs-
Energie)

Wir betrachten einen Warmeaustausch bei V' = const. und gehen aus von dS — % > 0 und dem 1.Hautpsatz

dU = dq — pdV = dg, wobei pdV = 0 gilt.

dU
dsS — — >
S T*O

Wir multiplizieren auf beiden Seiten mit —7" und erhalten:
dU —TdS < 0 mit T = const.
Wir fassen den Term auf der linken Seite als Differential zusammen:

=dU-TS) <0
————

Differential zur Energie

2
F=U-1TS5 mit dF <0 und /dF:Fngggo
1
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3.2. FREIE ENERGIE F = F(V,T) UND FREIE ENTHALPIE G = G(P,T)
(GIBBS-ENERGIE)

Zusammenfassung zu F = F(V,T):
U F=U-TSdh dF =dU —T4dS bei T,V = const.
0 F ist Zustandsfunktion!

2
0 /dF = F5, — F} <0 = Minimum im Gleichgewicht
1

Die freie Enthalpie G = G(p,T):

Wir betrachten einen Warmeaustausch bei p = const.:

dg dH
- — > - >
ds >0<dS T_O

Auch hier multiplizieren wir mit —7', womit sich dH — T'dS < 0 ergibt. Wenn T = const. gilt, folgt daraus
d(H —TS) < 0. Wir erhalten damit | G = G(p,T) = HrS | als Zustandsfunktion mit dG < 0.

3.2.1 Interpretation von F(V,T) bzw. G(p,T)
Freie Energie F":

O Isotherme reversible Zustandsédnderung

O dF = dU — TdS = dgrer + dwmech — TdS = dwmeen = (maximale) mechanische Nutzarbeit (nach
1.Hauptsatz)

Freie Enthalpie G:

O Fiir Reaktionen bei p, T' =const. gibt AG die maximal freiwerdende Energie (iiber die pV-Arbeit hinaus)
an.

3.2.2 Mastergleichung fiir die innere Energie
Die Mastergleichung fiir U nach 1. und 2.Hautpsatz lautet:
dU =dg + dw = dgyepy —pdV =TdS — pdV = U(S,V)
Da U eine Zustandsfunktion ist, kann man sie als totales Differential schreiben:
ou ou
dU = | — ds — | dV
(3s), 2+ ().

Daraus folgt nun durch Vergleichen:

ou ou

Da U eine Zustandsfunktion ist, 148t sich auflerdem der Schwarz’sche Satz anwenden:

(3 (5),), (3.,
E).- G,

Wir haben hier eine der sogenannten MAXWELL-Relationen hergeleitet. Zu U(V,T) = thermodynamische
Zustandsgleichung:

<g‘[i>T _ o Mastergleichung (gg)T =T <g§)T — p (thermodynamische Zustandsgleichung)
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KAPITEL 3. GRUNDGLEICHUNGEN (MASTERGLEICHUNGEN) DER THERMODYNAMIK

3.2.3 Mastergleichung fiir F = F(V,T)
Betrachten wir die Mastergleichung fiir F":

F=U-TS

dF =dU —TdS — 5dT = dgrey — pdV — T'dS — SdT

dH = —pdV — 5dT

Das totale Differential von F' lautet:

oF oF
dF = <8V>T dVv + <8T)V dT

Wir fithren einen Koeffizientenvergleich mit der Mastergleichung durch:

oOF oOF
(av)T = pund (aT>V =

Wir erhalten somit wieder eine der MAXWELLschen Relationen:
o\ _ (D (0P Y _ (0 (9F\ ) _ (08
or), \oT\ov);), \ov\oT),), \oV);

3.2.4 Mastergleichung fiir G = G(p, T)

Betrachten wir G = H - T'S.

dG = dH — TdS — SdT = dU + pdV + Vdp — TdS — SdT =
= dgrey — pdV + pdV + Vdp — TdS — ST = Vdp — SAT

dG = Vdp — SdT

oG oG
i~ (), (),

Der Koeffizientenvergleich ergibt:

oG oG
<3p)T =V und ((‘3T>p =-S5

Daraus erhalten wir erneut:

(),(3),

Aus dG < 0 folgt G2 — G < 0. Im Gleichgewicht gilt dG = 0.

3.2.5 Temperaturabhingigkeit von G(T, p) bei p=const.
1.) Qualitativ:
oG .
(8T)p = —9, da S immer > 0

Wir veranschaulichen dies graphisch folgendermaflen:
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3.2. FREIE ENERGIE F = F(V,T) UND FREIE ENTHALPIE G = G(P,T)

(GIBBS-ENERGIE)

G(T)

2.) Quantitativ:
Aus G = H — TS folgt:

(o), == ()

Wir betrachten:

2(%) 1 (0G 1 1 1 1 (G-H
<3T —T(aT)p‘TaG—T'<‘S>‘TzG—T< T
p

Es gilt hier also folgender Zusammenhang:

2(%
)

Beispielsweise gilt fiir chemische Reaktionen AG = Gy — G1:

AG Ta
react H react
=— dT
T / T2
T

Diesen Ausdruck nennt man Gibbs-Helmholtz-Beziehung.

3.2.6 Druckabhingigkeit von G(T,p) bei T=const.
Hier gilt:

<6G) =V, da V immer grofler als 0 ist.
op )

1.) Qualitativ:

T2

1
H
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KAPITEL 3. GRUNDGLEICHUNGEN (MASTERGLEICHUNGEN) DER THERMODYNAMIK

V(p) G(p)

[
=

P b

2.) Quantitativ:

p2
AG = /V(p,T = const.)dp

p1

Wir setzen die Kenntnis der Zustandsgleichung unseres Systems p = p(V,T) bzw. V = V(p,T) voraus.
Beispielsweise ist fiir Festkorper oder Fliissigkeiten V' schwach p-abhéingig:

+
AG~V <p1 2p2> (p2 —p1)

Andererseits gilt fiir ein ideales Gas die Gasgleichung pV = nRT, woraus folgt:

V(p,T = const.) = nRT = AG =nRTIn <p2>
p b1

Als Standardzustand wird der Zustand bei p = 1 atm bezeichnet:

Qn=G2++RTm(T£B>

3.3 Chemisches Potential

3.3.1 Reine Stoffe

Die molare freie Enthalpie G, definieren wir als chemisches Potential u(p,T). Beispielsweise gilt:

p=p®+ RTIn (p)
po = latm

3.3.2 Mischungen: Begriff ,,Chemisches Potential“

Wir betrachten Mehrkomponentensystem (k Komponenten mit ny,na, ..., n;,..

., ny), wobei die n; unabhéngi-

ge Variablen sind. Dann wird Das System durch G = G(T,p,n1,na, . ..., nk) richtig beschrieben:

oG oG e
4G - () ar + () + ( ) dn:
or pymi Op Dy ; In; T,p,nj#i
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3.3. CHEMISCHES POTENTIAL

Wenn T', p = const. ist, gilt:

k
dG:Zuidni mit p; = (3G

N
i=1 In;

>T7P7nj¢i

vaA+vgB — veC +vpD

Gl G2
A
G(§)
1__,UA ‘naA+ uUB-np
2__

Hc -nc + pUp - Np

0
n, —n;

>
3
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Kapitel 4

Anwendung der chemischen
Thermodynamik auf verschiedene
Probleme

4.1 Phasengleichgewicht reiner Stoffe

Der Begriff ,,Phase*

Die Phase ist der Teil eines thermodynamischen Systems, der beziiglich chemischer Zusammensetzung und
aller physikalischen Eigenschaften in jedem Punkt gleich ist, bei beliebiger Ortsauflésung bis herab zu pum.

2
3 H50 (g) (Gasphase)

1 4
®@@@ H50 (1) (fliissige Phase)
/

/

Gasbléschen

a.) Dampf: py =po=p3=ps=...

b.) Flissigkeit: pp = pg =po =... oder op =og=o0p =...

Frage:

Unter welchen Bedingungen herrscht thermodynamisches Gleichgewicht zwischen zwei Phasen (a)) und (3)?

Im Gleichgewicht ist dG = 0 und dn(,) = —dng.
Daraus ergibt sich dG:

k
0G
dG = Z,ui dn; mit u; = ( ) und p, T = const.
T,p,nj+i

.
i=1 On;

0 = po -dng + pg - dng
Es gilt also pq = pg, To, = T und po = po. Das Gleichgewicht zweier Phasen («) und (3) setzt Gleichheit der
intensiven thermodynamischen Variablen voraus.
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KAPITEL 4. ANWENDUNG DER CHEMISCHEN THERMODYNAMIK AUF
VERSCHIEDENE PROBLEME

Problem:

Wie sehen die Phasengrenzkurven (Koexistenzkurven) fiir einfache Phasengleichgewichte (CLAPEYRON-
Gleichung) aus und auch speziell dann, wenn die Phasengleichung durch eine Zustandsgleichung beschrieben
wird?

T* T

Es seien p = p(V,T), V = V(p,T) gegeben. Wie sieht p(T) mit V=const. aus? Wie sieht auflerdem die
Verkniipfung mit AS, AV beim Phaseniibergang aus? Zu Losung dieses Problems gehen wir von der Gleich-
gewichtsbedingung p(® = 1® aus. Es muff nun gelten:

wl (p*, 7%) = pD (p*, T%)
Dies muB ebenso in Nachbarschaft von T, p* gelten: du(®) = dpu(®)

« x ou o
(T +ALPTAP) — (T p* Z)AT+ (== ) Ap+...
I 1 7p)+(8T> +<ap> p+

op@) op@) ou®) op'P)
(o) — ®_(ZE " @
du < ar )p dT + < o ), dp und dp aT ) dT + o ). dp

Im Gleichgewicht gilt nach Voraussetzung du(®) = du(®:

ople) ) <aM(a) ) <5u(ﬁ) ) (aﬂ(ﬁ) )
dT + dp=|—+) dT+ | ——) dp
( ar /, op Jr ar /, op )r
S@ AT + V@ dp = SPar + v@ dp
(V(a) — V(ﬁ)) dp = (5(04) — 5(5)) dT
~———— ———

AV (@)=(8) AS(e)=(B)

Wir erhalten die CLAPEYRONsche Gleichung:

dp _ AS(T,p)
dT — AV(T,p)
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4.1. PHASENGLEICHGEWICHT REINER STOFFE

Uberblick iiber p—T—Diagramme reiner Stoffe:

Wir betrachten die Uberginge s (solid) < 1 (liquid) [Schmelzen], 1 < v [Verdampfen] und s < v [Sublimieren].

pA 13A

1. Ubergang fest — fliissig (s < 1):

Sublimationsdruckkurve

Im allgemeinen gilt AV > 0 mit Ausnahme von HyO, Bismut, etc., wobei AS jedoch immer > 0 ist.

. Ubergang fliissig — gasformig (1 < v):

op _ AH,

or), .. TAV
Im Gleichgewicht gilt AS = A% Da bei Verdampfung A H,, immer> 0 ist, gilt aulerdem AVje, > AV o).
Da auflerdem

Yy (o
or I=v or s=1

ist die Dampfdruckkurve flacher als die Schmelzdruckkurve.

A

p

Schmelzdruckkurve

22 A —

|
|
|
o Dampfdruckkurve

-

O

TT'r I T
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KAPITEL 4. ANWENDUNG DER CHEMISCHEN THERMODYNAMIK AUF
VERSCHIEDENE PROBLEME

A

p

Wasser
\

Pe

Prr

|
|
|
|
|
|
|
|
|
|
|
|
|
|
|
|
|
| i
Ty T T

dp AS  AH

dT ~ AV~ TAV
Wenn AH(T) und AV(T) bekannt sind, l#8t sich das ganze integrieren:

/dp:/TAAVLET)dT:p:p(T)

Betrachten wir hier den Grenzfall V,,,(v) > V(1), was beispielsweise bei idealen Gasen gilt. Deshalb nihern
wir Vp,(T') mit dem idealem Gasgesetz an:

1 D

V(T) nRT

Des weiteren nehmen wir an, dal AH innerhalb des Integrationsbereichs konstant ist. Daraus folgt nun die
CLAUSIUS-CLAPEYRONsche Gleichung;:

p(T) = p(Tp) - exp (‘AI}? <11“ - 11“0))

A
(%)

Steigung : Al
TR

’ﬂle
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4.2. GIBBS-PHASEN-REGEL

Wenn man In (p%) gegen T auftrigt, erhélt man eine Gerade mit der Steigung — ATH. Die Kritik am CLAUSIUS-
Diagramm ist die Annahme, dal AH unabhéngig von T ist, was aber oft nicht der Fall ist.

AH,

Phase 1 2
Freiheitsgrade 2 1(T)

Die GiBBs-Phasenregel lautet:

F=K+2-p

Allgemeiner Beweis:

Wir betrachten ein Mehrkomponentensystem, das aus K Komponenten besteht: Fiir jede Phase sind (K — 1)

(@) () ()

Konzentrationsangaben z y «- v Ty, moglich.

K
(K— 1, da Y ol = 1)
i=1

Fiir alle Phasen zusammen sind deshalb p(K — 1) 4+ 2 Angaben iiber unabhéngige Variablen méglich (unter
Beriicksichtigung von T' und p=. Auflerdem miissen im Gleichgewicht die Gleichgewichtsbedingungen erfiillt
sein:

() (8) G0 (4)

U 1.Komponente: py ' =" =@’ =... =
0 2.Komponente: ,uéa) = ,uéﬁ) = ugv) =...= ,uéj)
0 :

()

Dies fithrt zu K (p — 1) Bedingungen fiir «
subtrahiert werden:

, pund T'. Diese miissen von der Anzahl der Freiheitsgrad deshalb

F=p(K-1)+2—-K(p—-1)=]K+2-p
—_— —

Variablen Bedingung
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KAPITEL 4. ANWENDUNG DER CHEMISCHEN THERMODYNAMIK AUF
VERSCHIEDENE PROBLEME

4.3 Mischphasen in der Thermodynamik

4.3.1 Partielle molare Grofien

Frage:

Wir betrachten eine homogene Phase aus K Komponenten. Wie setzen sich die molaren thermodynamischen
Groflen dieses Systems aus den Beitrigen der einzelnen Komponenten zusammen?

Wir betrachten eine Mischung aus CgHg (1) + CgH5CHjs (1). Wir nehmen an, dafi es sich um eine ideale
Mischung handelt, das heifit, dal die Wechselwirkungen 1:1,1: 2,2 : 2 gleich sein sollen.

0 Energetische und entropische Gréfien sind gleich, wenn sie sich ideal mischen.

0 Mischungsvolumen

1
ny + no

S) © |.
V= TL1V17m + TLQVQ,m| :

Mischun, S (S
Vin Y=o Vi, +a2Vo,,

V’misch
\
MV
Vlo,m
/
»
(1) 2 T

Wir betrachten wiederum eine ideale Mischung, der welcher also die Wechselwirkungen 1-1, 1-2, 2-2 gleich sein
sollen. Des weiteren sei vorausgesetzt, dal o1_1,01_9,02_2 dquivalent seien.
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4.3. MISCHPHASEN IN DER THERMODYNAMIK

VnTiSCh
reale Mischungen
)
VL
Vlo,m
/ »
(1) 2= (2) T

Vin(x2) = 2V 4+ 22V = (1 — 22) VP + 2, VP

misch
Vm

Vi (27)

Vi
/
»
(1) 3 2 (2) T
In realen Mischungen kénnen die extensiven Mischungsgrofien Y, L Vins Gy Fony Sy Hiny Upn, - .. von idealen

Werten abweichen.

Problem:

Wie ist Y}, aus Einzelbeitrigen der Komponenten darstellbar, speziell fiir bindres System aus (1) und (2)?

Wir formulieren dies beispielsweise fiir Volumen V. V ist eine ZustandsgroBe: V (T, p,n1,ng), a8t sich also als
partielles Differential schreiben:

dV = (8V> dT + (8V> dp + (W) dn; + (3V> dns
or p,n1,n2 ap Tny,nz Ina T,p,n2 Ing T,p,n1
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KAPITEL 4. ANWENDUNG DER CHEMISCHEN THERMODYNAMIK AUF
VERSCHIEDENE PROBLEME

Da p und T konstant sind, fallen die ersten beiden Ausdriicke weg:

dV = (W) dn; + <8‘/> dnsg
8n1 na,T,p 577,2 n,pt
— N———

V1 (partielles Volumen) V5 (partielles Volumen)

Daraus ergibt sich also mit den partiellen Volumina V; und Vs:

1

n1 + ng

V =Ving + Vone ‘

Vm = Vll‘l + ‘6932

Fazit:

Mischungsgroflen sind allgemein aus den partiellen Groflen Y,, = Z@Y; anzugeben.
i

Frage:

Wie ist Y; aus der integralen Grofle Y, zu bestimmen?

Va (22)

Vi (x2)

Der Beweis ist einfach, aber ldnglich!

Tangentenmethode:

Frage:

Sind Vi (z2) und Va(xs) (siehe Bild) linear unabhéingig?

Nein! Die Antwort gibt die GIBBS-DUHEMsche Gleichung.
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4.4. THERMODYNAMIK IDEALER MISCHUNGEN

Beweis:

Es gelte k£ = 2. Da p und T konstant sind, gilt Y = Yiny + Yano. Hierbei ist wichtig, daf§ die Y;(z;) keine
Konstanten sind. Daraus folgt nun durch Differentiation:

dY =dYini: + Yidny + dYong + Yo dne

Y ist eine Zustandsfunktion, also kann man auch schreiben:

8’/7,1 T,p,na 8n2 T,p,n1

0= leTll + dYQTLQ

ay; = — 22 4qv,
T

Wir bilden die Grenzwerte:

AYl xTo 63/2

im — =— —

Ax1—0 Al‘l 1— T2 51'1
AY, x1 0Y; oY1 oY,
A:blvnio Al’l T2 81'1 o a[L’l +x23m1

Integrale Formulierung von Gibbs-Duhem:

oY zg (0¥ _ w9 Ys = f(x2)
81'2 o 1—$2 8x2 - 2

(9{)32 I

Yi(a3) = / F(s) das
0

4.4 Thermodynamik idealer Mischungen

AV, =0
AH, =0

Wobei A beispielsweise fiir V,,, definiert ist als:

0,0
AV;n = Vm,nach — Vm,vor = Z ‘/;xl - Z sz Z;
7 7

} = makroskopische Definition idealer Mischung

Wie gﬁoﬁ ist nunnAS zum Beispiel fiir zwei ideale Gase?
1 2

Vi Va

Wir gehen vom 1. und 2. Hauptsatz aus:

dU =dg — pdV =TdS — pdV
Wie wir schon in Kapitel 2 gesehen haben, ist fiir ein ideales Gas dU = 0.

nRT dV/

ds AT

p
T
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KAPITEL 4. ANWENDUNG DER CHEMISCHEN THERMODYNAMIK AUF

VERSCHIEDENE PROBLEME

Durch Integration erhalten wir:

Tav
Vo

()

7 vor der Mischung

nach der Mischung

V;
Si=nRln | —
0
SQ = ’I?,QR]II vo
Nach der Mischung: (V; + V5)
Sl = anln ‘/1 + V2
0
Sy = nyR1n Vl%ovz’

Die Entropiedifferenz berechnet sich nun durch Subtraktion der Entropien vor und nach dem Mischvorgang:

AS = ZniSi,nach - Z niSi,nach = anln <

Mit %VLZVQ = mtnz _ i und der analogen Beziehung fiir 7 ergibt sich:

n2

Vi+ Vs
V;

) +n2Rln(

A 2
5 =AS, = —RZzi Inz;
ot ne i=1
AG,, = RTZx»lnx» und Ay, = % =RTInx;
m T 7 K2 /’[/1 - 8xl - K3
A
AS
(0) T2 — (1)
AG(Th)
AG(T3)
Apg —Apy = RTInxy
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4.5. PHASENGLEICHGEWICHTE IN MISCHPHASEN ALLGEMEIN

Frage:

Wir grofl ist AV; fiir eine ideale Mischung?

AV; = <8AM) =0 etc.
dp

Ap; = RT Inx;
Fir z; — 1 gilt p; — ,u?.

pi = pg + RT In

Dies ist die Definition fiir eine ideale Mischung.

Frage:

Wie sieht es mit realen Mischungen aus?

AH #0,AV #0 — p; # 1P + RT Inz;

Der Ansatz ist nun p; = pu + RT Inz; + Korrektur = p® + RT In x; + RT Iny; mit dem Aktivititskoeffizienten
~; und der Aktivitdt a; = z;7;. Fassen wir zusammen:

1.) Chemisches Potential in idealer Mischung:

pi = pf + RT Inx;

2.) Chemisches Potential in realer Mischung:

i = pg + RTIna;

a; = v;x; nennt man Aktivitit und ~; bezeichnet man als Aktivititskoeffizient. Fiir eine ideale Mischung
oder Losung ist v; = 1, sonst aber gilt v; # 1.

4.5 Phasengleichgewichte in Mischphasen allgemein

Problemstellung;:

Wir betrachten k£ Komponenten 1, 2, 4, ..., k, welche sich Gleichgewicht miteinander in verschiedenen Phasen
a, B3, 7, ... befinden sollen.

0 Zum Beispiel Festkorper in Fliissigkeit

(8)(v)

@ ?L/ Komponente 1
(@) (1)

& T ———Komponente 2
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KAPITEL 4. ANWENDUNG DER CHEMISCHEN THERMODYNAMIK AUF
VERSCHIEDENE PROBLEME

O Mischung zweier Fliissigkeiten

(v)

Ol<+—]

B0 (o)

Wie sieht Zustandsdiagramm fiir diese Mischphasen aus?

4.5.1 Raoult- und Henry-Gesetz

O Losungsmittel: (1)
O Geloster Stoff: (2)

(2) moge nicht (bzw. vernachléssigbar) in Dampfphase vorliegen. Die Bedingung fiir ein Gleichgewicht ist, daf
die intensiven thermodynamischen Variablen gleich sind, also T®) = TM p™ = pM und damit:

p (1) = pO (1) (p1, T, 21)

,ugl)@ +RT'lna = ,u(lv)@

Es sei T' = const.; dann bilden wir das Differential:

dugl)e + RTdlna; = d,ugv)e

as oG
- (5) 0 ()

V" dp + RT d(Inay) = ;) dp

Daraus erhalten wir:

dln aq ‘/1(V) _ Vl(l) ‘/I(V) 1

— ~ ~ —

dp RT T RT p

Durch Integration folgt schluflendlich:
ay P1 d
p p1 pi
dlna) :/:1n<> =lna; = a1 = %
/ ' p Y »
1 p©

Die Aktivitdt kann aus Dampfdruckerniedrigung bestimmt werden.

0 Dampfdruck erhcht = ENTMISCHUNG
0 Dampfdruck erniedrigt = VERBINDUNGSTENDENZ

Daraus folgen nun die beiden Gesetze:

0 RaouLTsches Gesetz: py(x1) = x1pP

0 HENRYsches Gesetz: p; = const. - 1
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4.6. SIEDEDIAGRAMME

A
pi(z1)
Dampfdruck erhcht
= Entmischung
\pl(wl) = z1py
>p1
/ »
0 rn—1 T
Dampfdruck reduziert
= Verbindungstendenz

4.6 Siedediagramme

Analog wie eben gilt ugv) = ul(»l) = ,uz(»l) + RTlna;.

d(..)=d(..)=d(...)

Jetzt sei der Druck p konstant, womit sich folgendes ergibt:

v v (C]
In a;” ~In 7" _ Ao exp T -T2
a(.l) ;L'(,l) R TiTiG

Es handelt sich um einen nichtlinearen Zusammenhang.

T
v
2-Phasengebiet Kondensationskurve
Iy
‘ K o
| .

Siedekurve
Solche Diagramme sind Grundlage der Destillation (= Chemie) und Zonenschmelzen (= Physik).

O Eutektika
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KAPITEL 4. ANWENDUNG DER CHEMISCHEN THERMODYNAMIK AUF
VERSCHIEDENE PROBLEME

A
T
Tripelpunkt
T (B)
- Isoprete
(s)
»
A TB B
GiBBssche Phasenregel: FF =k +2— P

0 Phasendiagramm mit Verbindungsbildung
A AB
T

T (B)

A xB|—>B

4.7 Chemische Gleichgewichte, Gleichgewichtskonstante und AG®

Wir gehen von folgender allgemeiner chemischer Reaktion aus:

vaA +vpB < veC+vpD v (Produkte) > 0, v;(Edukte) < 0

Frage:

Wie ist das Massenwirkungsgesetz thermodynamisch zu formulieren?

dG = Vdp — SAT + Y " pdn;  mit dny =n; —nf = v; - d¢
i=1
Es gilt:

dnA dnB

Clval sl

de =
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4.7. CHEMISCHE GLEICHGEWICHTE, GLEICHGEWICHTSKONSTANTE UND AG®

Fiir konstantes p und T erhalten wir dann:

oG
375 = Z Vi

G(¢ )A
3 a 3 >
Gleichgewicht
oG
87§ - 0

:>ZZ/¢/J@:O
%

= Zl/iui@ +v;RT'Ina; =0
AG®
= Y AG® + RTIn(a;)" =0

Wir vergleiche mit | AG® = —RT'In K | und erhalten daraus:

Ve VD
_Gc¢c "ap

va | VB
a4 -ap

a; sind hier die zuvor definierten Aktivititen.

4.7.1 Chemische Reaktionsgleichgewichte

AG < 0 strebt einem Minimum zu: dn; = n; — nP = d¢. Im Gleichgewicht gilt:

oG
- = 0
23
Auch hier seien T und p konstant:

AG = vipi = vapa +vsps — [velpe — [volpo

Fiir eine ideale Mischung gilt pu; = ;L? + RT In x;, wie wir zuvor bewiesen haben. Fiir eine reale Mischung lassen
sich die chemischen Potentiale mit den Aktivitdtskoeflizienten ~y; schreiben als p; = MZ@ +RT'Inz;+ Rl Invy; =
u® + RT Ina;. Durch Einsetzen resultiert:
AG = ZViMi = AG® + RTZl/i Ina; = AG® + RTZlna;ji =

=AG® + RTIn H a? = 0 Gleichgewicht!

i
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KAPITEL 4. ANWENDUNG DER CHEMISCHEN THERMODYNAMIK AUF
VERSCHIEDENE PROBLEME

Mit dem Massenwirkungsgesetz

K:Ha;”'

148t sich dies auch schreiben als:

AG® = —RTInK

Man kann somit K aus rein thermodynamischen Funktionen AG® ausrechnen.

1.) Gasreaktionen:
= b
PP

K:HP?';F%

a; = ziy; = [ [ =0 T
———

Ko

a;

2.) Heterogene Reaktionen:
CaCO3 (s) = CaO (s) + CO2 T

Es gilt a; = 1 bei reinen festen Stoffen.

4.7.2 Temperaturabhingigkeit der Gleichgewichtskonstanten

Wir starten von AG® = —RTIn K.
OAG® gy, QDK 10 ( AG9> _ AH®

or ™™ Tar T R oT T )~ RI?

Dies gilt nach GIBBS-HELMHOLTZ. Des weiteren bendtigen wir folgenden mathematischen Zusammenhang:

d (1 1 s (1
dT<T>——T2:dT——T d(T)

Damit 148t sich folgende sehr wichtige Beziehung finden:

8an__AH@
o(z) R

A

In K

AH®

van’t Hoff

Nl =
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4.7. CHEMISCHE GLEICHGEWICHTE, GLEICHGEWICHTSKONSTANTE UND AG®

4.7.3 Druckabhingigkeit der Gleichgewichtskonstanten

Da <8G> =V
ap T,wi

oK 9 (AG@> 1

dp _87]9 RT

AV®

" RT
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KAPITEL 4. ANWENDUNG DER CHEMISCHEN THERMODYNAMIK AUF
VERSCHIEDENE PROBLEME
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Kapitel 5

Einige Grundlagen zur Elektrochemie

5.1 Grenzflaiche zwischen Metall und Elektrolyt
Wir betrachten die Grenzfliche zwischen einem Stiick Metall und einem Elektrolyten:
Me(s)|Me* T (1) = Phase(a)|Phase(3)

Ein Beispiel hierfiir ist ein Cu-Draht in CuSO4-Lésung.
Elektronengas

B
DD
SPASP
b g b
w1 g B

Wir stellen fest, daBl pyge=+(8) # pines+ gilt.

Frage:

Wie lautet elektrochemische Gleichgewichtsbedingung?

Pntes+(8) > finie=+ (1)

elektrochemische Doppelschicht

+++++
1 1
1 1
F++++




KAPITEL 5. EINIGE GRUNDLAGEN ZUR ELEKTROCHEMIE

Es entsteht eine elektrische Doppelschicht.

Api = ¢i(s) — pi(l)

= dG = dwe = 2F - Ay;

Die elektrochemische Gleichgewichtsbedingung lautet:

2Fpi(s) + pi(s) = 2Fpi(1) + (1)

m{a) m(ﬁ)

' =n?

5.2 Nernst-Gleichung

Wie betrachten eine Halbzelle (Metall/Elektrolyt) und gehen von der Gleichgewichtsbedingung aus:

s 1
771(\/1)ez+ = 771(\4)ez+

Mit p = u® + RT Ina folgt nun:

s s 5 C
'“1?/[(&)+ + RTIn al&/{i” + chp(b) = uﬁﬁL + RTIn al(\il)eﬂ + ngo(l) <F = 96487)

mol

Durch sortieren der Summanden erhalten wir:

)
s 1 o1 (s RT A o=
= Ap = — o) = (HM(33+ —HM(ez)+)+ln< M +>

2F 2F a'®

Me=t

(s)

Dies ist Galvanispannung fiir eine Halbzelle. Die Aktivitét ay/ ..

somit ergibt sich die NERNST-Gleichung:

des festen Metalles ist ndherungsweise 1 und

M

Me>t

RT
Ap) = Ap® + F Ina

T
RT | o _ 0,059V
z z

Eine andere Darstellung dafiir ist:

Me*" (1) + Ze™ > Me(s) =y, + 20 =g,

Nach kurzer Rechnung folgt somit:

@

Inay ..

RT
Ap) = A¢% + —

Verallgemeinerung:

Fiir eine chemische Reaktion der Form S,, +ne~ < S, gilt die NERNST-Gleichung:

RT Aoy
Ap() = Ap® + F In ( )

Qred

Wir haben bisher nur Halbzellen betrachtet:
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Losung:

Problem:

Die Messung von Ay erfordert ,,2 Strippen*.

5.3. IONENBRUCKE

I Wir schalten 2 Halbzellen zu einer EMK-Zelle zusammen. I

5.3 Ionenbriicke

Ionenbriicke

!

K*Cl™-Lésung

Me!

(K =~ p(CI)

Es bildet sich hiermit kein Differenzpotential!
p(Me')®

Ay

EMK = Apg) (1) —

2FE® = —AG°®

E@

Me!!

Apoy(IT) = AP — Ap®(II) +

AMe(I1) Q)

o (GM(”(D)
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Kapitel 6

Kinetik

AG® = —RTInK

Wir werden uns im folgenden beispielsweise mit Reaktionen der Form A+B < C+D oder A < B beschéftigen.

[ci]
Konzentration
[Alo
[Bleso
[Altso
»
[Blo t
t=20
Gliederung:

0 Grundbegriffe

0 Geschwindigkeitsgesetze
0 Reaktionsmechanismen
O

Spezielle Kinetiken

O Oberflichen-Adsorption
U Kettenreaktionen

0 Photochemie

0 Enzymkinetik

00 Kinetische Gastheorie

0 T-Abhéngigkeit von K
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KAPITEL 6. KINETIK

O Theorien zur Berechnung von K: Theorie des aktivierten (Stofl)komlexes
0J Transport von Energie, Masse

0 Reaktionen in komplizierten Phasen

Frage:

Was beeinflult die Geschwindigkeit, mit der sich Reaktionsgleichgewichte einstellen?

Dies ist abhéngig von der Reaktion (zum Beispiel: Stofirate (Anzahl der Stéfle pro Zeit und Volumen)) und
dem Mechanismus (zum Beispiel: Riickreaktion wichtig oder nicht).

6.1 Grundbegriffe
O Reaktionskinetik:

00 Mechanismus

O Parametrisierung (=mathematische Formulierung der Zeitabhéngigkeiten)

O Zeitskalen: SI-Einheit Sekunde [s]

1 Sekunde entspricht 9192631 720 Schwingungen der elektromagnetischen Strahlung, die bei einem Hy-
perfeiniibergang von Cs emittiert wird. Zeitskalen in der Chemie sind:

’ Zeit \ Ereignis ‘
6-10""s | Alter des Universums

5-10%s | diese Vorlesung

107%s schnellste enzymkatalytische Reaktionen
107125 Zeitskalen von Schwingungen in Molekiilen
107165 schnellste chemisch relevante Prozesse

Zahl \ Bezeichnung \

1012 tera
106 mega
1073 milli
1075 | micro
10~9 nano

10712 | piko
1015 | femto
1018 | okto

O Stochiometrisch: Gleichungen fiir Reaktionen
Z I/iBZ‘ = 0

v; & stéchiometrische Koeffizienten (Edukte (Reaktanden): negativ, Produkte: positiv)

B; £ chemische Spezies
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6.1. GRUNDBEGRIFFE

Beispiel:
2C0O +02 — 2C04 = 2C02-2C0O-02=0

O Reaktionsablauf: Phéanomenologie — Parametrisierung

Beispielsweise ist dies eine Reaktion der Form A+B — P.

A A
[ci] [ci]

[Alo [BJo

t=0
d[A] _ d[B]

T sind negativ.

d[P]
TS >0

[A] = f(t),[B] = g(t)
[P] = h(t)

d[A] _ d[P]
At dt

Historische Nebenbemerkung:

Die erste kinetische Messung wurde im Rahmen der Rohrzuckerinversion A — B von WILHELMI im Jahre
1850 durchgefiihrt.

nRohrzucker(t) = n(t = 0) ' exp(—tK)
K ist hierbei die sogenannte Geschwindigkeitskonstante.

dn(t)

T n(t =0)(—K) - exp(—Kt) = —Kn(t)
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KAPITEL 6. KINETIK

Wir dividieren durch V und erhalten:

d[n]

E:—K[n}l

Dies ist ein Beispiel fiir ein Geschwindigkeitsgesetz erster Ordnung.

0 Reaktionsgeschwindigkeit: formelle Definition

Wir fiihren die Reaktionslaufzahl ein, welche die Anderung der Anteile der Edukte und Produkte einer
chemischen Reaktion entlang eines Reaktionsweges beschreibt:

d¢ =v; tdn,
& nimmt nur Werte zwischen 0 und 1 an.
d{zu{ldnj :Vlzldnk:...

dni =V; dg

Die Reaktionsgeschwindigkeit 148t sich damit schreiben als:

e dny

Fiir homogene Reaktionen ist niitzlich:

—&:> —lr —yildci AT71LM
A A A

1 dCi - 1 de
V; dt n vy dt

Die Integration fithrt zu ¢;(t).

O Beispiele von Konzentrationsabhéngigkeiten homogener Reaktionen

Es gilt immer:

ry = f{[Bi], [B2][Bs] ... [B;]} fiir ZViBi =0

f{[B1],[B2][Bs] ... [B:]} hingt vom Mechanismus ab und nicht von stochiometrischen Koeffizienten in

O Co+Cly — CoCl,

—d[Co] 1
—q = KICol[ClL]

3
2

Die Ordnung in Co ist 1, die Ordnung in Cls ist 0,5 und die Gesamtordnung betrégt 1, 5.
0 A4+B = C
K/
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6.2. GESCHWINDIGKEITSGESETZE UND INTEGRIERTE
GESCHWINDIGKEITSGLEICHUNGEN

0 2N505 — 4NO5+09

_ 1d[N;05]

_ 1
5 ar - KIN205]

0 H&ufige Form von Geschwindigkeitsgesetzen

_ 1 d[Bl] _ my mo
=0 _ ke

Fir B; L Edukte, m; L Reaktionsordnungen, Zmi L Gesamtordnung
i
K haben Z m;-abhéngige Einheiten.

3

O Dimension der Reaktionsgeschwindigkeitskonstanten (k):

(Gesamt)Ordnung 1 — Dim{k;} =s*
: dm? -
(Gesamt)Ordnung 2 — Dim{ks} = s BV fiir hohere

O Elementarreaktionen

Man unterscheidet diese nach Molekularitét:

0 Monomolekular: zum Beispiel I — 21 (Gasphase, hochverdiinnt), (A — B)
O Bimolekular: zum Beispiel NO + O3 — NO; + O (Gasphase, hochverdiinnt), (A +B — C+D)

O Trimolekular: Dreierstofie (umstritten!)

6.2 Geschwindigkeitsgesetze und integrierte Geschwindigkeitsglei-
chungen

O Reaktion 0-ter Ordnung

nA(t)

nA
|
|
|
|
|
|
|
: >
t t
dnA
—W = kon% = k()
—dna = kodt
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KAPITEL 6. KINETIK

na(t)
— / dng :ko/dt
na(t=0)
—na(t") +na(t=0) = kot'
na(t') =na(t =0) — kot'

0 Reaktion erster Ordnung A kB

[A]A

d[A] 1
——— =k[A
2 = k)

Dies ist eine Differentialgleichung 1.0rd-
nung, die wir durch Trennung der Verdnder-
lichen 16sen:

d[A]
—— =k dt

(A]
Nun werden beide Seiten integriert und wir
erhalten:

» [A] t
t / dAl - / dt
[A]
[Alo =0

Indem wir jetzt beide Seiten exponieren und nach [A] auflésen, erhalten wir:

(L) =t

[A(t)] = [Alo exp (—k1t)

Die Dimension von kq ist % Wir erhalten
dann fiir die Halbwertszeit ¢, /o:

1
5 = exp (—ktl/g)

1
t1/2 = o

0,693
(In2) ~ =
1 1

Die mittlere Lebensdauer ist 7 — [A] = [A]le™! = [A] exp (—k7).
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6.2. GESCHWINDIGKEITSGESETZE UND INTEGRIERTE
GESCHWINDIGKEITSGLEICHUNGEN

A
A
Mo
B]
d[A] 4B
e o
S1Alo [Als = [A)(~k1t) = [A] - [B]
i Wir nehmen an, daf§ [B]y = 0 gilt.
| [B] = [AJo (1 = (~k1) = [Blo (1 = (~h11))
_I 1 >
=3

O Reaktion erster Ordnung mit Riickreaktion erster Ordnung AZ—1> B
2

Ein Beispiel hierfiir ist die Isomerisierung. k4 und kp sind Reaktionsgeschwindigkeitskonstanten erster
Ordnung.

_% = ka[A] — kg[B]; % = ka[A] — kp[B]
Via Massenerhalt

d([A]+ [B] _ _

—g - 0 < [A] + [B] = const.

148t sich diese Differentialgleichung noch vereinfachen:
[A] + [B] = [A]o + [Blo = [Aloc + [Be

[B] = [A]o + [Blo — [A]

% = —ka[A] + kp[Alo + ks[Blo — ks[A]
o = —klka + k) [IA] = 2 ([Alo + [Blo)
Es gilt:
d([A] — const.) _ d[A]
dt de
W = —(ka + kp) ([A] — const.)
Ccll—:: = —(k}A + kB)iU

Nach Integration folgt lnz = —(ka + k)t + C.
x=Cexp(—(ka+kp)t)

__ ks
ka+kp

[A] ([Alo + [Blo) = Cexp (—=(ka + kp)t)
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KAPITEL 6. KINETIK

Einsetzen von ¢t = 0 ergibt:

C = [Alo — 12— (1Alo + [Bl)
A0 = (1Al — =22 (Al + [B10)) exp (—(ba + k2)0) + 12 (4] + [Blo)
A
A=y (A= (Al = Bl - [
‘: i Daraus ergibt sich:
N ([Alo — [Aloe) exp (— (ks + ) ) =
; = ([Bloo — [Bo]) exp (— (kp + ka)t)
[Blo E - - - - — (Al Bei t = oo gilt:
| da] B Bl
i W——E—Oundl(—m
I’ > d[A
t t % — —ka[A] + k5[B] = ka[Ale = kp[Bla

0 Reaktion zweiter Ordnung in A - keine Riickreaktion

) A
ﬁ Betrachten wir die Reaktion:
2A—-P(A+B—P)
1 (d[A]\
-3 () =htar
Steigung : 2]412 [A] ¢
1 [Alo 0
[Alo _ ( 1 1) _
> o @) T
1 1
Am @Al T
1 11 1
At Az [l T

Damit erhalten wir folgende Halbwertszeit:

1
h172 = 55 TAT,
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6.3. ,FORMALKINETIK*"

Es handelt es um eine Reaktion 2.0rdnung. Die Halbwertszeit ist abhéingig von der Anfangskonzentration.
FEine manchmal niitzliche Darstellung ist:

A
[Al() ] 1
2k
Diese Darstellung basiert auf:
1 1
— — — =2kt
(A]  [B]
Wir multiplizieren mit [2Ak] und erhalten:
1 [A]
— — =[A]¢
2k 2k[A]p [A]
[Ao

0 Reaktionen mit Gesamtordnung 2: erster Ordnung in A — B

A+B

aA] aB] _ d[C]
e N
xT dl- t

O/ (B0~ 2)(Blo — 2) ’“/ a

Zur Integration miissen wir eine Partialbruchzerlegung durchfiihren:

e O () - (™)) =
(o) () =

Diese Gleichung gilt jedoch nicht fiir [A]lg = [Blo. Wenn [B]o > [A]p und = < [B]p ist, ist folgende
Naherung niitzlich:

[B] ~ [Blo — [A] ~ [A]oexp | —ko[Blo ¢
K,

Es handelt sich also um eine Kinetik pseudo-erster Ordnung.

6.3 ,, Formalkinetik*

Betrachten wir die Reaktion A — B

— [Alo
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KAPITEL 6. KINETIK

I ist die Intensitét des Lichtes, welche durch die Reaktionszelle transmittiert: Hierbei gilt die Proportionalitét
lg (T{;) x c.

A A
In ( ﬂ ) [A]
B JL
/ = \\ / /‘i\ N » »
500 nm 700 nm A t

O Reaktion erster Ordnung (ohne Riickreaktion)

[A] = [A]o exp (—kt)
[B] = [A]o (1 — exp (—kt)) fiir [Blo =0

oA :—1> B (jeweils erster Ordnung)
2

2A X p

1 1

— = — 42kt
[A]  [Ao

In[A]
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6.3. ,FORMALKINETIK*"

6.3.1 Reaktionen dritter Ordnung
O03A—P

LA
ERA

Nach Integration ergibt sich:

> (e g) =

1 1
— = —— + 6kt 3.0rdnung in A
AF = A7 ( !

02A+B—- P

1 d[A]

5 = KIAPB

1 11 1 T (AIBlY _
[Mo2meMo WJ*WMo2mm21<mmm) w

6.3.2 Reaktionen allgemeiner Ordnung in A

Nebenbemerkung: Keine Literaturbeispiele bis jetzt in Chemie mit hoherer Gesamtordnung als 3

=nA —P
LAl _ e
Taa — A
1 1
AT A =n(n— 1)kt

O Methoden zur Bestimmung der Ordnung fiir einfache Reaktionen der Ordnung n in [A]

O VAN’T HorF-Verfahren

In (_d[A]) =Inn+1Ink+nlnfA]

dt
[Als 4
Ao |1
SRrws ]
Aal- o5
1
TN
»-
t
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KAPITEL 6. KINETIK

[0 Halbwertszeitverfahren

Aufler firn=1 (t

_ (2n=1—1)

Sl ¥ ey PN

NGRS
Int; =In <k(n—1)> — (n—1)In[A]g

6.4 Komplexe Formalkinetik

O Aufstellung von Geschwindigkeitsgleichungen (bei gekoppelten Reaktionen)

Hierbei ist folgendes Rezept anwendbar:

O Reaktionsschema (Aufstellen aller Einzelreaktionen)
O Differentialgleichung aufstellen fiir jede beteiligte chemische Spezies
O Differentialgleichungen iiberpriifen, ob Stochiometrie und Massenbilanz stimmen

O Losen: Konzentrationen als f;(t)
Beispiel:

0 Hy, + I, ©4 2HI
HI+HI 2 hy+1,

00 Wir rechnen weiter:

dH1] 2
—q = 2ki[La][Hy] — 2k [HI]

_ 1d[B]; _ 1d[HI] d[H,] d[l]

EUTa 2 dt i at

O Quasistationaritétsprinzip

Dabei handelt es sich um ein N#herungsverfahren, das niitzlich fiir Losung der Differentialgleichungen
bei gekoppelten Reaktionen ist. Man kann es auf Systeme anwenden, bei denen folgendes gilt:

O Sehr reaktive Zwischenprodukte [A;]
O [Ai] sehr klein

A, LR A, LN A3 mit der Anfangsbedingung [A;]:—0 = [Aio

Wir 16sen das Problem exakt:

0 d[(ﬁﬂ = —ki[A1] — [A1] = [Ar]oexp (—Kit) (%)
d[A,]

O 1 k1[A1] — Ea[As]

C d[dff’} = ka[As]
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6.4. KOMPLEXE FORMALKINETIK

Wir setzen (%) in die zweite Gleichung ein und erhalten somit:

% = k1[A1]o exp (—kit) — k2[As]

= Losung fiir diese Differentialgleichung iiber Integralfaktoren (STEINFELD (Chemische Kinetik), Mc-
QUAIRE)

k1[Aq]o
(k2 — k1)

Aus der Massenbilanz folgt:

[Az] = (exp (—k1t) — exp (—kat))

[A1]o = [A1] + [A2] + [A3]

- kg exp (—th) kl exp (—th)
[As) = Ao <1 (ke — k) (k2 — k1) )

Wir betrachten nun im folgenden 2 Fallbeispiele:

Beispiel 1:

1k
ki =1,k =0,1-,—2 =10
S k2

Dies ist kein guter Fall fiir Quasistationaritdtsprinzip.

Beispiel 2:

k

1
ki =1,k =100 -, -~ = 0,01
S kg
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KAPITEL 6. KINETIK

A
[Alo

[C]
[B] ko > k1
[Ble + [Cle = [Ao
[A]
»
t

Hier ist [As] sehr klein.

d[A,]
dt

~

Wir wenden das Quasistationaritétsprinzip an:

d[A,]
dt

= k1[A1] — ka[Ag] ~ 0

Quasistationaritit ist anwendbar fiir to > t1.

(Aol ~ A = i exp (k)

[As] = [A1]o — [A4] — [éﬁl ~ [Aq] (1 — exp (—k1t))

Hierbei handelt es sich um einen guten Quasistationaritétsfall. Dies gilt allgemein fiir diesen Mechanismus.

Zerfall von HoO4

0 Hy0, 24 20H

0 OH + Hy0, 22 H,0 + HO,
0 OH + HO, % Hy0 + 0,

0 HO, + HO5 24 H,04 + O,

[H202] = f(1)?
Wir erhalten folgende Differentialgleichungen:
d[H20O
a.) [ cft 2 = —k1[Ho05] — ko[OH][H202] + k4[HO,)?
d[OH
b.) % = 2k1 [H202] — k2 [OH][H2 0] — k3[OH][HO,)]
d[HOQ] o 2 . . s P
c.) T ko[OH][H202] — k3[OH][HO3] — 2k4[HO3]* = Anwendung des Quasistationaritéitsprinzip
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Wir ziehen c.) von b.) ab:

2k1[H202] — k2 [OH][H202] — k3[OH][HO2]
Vereinfachend gilt:

—ko[OH][Ho04] + k4[HO2)? = —k;[H204]
Und es ergibt sich somit:

d[H204]

dt = —ijl [HQOQ] — [HQOQ] = [HQOQ]O exp (—let)
6.5 Komplexe Kinetiken

6.5.1 Parallelreaktionen erster Ordnung

0 Ohne Riickreaktion

A 22, € Massenbilanz: [A] + [B] + [C] = [Ao

AfLB

‘% = ka[A] + ka[A] = (k1 — ko)[A] — [A] = [Alo exp (= (k1 + ko)t)

d([i]i)] = k1[A] = k1[A]o exp (— (k1 + ko)1) Integration [B] = m exp (— (k1 + ko)t) + C fiir [B]p =0
~ B = m (1 — exp (—(k1 + ko))

Des weiteren gilt [Clp = 0, womit folgt:

 kafAl Bk
[C] = (i1 + ka) (1 —exp (— (k1 + k2)t)) = €~ %
[A]o
A
[A] B]
[C]
»

O Mit Riickreaktion

1.

11.
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KAPITEL 6. KINETIK

N % = ky[A] + k-1 [B] + k_o[C] — ko[A]

Wir erwarten Gleichgewicht bei groflem ¢:

(), ()~ (),.

Aus der Differentialgleichung folgt bei ¢ = oo:
_kl[A]oo + kfl[B]oo + kfz[C]oo - kQ[A]OO = (0 usw.

Hieraus ergibt sich:

[B] k1

Plo M g

[A}oo k—l !

[C]oo k2

7:7:‘[{

[]oo k—2 2

Mmooy Kl KalAl
I+ K+ Ky 14+ K+ Ky Y 1+ K+ ke

1 1 1 1
ki =1-,k_1 =0,01=,ky=0,1=,k_o = 0,005—
S S S S

(Explizite [A], [B], [C] siehe Textbiicher)
A

O ,Kinetische Kontrolle“

0 ,Thermodynamische Kontrolle“

6.5.2 Mechanismen mit Energietransferschritten

0 Radikal-Radikal-Reaktionen: H + CHg Rid CHy4

M + 2CH; < CoHg + M

Diese Reaktion besteht aus folgenden Elementarreaktionen:

0 CH; + CH; 2225 O,HY (,heiB*) Assoziation

0 C,Hg 2, CH; + CH;
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0 CoHg + M 224, C,Hg + M Stabilisierung (M 2 z.B.N)

Dies ergibt wiederum folgende Differentialgleichung;:

%d[i?g] = —ka[CH3]? + kp[CoHg]
d[CthE] = k[CHs)? — kp[CoHE) — ks[M][CoH}]
d[CoHg]

dt = ks [M] [C2H6]

Aus der Massenbilanz folgt:

d[CH;] =~ 2d[CoHj] = 2d[CoHe]
dt + dt + dt =0

Wir nehmen an, daf§ Quasistationaritét fiir CoHf gilt:

d[C,Hy]
de¢

~0

Eine weitere Annahme ist, dafl wir CoHg + M — CoHf vernachléssigen kénnen.

d[CH3]  —2d[C,Hy]

dt dt

0 = ka[CHs]? — kp[CoHy) — kg[M][CoHE] — [CoHE] = lm

Uber a.) ersetzen wir [CoHf] und erhalten schlieBlich:

d[CHs] _ —2ka[CHs]ks[M] _ _2< keakes[M] ) CH,
] 3

dt  kp+ksM] kp + ks[M
Grenzfallbetrachtung:
O M]+— oo
kaks .
ke = | ke = k
b= kpM] + ks Moo 0T A
d[CH3] 2
~ —2k4|CH
i A[CH3]
A
In kg

In[M]
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KAPITEL 6. KINETIK

0 M]— 0
ksM] < kp
,  kaks[M]  d[CHj]  —2kaks[M][CHa]?
ke = =2 =~ ~q% = ko
A
Inkeg

Inp

0 Lindemann-Hinshelwood-Mechanismus fiir ,,unimolekularen* Zerfall

Beispiel:

CH3NC <« CH3CN
CH3NC = Methylisocyanat, CH3CN = Acetonitril

1. CH3NC + CH5NC £ CH3NC* 4+ CH3NC (Aktivierung)
2. CH3NC* + CH3NC 2 CH3NC + CH3NC
3. CHsNC* 22, CH3NC

Experimentell gilt:

d[CH3CN]

G = ke [CH;NC]

Beobachtet wird die Abhéngigkeit des kqg von pcugnc. Es liegt Quasistationaritéit in CHsNC™ vor.

d[CH3CN]  ksky [CH5NC]?

dt n ks + ko [CH3NC]
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6.5. KOMPLEXE KINETIKEN

6.5.3 Reaktionen mit vorgelagertem Gleichgewicht

A+B Z—% C 2P (+4)
2

a.) Fall 1:
0 A+B ™ C
0 C £ A+B
0cfp
dfA]
e —k1[A][B] + k2[C]
d[C] _
T k1 [A][B] — k2[C] — k3[C]
d[P]
o ko [C]

Aus der Massenbilanz ergibt sich:
[B] + [C] + [P] = const.

Ist k3 klein relativ zu kq und ks, so konnen wir definieren:

_k O
K= = A
[C] ~ K[A][B]
% = ks K[A][B] = szl [A][B] (vorgelagertes Gleichgewicht!)
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A

b.) GroBeres ks:

d[C]

T E1[A][B] — k2 [C] — k3[C]

Wir wenden das Quasistationaritétsprinzip an:

d[C]
“ar =Y

Es ergibt sich hieraus:

€] = lzll[i] [Z]

d[P] _ kiks

dt ko + ks [B]
A

D]

c.) Nebenbemerkungen zu Katalysatoren:
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AG

[P]

>

Im folgenden sei E das Enzym (£ A), S das Substrat (£ B), P das Produkt (£ P) und ES schlieBlich
der Enzym-Substrat-Komplex (£ C).

1. E—|—S—>ES

)
ii.)
iii.) ES %% P +E
iv) P+E LN (vernachléssigbar)
Durch die Massenbilanz ergibt sich:

i.) [ES] + [S] + [P] = [S]o
ii.) [E] + [ES] = [E]o

[ES] < [E] < [S]
@ ~ (0= k‘a[EHS] - k:l[ES]QS _ kB[ES]QS
[ES]qs = ]Z:‘j []i][ksb] aus Massenbilanz: [E] = [E]o — [ES] = [ES]gs ]m

Wir definieren die sogenannte MICHAELIS-Konstante (mit der Einheit Konzentration):

ko + kq

=K,,
kq

Damit erhalten wir:

_ ka[E[S] _  [Ep[S] _ [EJo[S] d[P] _ N
[ES]qs = k! +k‘b-?-]€a[8] - (k+k0> 48] Kmo+ [S] dt Ky [ES] ~

kp[Eo[S]
Ky +[S]

Daraus ergeben sich folgende Konsequenzen:
1.) Fiir [S] klein (im Vergleich zu K,,)

d[P] _ Ky [Elo[S]

& K, o [S] Kinetik erster Ordnung in [S]
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KAPITEL 6. KINETIK

d[P]

2.) Bei [S] gro8 = I = ky[E]o = Sattigungskinetik
d[P
) % =T, Tmazx = kb[E]O

Tmax _ kb[E]o B kb[E]O[S]T%
2 2 Ku+t Sl

Km + [S] TWéaz == Q[S] T‘Wéuz
Ko = (8] rua

4.) Weitere Reaktionsgeschwindigkeiten

Man kann r als f ([E]o, [S]) auftragen (Eodie-Hofste Auftragung), woraus sich dann k, und K,,
bestimmen 148t.

" Fo subtrahieren und addieren von " A by Eo[3] Ry "
= Vi = _ —
[E]O[S] Km =+ [S] [E]OKm (Km + [S])[E]OKm Km [E]OKm
A
dp

T === [E]o = const.

k/
5.) P+ E — ES sei nicht mehr vernachlissigbar. Was passiert?

(d[P]> = Fako [S][E]o = ko k[Pl Elo = Selbst-Iodierung
Qs

dt k! + ky + kqo[S] + ko [P]
k' + ky k' + ky [P]OC k. ky
K,=-% K, =2 K = =
) kq P k; Soo kLK

Ky[Elo (1 - %)
(8 ()

6.6 Besondere Formalkinetiken

1. Reaktionen an Grenzflichen: Adsorption eines Gases an Festkorperoberflache (z.B. Au(111)+Xe)

In der Theorie der Kinetik wird mit Adsorption der Vorgang bezeichnet, wenn Gase an der Oberfléiche
von Feststoffen haften bleiben. Hierbei wird der Feststoff, auf dessen Oberfliche sich die Gasteilchen
festsetzen, Adsorptiv genannt. Das Gas, welches adsorbiert wird, heifit Adsorben. Dieser Prozefl kann
auf verschiedene Art und Weise von statten gehen:
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6.6. BESONDERE FORMALKINETIKEN

(a) Physikalische Adsorption (Physisorption):
Sie wird durch Van-der-Waals-Krifte hervorgerufen. Es handelt sich dabei nur um zwischenmole-
kulare Kréfte. Die Teilchen werden nicht chemisch gebunden, sondern lagern sich aufgrund dieser
schwachen Anziehungskrafte an der Oberfliche an. Die Energie, welche hier frei wird, befindet sich in
der GroBlenordnung der Verdampfungswiirme. Bei der physikalischen Adsorption kann eine Schicht
enstehen, die aus mehreren Molekiillagen besteht.

Adsorption Desorption
Adsorptiv

kulare Schicht 8%@
(e Q@Q

Adsorben

(b) Chemische Adsorption (Chemisorption):

Anders als die physikalische Adsorption, enstehen bei der chemischen Adsorption Bindungen zwi-
schen den Gasteilchen und den Teilchen an der Oberfliche des Festkorpers. Es ist daher einsichtig,
das es sich hierbei um eine chemische Reaktion handelt, bei der gréfiere Energien frei werden, als
bei der Physisorption. Es bildet sich jedoch nur eine einmolekulare Schicht aus.

Desorption
Adsorptiv )
Adsorption

skulare Schicht Q mg

Adsorben

Wir kénnen uns die Adsorption bildlich folgendermafien vorstellen:

Mechanismus:

VYot Y
\f \f % ko \f \f \1/+ @ @  Xenonatom

Die Adsorption ist vom Partialdruck der Gasphase und der Anzahl der freien Plitze auf dem Absorptiv
abhéingig. Wir betrachten den Prozel mathematisch und fithren die folgenden Groflen ein:

Anzahl besetzter Adsorptionsplitze  n

6 £ Bedeckung = B
cdeckung Anzahl der Adsorptionspléiitze Noo

0 — 1 = eine Monolage

f kann Werte zwischen 0 und 1 annehmen, wobei 0 der Wert ist, welcher dafiir steht, dafl die Oberfliche
noch ungedeckt ist. Der Wert 1 bedeutet, dal die maximale Anzahl von besetzten Plétzen erreicht ist.
Die zeitliche Anderung von 6 ist die Geschwindigkeit, mit welcher sich die Anzahl der zu besetzenden
Plédtze dndert. Sie setzt sich aus 2 Anteilen zusammen:

(a) Geschwindigkeit der Adsorption:
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Diese ist proportional zum Anteil der freien Plitze 1 — 6 und zum Druck p der Gasphase. Daher
konnen wir mit der Geschwindigkeitskonstante k; schreiben:

va:kl'(lfg)’p)(c

(b) Geschwindigkeit der Desorption:

Dies ist der Vorgang, der entgegengesetzt der Adsorption stattfindet. Dessen Geschwindigkeit ist
nur proportional zur Anzahl der besetzten Pléitze:

Vd = kig -0
Durch Addition der beiden Geschwindigkeiten, ergibt sich die gesamte Anderung an besetzten Plitzen
0:
de
— =k(1-46 — ko
ar 1( )Pxe 2

Im Gleichgewicht (¢ — o0o) ist diese Geschwindigkeit gleich 0 und wir erhalten:
dé

“_0

dt

kl(l — G)pXe — k}29 =0

kipx. — k1px.0 = k20

klee = 9(k1PXe + k2)

g kb Kpx k1
— =g = - i3

Moo kipx. + k2 1+ Kpx. ko
Dies ist die Gleichung fiir die sogenannte LANGMUIR-Isotherme, welche eine Annidherung an die Realitét
darstellt. Es kann aber auch passieren, dafl die Kurve der Adsorption nicht asymptotisch gegen einen
bestimmten Grenzwert abfillt, wie das bei der LANGMUIR-Isotherme der Fall ist, sondern daf sie nach

einiger Zeit sehr stark ansteigt. Dieser Vergleich macht folgendes Schaubild klar:

A

mit K =

0

BET-Adsorptionsisotherme
(Brunauer, Emmet, Teller)

Gleichgewicht

TQ >T1

Langmuir-Isotherme

PGgw

2. Gasadsorption: Ansatz nach LANGMUIR:

Dieser Ansatz ist eine Anniherung an die Realitét.

3. Heterogene Katalyse an Metalloberflichen: A(g)
0 A<B
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O A— A(D)

O A (¥) = (ks sehr klein)
0 B (¥) = B(g)

ks

Wir kommen auf folgende Differentialgleichungen:

df4

i) o~ 0="Fki(1—04—0p)ps—kaba(—Fk504) (%)

042 Bedeckung an A

0 2 Bedeckung an B

.., dé
11.) Tf ~0= kg(l — 04 — GB)pB — k493(+k59A)
Nach Umformung ergibt sich:
kipa k204 b= k20 Ak3ps
kips k40— DB kakipa
Kapa k1 k3
04 = JKis=— Kgp=—
AT N Kapa+ Kpps ' kTP
df 4
——— = k30
1 304
dna ks K apa dna ksKapaS

, durch Beriicksichtigung der Oberflache: —

TTdt 1+ Kapa+ Kpps At~ 14 Kapa + Kppa

S ist Oberfléche in Einheiten von Anzahl der Adsorptionsplitze.

4. Kettenreaktionen
Br H,
& y\ HBr
( ) w
HBr Bro

O Kettenreaktion ohne Verzweigung (Stochiometrie: Ha (g) + Bra(g) — 2HBr(g)

a.) Bry 2L 2By
Teilschritt der Initiierung

b.) Br+ H, %% HBr + H

c.) H+ Bry %2, HBr + Br

b.) und c.) sind die Kettenwachstumsschritte der Kettenreaktion.
d.) H+HBr — Hy + Br

Teilschritt der Inhibierung
e.) Br+ Br+ (M) — Bra(+M)

Teilschritt des Kettenabbruchs; Br, H a Kettentrager
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Differentialgleichungen:

(B

= 2k [Bry] — ko[Br][Ha] + k3[H][Bra] + k4[H][HBr] — 2ks5[Br]? ~ 0
Wir nehmen Quasistationaritéit an.
d[H]

2.) = = ka[Br][Ha] — kg[H][Bra] — ky[H][HBx] ~ 0

Addition von (1) und (2) ergibt:

Aus (2) und [Br] ergibt sich nach Umformung:

ke (22 i)
ks [Brz] + k4 [HBI“]

1.)

[H] =

d[HBr]
dt
Wir substituieren [H] und [Br] und formen um:

— o[ Br] [Ha] + ks [H][Br] — ky[H][HB]

d[HBr] _ k/[HQ][BYQ]% k= 2k ﬁ 2 k//_@
dt  [Bro]+ k”[HBr]" "~ P \ks ) " T ks

Aus der Massenbilanz ergibt sich wiederum:

2d[BI‘2] B _d[Br] B d[HBxr]
e dt dt

Und hieraus folgt:

d[]jtm] __ (2 +% <k5]?];r]);>l

[0 Kettenreaktion mit Verzweigung

2Hz(g) + O2(g) — 2H20(g)
0 Mechanismus:
0 H50 + Oy — HO5 + OH Initiierung

[l H2+HOQ—>H20+OH
O H2+OH—>HQO+H

g O:+H—-0+OH
O0O0O+H,—OH+H

0 H+ H — H, Kettenabbruch

Kettenreaktion
} Kettenverzweigung

Dies ist eine formelle Behandlung von Kettenreaktion mit Verzweigung: A — C).

0 Mechanismus:
k1 A "
A — X, X = Kettentriger
O Verzweigung:

X+B* o aX,a > 1 mit Verzweigung, o> = Anzahl der Kettentriiger
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O

Abbruch:

X Fa,

= % = ky[A] — ko[B][X] + aK — 2[X][B] —ks3[X]

ko (a—1)[B][X]
Wir nehmen an, daf§ das Quasistationaritétsprinzip gilt:

N ki[A]
[X] ~ ks — ko(a — 1)[B]

= AL ks — ky(a—1)[B]
k’g - kQ(O{ - 1)[B] A
Zunichst ist Quasistationaritét nur sinnvoll, wenn ks > ko(a — 1)[B]. Wir fiihren eine Grenz-

wertbetrachtung fiir A durch. Die exakte Losung der Differentialgleichung fiir [X]o = 0; [A] und
[B] im Uberschu$ ist:

X) = e (= exp (= — hafa = DB ) = 255 (1 = exp (-20)
Fallunterscheidung;:

a.) A > 0: Analog zu Kettenreaktion ohne Verzweigung

b.) A< 0: [X]; = kl/[\*?] (exp (JAt) — 1) = divergiert.

Eine Kettenexplosion ist die Folge.
c¢.) A = 0: Uber 'Hospital-Regel erhilt man [X]; = k;[A]t.

(X] A
Ta<o
A=0
A>0
»
t
Wirklichkeit:

Systeme mit Kettenverzweigungsmechanismen kénnen Kettenexplosion (A < 0) und Wirmeexplo-

sion

(hiingt zusammen mit Abfithrung von AH, (Wirmeleitung)) aufweisen.

k= f(T),k(Tg) > k(Tl) fiir To > T}
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A Wirt i
lg plbar] A Wirmeexplosion
keine Explosion
1+
2Hs + O2
_ol Explosion
Kélteexplosion

—3+t
I I I I I I »-
440 480 520 560 600 640 T[°C]

6.6.1 Photochemische Kinetiken
2's 7\

A

hv elektrische Energie

1's

_d[I's —2'8]

I
“ dt

Absorption:

Ein Elektron wird vom Grundzustand auf ein hoheres Orbital angehoben. Die dazu notwendige Energie wird
der einfallenden Strahlung, also der elektromagnetischen Welle, ,,entnommen®. Die zugehorige Frequenz fehlt
im Spektrum.

M (1'S) + hv — M (2'S)

Fluoreszenz:

Vom Schwingungsgrundzustand eines angeregten Zustands fillt das Elektron in beliebige Schwingungszustéinde
des Grundzustands zuriick. Der Elektronenspin bleibt dabei erhalten. Die Energiedifferenz wird als Licht emit-
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tiert.
M (2'S) — M (1'S) + hv

Die charakteristische Zeitkonstante, die Zeitspanne bis, gemessen ab der Anregung des Elektrons, Fluoreszenz
beobachtet wird liegt bei etwa 10710 — 1076,

Strahlungslose Ubergiinge:

Bei diesen Ubergiingen wird die freiwerdende Energie nicht als Licht emittiert, sondern in andere Energieformen
(meist Wérme) umgewandelt.

1.) Internal conversion

Der Spin wird beibehalten, lediglich das Niveau wird gewechselt
M (N'S) — M (1'S)
2.) Intersystem crossing
M (2'S) — M (1'T)
Unter Spinumkehr wird von einem Singulett-Zustand in einen Triplett-Zustand gewechselt

Phosphoreszenz:

Ausgehend von einem angeregten Triplett-Zustand fillt das Elektron unter Spinumkehr in den Grundzustand
zuriick. Weil Vorgénge mit Spinumkehr eigentlich verboten sind (was aber nur bedeutet, daf sie sehr, sehr
unwahrscheinlich sind) ist die Zeitkonstante grofier als 10~*s (bis zu mehreren Stunden oder sogar Tagen).

M (1'T) — M (1'S) + b/

6.6.2 Jablonski-Diagramm
2's 1

elektrische Energie

1's

1 1
kr 2 Fluoreszenz <106 —10° ) s krse L Intersystem Kreuzung; k, £ Phosphoreszenz (102 —10* )
s s

hv
M (118) + Energieeinheiten — M (218) 1.) I, Photonenabsorption
M (21S) LIV (1'S) + hv 2.)  ky[2'S] Fluoreszenz
—
Photonenersatz

M (21S) Kise, (1'7T) 3.) Intersystem Crossing
M (1'T) + R LLIGY (1S) 4.)  Bimolekulare Reaktion der Triplet-Zustéinde
M (1'T) LI Y| (1'S) + /' 5.)  Phosphoreszenz
d[2!

[dt S] =1, — kg [218} — kyso [218} ~ (0 Quasistationaritét
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= I = ky [2'S] + kise [2'S] (o)

Es gilt auch Quasistationaritét hinsichtlich:
[1'T] : kyso [2'S] = ke [1'T] + kx [R] [1'T] (B)
Nun folgt aus («) und (8):

kISCIa

[11T] - (kr + kiso) (kp + kr[R])

Anwendung in der Krebstherapie:

2 1

kISC

hv

h'

+0,

» Zerstorung des Tumors
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Kapitel 7

Theoretische Bestimmung der
Geschwindigkeitskonstanten

7.1 Temperaturabhingigkeit von k&

E
1. Arrhenius-Gesetz: k ~ Aexp (_R%> JA L Praexponentialfaktor, Ey £ Aktivierungsenergie

A

“u

Reaktionskoordinate

R £ Gaskonstante
T Temperatur in Kelvin

a.) k steigt mit zunehmender Temperatur

b.) Arrhenius gilt ndherungsweise iiber relativ strengen Temperaturbereich fiir unimolekulare und bi-
molekulare Reaktionen.
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Eo\ .. ... . o
c.) exp (RT) ist einheitslos; A enthilt ,,ordnungsabhéingige* FEinheiten
d.) Realitét besser beschreibbar (iiber gewissen Temperaturbereich) durch: k = a7 exp (—%)

e.) Arrhenius-Analyse von Mefiwerten

Beispiele:

0 Gesamtordnung 1:

1

Gesamtordnung 1 hinsichtlich [NoOs]

A
In (K[s])
y-Achsenabschnitt : In A

. E,
Steigung : — =

N~

O Analog fiir Gesamtordnung 2:

o[ ))]

Steigung : Eq
" R

HIHV

2HI(g) — Ha(g) + L2(g)
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7.1. TEMPERATURABHANGIGKEIT VON K

Frage:

I Was steckt in k& molekular? I

Unser Ziel ist es nun, ein Verstéindnis fiir bimolekulare und unimolekulare Teilschritte zu entwickeln.
2. Modellansiitze zur Beschreibung von k(T') fiir bimolekulare Gasphasenreaktion

a.) Qualitatives Bild:

0 A+B, Stoizahl: Wie oft stolen A mit B pro Zeit und Volumen zusammen?
[0 Welcher Prozentsatz dieser Stofle fithrt zu Produkten?

b.) Quantitatives Bild:

O Stofizahl mit mittlerer Relativgeschwindigkeit (|Tye;|)
0 Ansatz: Harte Kugeln

A _ 98 _ Radius A

2 2 V(r)

\

R 0 oA+oB R

Vap ist das sogenannte Wechselwirkungspotential.

A
V(R)

€ = Minimum

0 A R

V(R) = 4e ((2)12 - <2>6>

oa £ Durchmesser von A (entsprechend o)

oA+ 0B A

OAB = 5 = Stofiradius
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Bild:

A bewegt sich mit U,;, B sei stationér. Nur die B’s werden gestoflen, die sich mit ihrem Schwerpunkt
in einem Zylinder mit Durchmesser 20,5 befinden. In der Zeiteinheit At durchschreitet A das
Volumen AV = w02, [U,e| At. Die Anzahl der Teilchen B in AV ist ny = [B]NayAV mit der
Avogadro’schen Zahl Ny . Die Anzahl der Stofile mit B pro Zeiteinheit (Stofizahl) berechnet sich
nun folgendermaflen:

77’73 Definition
At

= Z\p bezieht sich auf ein Teilchen A.

= Zges = ZAgNav[A]JAV = 707, [Ura| Nag[A][BJAV

Wir berechnen die Anzahl der St68le pro Zeit und Volumeneinheit:

ZXB = [B]NAVﬂUiB |6rel| [571]

des
AV

= 03 [Uret] Ny [A][B]

7.2 Geschwindigkeitsverteilung

Vakuum

Kammer
_—

Detektor

O Qualitativ:
Wahrscheinlichkeit N4, [v, v + dv]

d

fw)dv = F(v,v+dv) = N—U

a

O Quantitativ:
Wie grof} ist F'(v)?

ﬂzvx~;+vy~f+vz-l;
7.2.1 Maxwell-Ansatz

Die Wahrscheinlichkeitsdichte f(0) = f(vs, vy, v.) gibt die Wahrscheinlichkeit an, ein Teilchen pro Einheits-
volumen in Geschwindigkeitsraum [vg, vy +dvg], [vy, v, +dvy], [vs, v, +dv,] zu finden. Die Wahrscheinlichkeit
erhélt man dann durch Multiplikation der Wahrscheinlichkeitsdichte mit dem Volumenelement dv,dvydv,:

f(0)d0 = f(vg,vy,v) dvg duy dv,

Schlieflich 148t sich die Gesamtwahrscheinlichkeit durch Integration iiber alle méglichen Geschwindigkeiten
finden; diese muf} gerade den Wert 1 haben:

1= 70 /OO 7 F(vg,vy,v2) dvy doy, do, = /Oof(ﬁ)dﬁ

Vg =—00 Vy =—00 V,=—00 v=—00
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7.2. GESCHWINDIGKEITSVERTEILUNG

Uz

Vg

Die MAXWELL-Annahme ist nun, daf§ f(vs;), f(vy) und f(v.) nicht gekoppelt sind, da das Gas isotrop ist.
Diese lassen sich also separat betrachten. Wir nehmen an, daf} sich f(¥) somit als Produkt dreier unabhéngiger
Funktionen beziiglich einer einzigen Geschwindigkeitskomponente schreiben 148t:

f(q_)') = f(vzavy7vz) = f(vm) ) f(Uy) : f(vz)

17-17:\v|2:vi+v§+vg7v:\ﬁ|=,/v§+v§+v§

Dann wenden wir den Logarithmus auf obige Gleichung an:

In f(¥) =1n f(vy) + In f(vy) + 1In f(v,)
Wir leiten die Funktion nach v, ab und erhalten:

(6111(17)) _ dinf(v,) , dIn(v,)

vy, Oy ox
——
=0

Oln f(7) B dIn(7) ' dv
Oy vy 02 T dv dv, —_—

Mit v = /vZ + vZ + vZ ergibt sich nun:
<dv) N S
d’UI Vy, Uz 2 A /’U% —+ ’U; + U? v

<81nf(17)> _ dIn(v) (dv> _ dln f(¥) v,

vy, dv dv, dv v

Wir multiplizieren das ganze mit - durch:

v

dIn f(9) _ dln f(vs) _ dln f(vy) _ dln f(v,) L const. & oy

vdv Vpdvg vyduy v,dv,
dln f(v;) _ 9y
’Uid’Ui
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Durch Integration dieser Differentialgleichung erhalten wir:

fvi) = A-exp (—yv7)

Des weiteren werten wir die Normierungsbedingung aus:

/ fw)dv,=1=A- / exp (—vv?) dv; =A-2- /exp (—’yvf) dv;
v =—00 Vi=—00 0

24 | X =1
4y

flvg) = \/ZeXp (=v3)

Dies funktioniert auch analog fiir v, und v,.

7.2.2 Druck in der kinetischen Gastheorie

Wir nehmen an, daf§ die Komponenten v, und v, gleich 0 sind und daf sich auflerdem die Geschwindigkeit v,
nach einem Stof} in —v, andert.

c
Riickwand Vorderwand
a
—_—> b - >
Vg
At
a

Der iibertragene Impuls berechnet sich dann durch Ap = A(v,) = 2muv,. Wir berechnen aulerdem die Kraft
als zeitliche Impulsédnderung:

A(mvg)  2mv,  mo?
At 2 g

Ve

=F

Wir dividieren F' durch die Flédche b - ¢, womit der Druck resultiert:

_F o mvg
P= b-c P= a-b-c
2
Der Druck, den ein Teilchen i erzeugt, lautet p; = m‘f’ Durch Summation iiber alle Teilchen N erhalten wir

den Gesamtdruck:

= e, ms
P:Zpizz v :Vzvix
i=1

i=1 i=1

Mit der mittleren quadratischen Geschwindigkeit
1N
2\ _ 2
<Ur> - N Zl Vix
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7.2. GESCHWINDIGKEITSVERTEILUNG

1a3t sich dies schreiben als:

p=%-N<vi2x>,pV=m-N-<vi2w>

Es gilt, da es sich um ein isotropes Gas handelt und somit der Betrag der Geschwindigkeit unabhéngig von
der Richtung ist:

2 _ 2 2 2
v = v, + vy + vy

(1) = (5) = () =

pV:§m~N~<v2>

(v*)

W =

Das ideale Gasgesetz lautet, wie wir wissen pV = nRT}

1 N 1
nRT:gmN—A-NA<v2>:§m-n-NA~<v2>

Damit gilt fiir die mittlere quadratische Geschwindigkeit, wobei M die Molmasse ist:

o 3RT _ 3RT
<”>*m~NA’ M

Allgemein gilt fiir den Mittelwert eine Funktion g(z):

oo

/ 9(@) - f(z) d

— 00

{9(z))

Wir wenden dies auf unser Problem an:

o0

(2= [ s v 502 = Lo (22

— 00

T r 1 1
%: / \/Z~exp(’yvﬁ)wujdvm2o/\/jfufjoexp(fyvgzg)2\/247~\/32,y
—o0 0

Damit erhalten wir die eindimensionale MAXWELL-BOLTZMANN-Geschwindigkeitsverteilung:

F.) = M . _va, _ m_ _mvg
) =N oxrr P\ " 2rT ) T\ 2rrT P\ T2RT

100K
Schaubild fiir Oq
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KAPITEL 7. THEORETISCHE BESTIMMUNG DER GESCHWINDIGKEITSKONSTANTEN

7.2.3 Dreidimensionale Geschwindigkeitsverteilung

Erinnern wir uns daran, dafl man f(v) als Produkt aus f(v,), f(v,) und f(v,) schreiben kann:

F0) = £(0) - F0) - £(02) = Flwemv) = () -exp (— g (62 402 4+22)) =
- (27:7%T> eXp(_;ZT>

Fiir uns ist die Wahrscheinlichkeitsdichte von Teilchen mit einem Betrag der Geschwindigkeit zwischen v und
v + dv, die unabhingig von der Richtung ist, interessant:

e

oo

///fvavy7vz)dUmdedvz:1

v=0 —00 —00 —O0

\8

Zur Berechnung des Integrals fithren wir Kugelkoordinaten ein:

UV, 7
/,
/
/
/
/
/
/
/
/
s
/
/
/
0 s
/
/
/
/
2
~ 7 »
~ / )
~ /
¢ S % Y
SN s
~ /
SNl
Vg

x=r-sinfcos¢, y=r-sinfsing, z = rcos ¢

/ dv—// /fvz,vy,vzv dvsin 6 df d¢

v=00=0 ¢p=—7

Die Losung ist:

m 3 m’U2
Fv) = dm? (ZWkT) exp (_ 2kt )

7.2.4 Temperaturabhingigkeit der Geschwindigkeitskonstanten
(Arrhenius-Gesetz)

Die Geschwindigkeitskonstante einer chemischen Reaktion hdngt nach dem Arrhenius-Gesetz exponentiell von
der Temperatur ab:

T
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7.2. GESCHWINDIGKEITSVERTEILUNG

Exponentialfunktion £ Harmonisches Ensemble

L bimolekular
max

m o \z muv?
Flva) = (27rkT> P < 2I<:T)

7.2.5 Zusammenfassung der Ergebnisse: Maxwell-Boltzmann-Geschwindigkeits-
verteilung

o WUiB |Vrei]

0 Maximum bei v, =0
0 Das Integral iiber f(v,)dv, von v, = —oo bis v, = 00 2 muB den Wert 1 ergeben.

O Die Herleitung von F(v) bedeutet Koordinatentransformation (kartesische Koordinaten — Kugelkoordi-
naten)

f (UI)A

m % m'l)2
F(v) = dmv® (27rk:T> P < 2kT)

Die Wahrscheinlichkeit, ein Teilchen zu finden mit v zwischen v und v+dv (irgendwo gerichtet im Raum),
berechnet sich folgendermafien:

T2>T1:/F(v)dv:1
0
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<

Vg

1. pist in F(v) nicht vorhanden
2. T-Abhingigkeit: T 2 exp (7%)
3. Verteilungsfunktion ist massenabhéngig

Das Schaubild zeigt das Aussehen der Verteilungsfunktion bei zwei verschiedenen Temperaturen 77 und
Ts.

106



7.2. GESCHWINDIGKEITSVERTEILUNG

I I I I I I I I I I >

Das folgende Schaubild zeigt die Verteilungsfunktion fiir zwei verschiedene Gase, ndmlich fiir Sauerstoff
und Wasserstoff.

fv)

bei gleicher Temperatur

Hy

I I I I I I I I I >

Wir suchen jetzt eine Verteilungsfunktion der Relativgeschwindigkeiten bei Stofl zwischen A und B.

7.2.6 Mittelwerte der dreidimensionalen Maxwell-Boltzmann-Geschwindigkeitsverteilung

a.) Wahrscheinlichste Geschwindigkeit
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Diese erhélt man als Extremwert durch Ableiten der Geschwindigkeitsverteilung und Nullsetzen:

F o9T\?> [2RT\?
(d @)) — 0= o (Fw) = (k) :<R )
dv /g 0(Finaz) m M

m ist hierbei die Teilchenmasse und M die molare Masse.

b.) Mittlere Geschwindigkeit:

Diese berechnet sich durch Integration:

(v)y =1 = 71}F(v) dv
0

o0 1-3-...-(2k—1 _
(k+1 I fiir n geradzahlig 29k
/x"exp (—aa:2) de = 1 ok—14"3"
: fiir 7 ungeradzahlig 2 2k
0 92qk+1 u g g =

(v) = (fﬁf) 1 130(Fyas)

c.) Mittleres Geschwindigkeitsquadrat:

T 3RT
(v*) = /sz(v) dv = Y

0

(<v2>)% =1,09 (v) = 1,230(Fnas)

Essei T = 273 K:

[Gas [ @] [2] |
H, 1692
He 1204
N, | 454
Hg | 170
1
Bl = | (02 = 02)" + (o) = 0])" = (v = oB)°]7

Die genaue Losung findet sich in MOORE/HUMMEL: Physical Chemistry.

KT\ ?
|Urel| =
THas
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7.3. BERECHNUNG DER ANZAHL DER STOSSE MIT MEHR ALS Expir(= Fx)

Lap ist hierbei die reduzierte Masse der beiden Teilchen:

1AMy 2.0rdnung 2 3k1 2
0 =— =1k NAV7 g
AB
m m max AB

Wir haben jetzt in unserer Formel eine T-Abhéngigkeit aber noch kein exp (—kE—;,)

7.3 Berechnung der Anzahl der St688e mit mehr als Ej,;(= E,)

Aus der Verteilungsfunktion kann man f(vy) herleiten. Fiir die Anzahl der Stéfle mit vy zwischen v, und
vp + dvg (auf Volumen gerichtet) erhélt man:
1 1

m:m‘i’Qth

Zyes s\ (2)?
(G ) = mozoNavlall] (52) (2) oxp (~502 ) o v = w02 N (v (1) ) AT

Wir nehmen jetzt kritische Stoflenergie Ey.ix an (jeder Stof mit dieser Energie und dariiber reagiert), d.h. wir

integrieren von d ( Ag‘ﬁ;) ab v}jm bis v® = +o00. Hierzu benétigen wir die Berechnung des folgenden Integrals:

/a??’ exp (ax2) dz

Dazu fithren wir folgende Substitution durch:

x2:u,d—u:2x:>du:2xdx
dz

/ 28 exp (az?) da = / u exp (au) - % - % / wexp (au) du = % ([Z exp (au) | - / éexp (aw) du> -
= % (Z exp (au) — 6712 exp (au)) - % (u(au) - ieU) - %exp (au) <u - i)

Riicksubstitution durch z ergibt:

1 1 1 1
2g &XP (au) (u - a> = 5, XP (az?) (:172 - a)

Ausklammern von —é ergibt:
iexp (axQ) . 71 . [lf:c?a] :fiexp (axz) (17x2~a)
2a a 2a?

Einsetzen der Grenzen ergibt:

/ z> exp (ax2) = [2a exp (aa:Q) . (_a) . [1 — 22 a]} = a2 exp (av,%m) (1 — v,%m . a)

Vkrit
Vkrit

;:; und den jeweiligen Vorfaktoren erhélt man nun fiir die Geschwindigkeitskonstante:

, $/2\2 4K2T? | HanUiy HasVs,;
Jbimolekular _ 2 A (NAB)2 2 aBUkrit | (4 ABUkrit \ _
B AV ) \ 7 2 P\ T ok ok

1
2
= NAV 2fk2T2 + €Xp < uABUkTZt) (1 + MABU%T”) =

Mit a = —

,UAB7T2 2kT 2kT
8kT Bk ER
=n02,Nay - (Tr,u ) - exp b t) ( kk¥t>
AB
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E]?”‘t Ekrit
(1 + T > exp ( T

O Vielfach immer noch gegeniiber Experiment Probleme (Gasordnungen falsch)

Nl

k,bimolekular 2 A7 8k1
Ek‘mL ﬂ-O-AB AV
Tlap

O Vorhersagen sind zu hoch

Ug'zt

A——-
S

Reaktionsquerschnitt

VR

7.4 Modellansitze zur Berechnung von k einer bimolekularen Re-

aktion
1
- kT \2 . mam
kpumdteRutar — N gy 10 ap|Urel| = Naymoay, ( mit pyp = ————
Tlag ma +mp
. E, o
O In der Regel zu gro und keine exp “RT -Abh#ngigkeit

0 Unbekannte Schwellenergie Ej,.;t

1
; 8kT \ 2 Eppi B
bimolekular __ 2 krit krit
kE;mr, =m0 s Nay (HABW> (1 + LT > exXp (_ 5T )

7.4.1 ,Line-of-centers“-Modell (LOC-Modell)

Fiir einen reaktiven Stofl zwischen zwei Teilchen, muf} die kinetische Energie bezogen auf die Verbindungslinie
der Mittelpunkte der beiden Teilchen (,line-of-centers”) eine bestimmte Aktivierungsenergie iiberschreiten:

1 o o
S (ET =) > B

€ist ein Vektor, welcher auf der Verbindungslinie liegt. ¥ und 0 sind die Geschwindigkeiten der beiden Teilchen.
Im folgenden Schaubild ist der Reaktionsquerschnitt in Abhéngigkeit von der relativen Energie der Teilchen

aufgetragen:
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7.4. MODELLANSATZE ZUR BERECHNUNG VON K EINER BIMOLEKULAREN

REAKTION
Reaktionsquerschnitt
S [47]
H+Dy; — HD+D
i i i i —»
50 100 150 ﬁ
"l | mol
Das ,,Line of centers“-Modell beschreibt die allméhlich ansteigende Schwelle:
0 fiir Erel < Ekrit
- E 7
S 7TO'§B <1 — E{”) fir Erel Z Ekrit
rel

Daraus folgt dann:

1
; 8kT \ 2 FEirg
k%énglekula'r _ NAV’/TU/%B ('u ) exp <_ kmt)

ABT

vergleiche mit A’

3

Reaktion E,(exp) [%} A(exp) r(rilgi-s A’
NO(g) + O3(g) — NOy(g) + O(g) [ 10,5 7,0-10% 5-10%
Hs + CoHy — CyHg 180 1,20 - 108 7-101

Auch die ,verfeinerte Stofitheorie“ stimmt nicht quantitativ. Beim LOC-Modell ist meist k;,oc zu grof3, gele-
gentlich aber auch zu klein.

1. Systemspezifische Griinde fiir Abweichungen
Was ist falsch?

O LOC-Modell ist nicht exakt; keine Beriicksichtigung von intermolekularen Wechselwirkungen
0 Wie grof} sind die oap-Werte?
O Wie grof} ist Eypir?

Die Abweichungen stellt man durch den sogenannten Korrekturfaktor P dar:

P— kezp
kroc

a.) Orientierungsabhingige Reaktionsquerschnitte

Beispiel:
Hier gilt P < 1.
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B

keine Reaktion in diesem Auusschlufvolumen

b.) Nichtlineare Abhingigkeiten von Rotations- bzw. Schwingungsanregung der Edukte
A v="7

S

mol

O(3p) + Ha(v) — OH + H

v ist die Schwingungsquantenzahl, wobei E,;; o« v gilt.

c.) Unterschétzung von 0,5 wegen Elektronentransfer (P > 1)

K + Bry — KBr + Br
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7.4. MODELLANSATZE ZUR BERECHNUNG VON K EINER BIMOLEKULAREN
REAKTION

7 AN
% \
/ \
/ \

- / \ o~
e ™ / Br § 4 \ -~ \\\
/ Vo | Elektronentransfer / o o \
LK : — > K'Br j+!{ Br |
\ FA i ,Harpooning“ \ o\ /
N \ | \ / \ /
Ne Ve \ ] / AN e

~—— \\ Br / ~—

\ //
\, /
\\ //

Es findet eine Elektronenabgabe und Elektronenaufnahme statt:

1) K— K +e™

2.) Bra +e~ — Bry

Durch thermodynamische und energetische Betrachtungsweisen kommt man auf folgende Ergebnisse.
a.) Elektronenaffinitit: (—AU,)gs = 2,6eV

b.) Ionisierungsenergie: (AU,.)g = 4,34eV

Bei welchem Abstand ist Elektronentransfer energetisch giinstig?
: R :
Die Coulombwechselwirkung berechnet sich durch:

62

47T€()R

= 14,4eV

go ist die Vakuum-Permittivitét: 8,85 1072 £ und e die Elementarladung: 1,602 10719 C. Dann
kénnen wir daraus den giinstigsten Abstand R garpoon bestimmen, indem wir als Energie die Differenz
zwischen Ionisierungsanteil und Elektronenaffinitéit einsetzen:

e2

dmeg(Ure — Uga)

RHarpoon =

Es gilt Ruarpoon > 0aB, Wie man aus TeilchengréBenbestimmung bei reinen Stoffen feststellt.

Unterscheidung zwischen k(Harmonisches ,,Ensemble*) und k(zustandsspezifisch):

a.) k(T): Probleme:

0 Homogene Durchmischung muf} schneller ablaufen als Reaktion

O Reaktionswérme muf} schnell abgefithrt werden (Thermostatisierung)

0 Nachweis der Reaktionspartner mit geringer Empfindlichkeit

O Gute Zeitmessung
Deshalb wir zur Untersuchung von im Millisekundenbereich ablaufenden chemischen Reaktionen die
Stopped-Flow-Methode verwendet. Dabei werden die Reaktanden sehr schnell durchmischt, indem man
sie in den Reaktionsraum iiber ein T-férmiges Rohr einspritzt. Danach wird der Detektor ausgeldst und

es folgt eine photometrische Messung, die auf einem Oszilloskop dargestellt und mit einem Schreiber
aufgezeichnet wird.
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Mikro-Schalter

Auslal
] Spritze @ _
I
nseog| | ot [T 1 hib—
NN = J
gL ® Einheit
~J1| 1]
Photometer
Mischer
Oszilloskop
A
'V/ Dreiwegehahn
(zum Reservoir)
Spritze @
Schreiber -
y(t)
|
|
Antriebsblock
B+C—D

Faktor: A, A(t) = Absorption x ¢

b.) Auf dem Weg von k(T') zu k(zustandsspezifisch)

D Fe+ + NQO — FeO* + N2
0 FeO' +CO — Fe' + CO,
0 FeOT™ + Ar — FeOt + Ar

Ionenfalle/Hochvakuumbedingung

10° Ionen

Ventil mit kurzer Offnungszeit

N-O
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Kapitel 8

Experimentelle Methoden zur
Bestimmung von k

Wir haben im Kapitel zuvor versucht, eine Funktion herzuleiten, welche k(T") beschreibt. Nun wollen wir uns
mit experimentellen Methoden zur Bestimmung von k (zustandsspezifisches k) beschiftigen.

A+BC - AB+C
—— ———

E.(A;BC),
Ekm(A;BC)

Eq(AB;C),
Ein(AB,C)

Uns interessiert AU, dieser Reaktion. Es gibt folgende Energiefreiheitsgrade:

Energie vor Reaktion \ Energie nach Reaktion

Eel(A7 BC) Eel(ABv C)
Ejin(A; BC) Erin(AB; C)
Erot(A; BC) FE o (AB, C)
E.is(A; BO) FEin(AB; C)
k(E5 BES BES BEY|| Bt BLrots BLed; B

Randbedingungen: Energieerhalt, Impulserhalt

a.) Zum Versténdnis: Transformation von Labor- in Schwerpunktskoordinaten

>

i
Vom

& ®
/ |
[
¥ ',.’
|
|
|
|
I
|
i
|
|
|
|
|
|
®®
A\l

elastischer Stof3
= keine Stoffumwandlung

U, U und ey, sind die Geschwindigkeitsvektoren im Laborsystem, 7, und 75 die Positionen der Teilchen
im Laborsystem. Fiir den Relativabstand 7 gilt ¥ = 7y — 75.
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[0 Position des Schwerpunkts:

M =m, +mg
5 MATA + MpTs
R I e
M
5 dé mAﬁA + mBa’B
v =
M At M

0 Gesamte kinetische Energie:

Wir stellen die Gesamtenergie fiir beide Teilchen auf:

R my : may - o o
E(T1,T’17T277“2)=7f?+7fg+U(|7‘1—7“2|)

Nun fiithren wir folgende Transformationen durch:
™ :aF+bﬁ7§2 :cF+dﬁ©?1 :m;“’—l—b]%,r;'g =+ dR
RL& Schwerpunktsbewegung

1 — Tl £ Relativbewegung

&

= (i + bR)? + D2 (i + dB? + U (|(a— o) + (b— d)R|) =
2 2
:%(a2#+2-a-b-?-ﬁ+b2ﬁ2) +%<2¢2+2-c-d~?~}§+d21§2)+U(\(a—c)f'+(b—d)ﬁ|) =

. 2 2 - 2 2 . .
= 2 (mla e ) + R (mlb 4 mazd ) + 7 R (miab+ maed) + U (|(a— )7 + (b—d)R|)

2 2 2 2

Wir wollen die Energie in einen Relativanteil und einen Schwerpunktsanteil aufspalten, R und 7
sollen nur noch getrennt auftreten:

. 2 2 . 2 2 - .
2 (m;a + mzc ) +R (m;b + mzd ) + 7 R - (myab + macd) +U (\(a— )7 + (b—d)R|>
N—— ———

0 D,
1—T2=T

Damit kann man folgende Gleichungen aufstellen, und unter Koeffizientenvergleich 16sen:
1.) Gleichung 1:
(a—c)F+(b—d)TR="7
T
Heraus ergibt sicha—c=1undb—-d=0&b=d.
2.) Gleichung 2:
miab + mocd = 0
Hieraus folgt:
myab + mocd = 0
myab + moch =0
b(mia+mec) =0<b=0Vmia+ mac=0
b = 0 ist sinnlos, da sonst die Funktion R herausfallen wiirde:
mia + moc =10

CMo
a=—-——
mq
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Eingesetzt in die erste Folgerung von Gleichung 1 ergibt:

mq +m2

Um die Bedingungen zu erfiillen kann b nun eigentlich jede beliebige Zahl (aufier 0) sein. Als ma-
thematisch einfachsten Fall bietet sich 1 an.

b=d=1

_ 5 ma .

m=R+——"T7T
m1+m2

_ 5 my _

To=R— ———T7
mi + Mo

Die Gesamtenergie kann man somit in zwei Teile aufspalten:
O Teil, der zur Schwerpunktsbewegung gehort
O Der zur Relativbewegung gehorende Teil

E=FEsp+ Erq

1 . 1 .
E= imlf% + §m2F§ +U(|r) =

2
1 5 ma . 1 = my .
2m1< +<m1+m2> > +2m2( (77114'7712>T>Jr (I7)
. . 2
_m gz+2.F.R(m>+(m> 2y
9 m1 + mag mi1 + mao
. . 2
L me 1%2—2-F-R( m )+( m )*2 +U(A) =
2 m1 + mag my + mo
2 2
my mo
ma ()t (o)
mi + ma my + ms

1 2 1 -
= 5(m1 +m2)R2+§uFQ+U(\f])

<

1 = 1
= §(m1 +mao)R® + 3

Egp Eyel

Fiir zwei freie Teilchen A und B, d.h. ohne Potential U(|7]) ergibt sich fiir die Gesamtenergie:
mams

1 1 1
B _ = —2 + R Y a2 mit = ATB
ges 2mAuA + 2mBuB 2MUCM —+ 2puT mit p A+ me
i, = |tix — UB]

U Energieerhalt bei Reaktion:

Ed 1 2 B Prod Ed+Prod 1 1,12 Prod
Eint + iuur = Eint + A”‘U + 5” Uy

A+BC—AB+C
b.) Wie grof} ist die freigesetzte kinetische Energie?
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KAPITEL 8. EXPERIMENTELLE METHODEN ZUR BESTIMMUNG VON K

Beispiel:

A+BC—-AB+C
A,B,C el Atome, AB,BC £ Zusatzatome, AU, ist negativ

U.
AB**
AB*
!
\ {\ | AB + C (kalt)
= 7
\\ //
e N— . > >
Reaktionskoordinate Reaktionskoordinate

AU, ~EE — EFrod (T = 0K)

el

Es gibt Methoden zur Bestimmung von u). als f(u,): Was sagen die Postulate aus?

oA

i »
U Urel

threshold £ Schwelle (kritisch)

Zwei Grenzfille:

a.) Gesamtes AUp wird in Translationsenergie umgewandelt (wenig Rotations-und Schwingungsanre-
gung).

u,. — AUR (T = 0K)
u, mufl dazu bekannt sein.

b.) AUg wird bei EX7°4 (AB*) vollstindig partitioniert in Schwingungen und Rotationen. Die Messung

int
von u. wire nicht besonders aussagekriftig.
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8.1. GEKREUZTE MOLEKULARSTRAHLMESSUNGEN

AB

\ AAQ

Gekreuzte Molekularstrahlmessungen

Prinzip der gekreuzten Messung

8.1
A
1
Boltzmann
o7 schmale Verteilung, gerichtet, variables u’}**
/// h ~.
/ \\\\
// S~
—
v
O =1mm
pa = latm » Uberschallbedingung
po = 10% atm
___________ In der Strahlebene
rotierender Detektor
U 0 !
A i W
upc
//// \\\
// \
[ \
| |
\ /
\\\ ///
BC

Nachweis von:

a.) Teilchenersatz

N———
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KAPITEL 8. EXPERIMENTELLE METHODEN ZUR BESTIMMUNG VON K

b.) Intensitét

c.) Geschwindigkeit

Zum Verstindnis: Newton-Diagramm fiir elastischen Atomstof3 (A + B SR A 4+ B)

v / Konturlinien der enstprechenden
\ ] Instensitit von A

\
\
\
\
\
\
\
\
\
\
\

St — >
uBp uA

Wir nehmen an, daf§ m, = myg gilt und betrachten beispielsweise die Reaktion F + Dy — DF + D.

r=0

Experimentelle Methoden zur Bestimmung von k:

1. k (mikroskopisch/zustandsspezifisch)
c.) Gekreuzte Molekularstrahlen

F + D, — DF(v) + D

Nur kolineare Stof3e fithren zu einer Reaktion, unabhéngig davon, was fiir eine Schwingungsanregung
man bekommt.

® T TTTITTY o o TaTATATATRTATATATATATAATATATATATATAVATATGY, o
v (‘A‘A‘A‘A‘A‘A‘A‘A‘A‘A‘A‘A‘A‘A‘A‘A‘A‘A‘A‘A‘A‘A‘) L " L " (.A‘A‘A.A‘A‘A‘A‘A‘A‘A‘A‘A.A‘A.A‘A‘A.A‘A.A‘A‘A.) ¢ g
Bestimmung von Winkel- und Geschwindigkeitsverteilung des Produktes DF bei festgehaltener
Relativgeschwindigkeit:
1. Parametrisierung der Energieumverteilung (wie heifl oder schnell ist das DF?)
2. Vielfachbestimmung von AUg
3. Einblicke in molekularen Reaktionsmechanismus (iiber Symmetrie der Winkelverteilung) be-
sonders bei ,,direkten“ Reaktion
= Ablaufzeit ist viel schneller als Rotationsperioden der beteiligten Molekiile
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8.2. MIKROSKOPISCHE THEORIEN ZUR BESTIMMUNG VON K

8.2 Mikroskopische Theorien zur Bestimmung von £

Bisher haben wir versucht, kbmelekulor yig der kinetischen Gastheorie herzuleiten. Jetzt wollen wir uns néher
mit der Theorie des aktivierten Komplexes beschiiftigen (1Bt sich anwenden fiir ktimelekular yng gunimolekulary,
Das Problem hier ist jedoch, dal uns wichtiges Detailwissen fehlt.

O FEgrt in Bezug auf Orientierung 2 Potentialhyperflichen

O Abhéngigkeit von Schwingungs- und Rotationsfreiheitsgraden 2 Quantenmechanik und Potentialflichen

Frage:

Gibt es eine schlaue Naherung um mikroskopische Freiheitsgrade mitzunehmen ohne sémtliches Detailwis-
sen?

Fiir k(T') gibt es die Theorie des aktivierten Stokomplexes (via statistischer Thermodynamik). Was ist ein
aktivierter Stokomplex? Die Antwort erlangen wir iiber die Betrachtung von Potential(hyper)flichen.

Beispiel:
A+BC—-A...BC—-AB...C—->AB+C

Wir nehmen an, dafl nur kolineare Stéf8e zum Produkt fithren.

- (I @ ‘  mOOOOOVOVONONONONONe), , ,
v BOOOBOBEEEE588888508805 %% %A AT
Vpot . .
ol Potentialdiagramm
(L EDO0CCODCRRCAREEER)
SOOOLBABLABAAALAA

—
AB

AB
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KAPITEL 8. EXPERIMENTELLE METHODEN ZUR BESTIMMUNG VON K

ot
v

bei rap bei rap — 00

rBC

Klassisch findet bei der Schwingung eine Umwandlung von potentieller in kinetischer Energie statt. Fiir eine
chemische Reaktion ist U ZOt bei festgehaltenem rgc und variablem rap relevant. M.LONDON, H.EYRING,
JoHN C.PoLANYI und S.SATO haben eine Potentialhyperfliche vorgeschlagen, die nach ihren Entwicklern
LEPS genannt wird.

Ui Uy

TBCT Uo
U2
L2
Energiepotentiallinien
Ui
— U
Z1
Uy
»

Uy > U > Uy
Uy > Uy > U

Mathematisch sieht das Potential folgendermaflen aus:

V =0QaB+Q@c+Qac* \/; ((JAB — Jge)? + (Jee — Jac)® + (Jac — JAB)2)

Wobei gilt:

(3+ Say) exp (—2Bay (Ray — RY,))) — (24 6Sey) exp (—Bay (Ray — RY,))
4(1 4 Syy)

Qxy = D:cy

(14 3S4y) exp (—2Bay (Ray — RY,)) — (6 +2S4y) exp (— By (Ray — RY,))

Ty — Dz
Tay Y 4(1 4 Suy)
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8.2. MIKROSKOPISCHE THEORIEN ZUR BESTIMMUNG VON K

1 x2

® aktivierter Stoflkomplex

Y2

C

Reaktionskoordinate

Vereinfachte Reaktion:

A+B—-C
2.0rdnung gemessen bei C: % = k[A][B]
Mechanismus:

0 A+BM, ot
Oct® A48
0 ct ¢

a.) 1.Annahme:

Es handelt sich um eine Reaktion mit vorgelagertem Gleichgewicht

Differentialgleichungen:

Betrachten wir folgendes Beispiel:

] _
Tl kH[C]*
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KAPITEL 8. EXPERIMENTELLE METHODEN ZUR BESTIMMUNG VON K

Wichtig ist die Massenbilanz:
[B] + [C*] + [C] = const.

K, [C ki

@ AIB] ke

k1, ko besitzen die Einheit 1 mTOI und K, ist eine einheitslose Gleichgewichtskonstante.

dC] Ktk

F — kQ [A] [B] — kbimolekula'r [A} [B]

Mit der idealen Gasgleichung pV = nRT erhélt man:

o _ P
V. RT
kbimolekular _ kiKP — ki E K
0 p° b

K, 148t sich prinzipiell bei Kenntnis der Struktur des Ubergangszustandes thermodynamisch berechnen
(Statistische Thermodynamik).

2.Annahme:

Die Geschwindigkeit, mit der AB durch Ubergangszustand liuft, hingt zusammen mit Frequenz der
charakteristischen Schwingung.

Bild:
F —D—D

B E—

Wir stellen uns vor, dal kT der Schwingungsfrequenz v im Stofkomplex entspricht.

kbimolekulm‘ _— (Rojj) Kp
p

Notwendig fiir die Berechnung ist:

0
0

Alle energetischen Freiheitsgrade des Ubergangszustandes (mit Geometrie)

Bestimmung der Frequenz, die zu Zerfall in Richtung C fiihrt

kbi'rnolekulu'r' _ E ;CTT) ex _LE‘E
~h (q<A>)<q<B>> P\ "%

v

v

q ist die molekulare Zustandssumme fiir jeweilige Spezies, h das Plank’sche Wirkungsquantum und kg 2 N

R

die BoLTzMANN-Konstante.

124



8.3. THEORIE DES AKTIVIERTEN KOMPLEXES

8.3 Theorie des aktivierten Komplexes

KI+CHs

»
Reaktionskoordinate

Annahmen:

1. Molekularer Mechanismus
(i) A+ B2 ¢t
(i) Ct k2, A 4B (A+BoC=C
(iii) C* — C
2. Geometrie des Stoflkomplexes bekannt (d.h. bekannt ist, welche Relativorientierung reagiert). Geschwin-

digkeit, mit der C* in Richtung C durchlaufen wird, héingt von charakteristischer Schwingungsfrequenz
v ab.

kbimolekular -y (T) Kp
p

K, 148t sich tiber (statistische) Thermodynamik (Zustandssummen (siche Einsteinmodell)) bestimmen:
U = Z NiEi
i

N;  giexp (— 5

N q
g; ist hierbei der Entartungsfaktor. Die Energie ¢; ist gegeben durch ¢; = hv - v, wobei mit v die Schwingungs-
quantenzahl ist (v =0, ..., c0) und ¢ die entsprechende Zustandssumme.

=Cy
1%

- Swen(-5)~ (%)
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KAPITEL 8. EXPERIMENTELLE METHODEN ZUR BESTIMMUNG VON K

Analog 148t sich fiir Reaktionsgemisch ein Ausdruck fiir G (I L alle beteiligten Substanzen) herleiten. Oben wird
die Kenntnis sémtlicher energetischer Freiheitsgrade benttigt. Uber AG aus der statistischen Thermodynamik
kommt man zu einem Ausdruck fiir K:

P a(Ch) Bt
Ky = <kBT> a(A) a(B) <_k3T>

q(CH), g(A) und ¢(B) sind die jeweiligen molekularen Zustandssummen.

q(Ci) = qel(ci)qm’b(CI)QTot(Ci)qtrans(Ci)
Die Annahme 2 fiihrt dann zu:
kgT
N o B
o(C) = (CH 2]

Wir nehmen aus Zustandssumme die aktive Schwingung heraus.

kbimolekular _ RT q/(fi) Ei
= \ma ) P T

Dies ist allgemein formulierbar fiir unimolekulare (n

kgT\ (RT\"*
k=(—) (= K#
() ()

1) und bimolekulare (n = 2) Reaktionen:

_ () 1 k
kbzmolekular _ RT v E _ BT RT Ki
T\ )P\ T ) T\ T )\

Die Aussage ist also folgende:

. .. . Ea
fpbimelekular — ¢ ((Zustandssumme(A, B, C*)) exp (_ )

RT
A
Beispiel:
CI]’A3

Aezp mol-s ATAK
D+Hy; - HD +H 5.10%8 3,5-1018
Br+H, - HBr+H |3-10'3 1-10'
H+CH, - Hy+CHs | 1-10% 2.10%3

8.4 Reaktionen in Fliissigkeiten

B

A &

hv

LE Losungsmittel
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8.4. REAKTIONEN IN FLUSSIGKEITEN

A+B(—>C)<—>AB1

Nur bei Vorhandensein von HB* gibt es Fluoreszenz.

© &)

om0
() O

in 200 mm Durchmesser Lichtfliche
emittierte Fluoreszensphotonen H H H H‘

t diffusionslimitiert

Y

a.) Was bedeutet diffusionslimitiert? Formalkinetik

0 Hin-Diffusion: A + B £ {AB}
O Weg-Diffusion: {AB} EA+B
0 Reaktiver StoB in Solvathiille: {AB} 22 P

d[A]
At

= k1[A][B] — k-1 [{AB}]

Wir nehmen wieder das Quasistationaritdtsprinzip an:

@ = k1[A][B] — k2[{AB}] — k_1[{AB}] ~ 0
Ay = E

127



KAPITEL 8. EXPERIMENTELLE METHODEN ZUR BESTIMMUNG VON K

d[P]  kiko

o ka[{AB}] = W[A] [B]

Es gibt zwei verschiedene Grenzfille:
1.) ko > k1, k1, k_1 in exakter Beziehung

d[P) _
S = hlAlB

Der Vorgang ist diffusionslimitiert.
koky
k_1

2.) ko < k_yq

kok1
k_q

[AlB] = <

Es handelt sich um eine aktivierungs-kontrollierte Reaktion.

b.) Transportprozesse

Das Ziel ist, k205" 4y verstehen. Es gibt in der Chemie folgende wesentliche Transportvorgénge:
Energietransport = Wairmeleitung
Stofitransport = Diffusion

Thermodynamische Begriindung
Impulstransport = Viskositét

Tonentransport = lonenmobilitét

1. Warmeleitung:

Wirmeleiter

T 11

Wirmereservoir

15

Ty

x (Wérmeleiter)
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8.4. REAKTIONEN IN FLUSSIGKEITEN

Gedankenexperiment:

Ty > T1 und T»/T sollen konstant bleiben. Die Querschnittsfliche des Warmeleiters sei A. Der
Energiefluf}; also j(Energie) = % ist proportional zu —%- Es gilt also:

j(Energie) = —)\g—z, [7] = J

cm-K-s

A bezeichnet man also Warmeleitungskoeffizient.

8T11(8T

— = = bei groffen Wirmeleitern hinsichtlich x
Ox ox ), .

. Massentransport iiber Diffusion

Fiir fithren ein analoges Gedankenexperiment durch:

029

Glaskapillare ::®

C2 &1

Y

C2

C1

»
T X1 T

Es sei ¢o > ¢ (zeitinvariabel). Bei stationidren Bedingungen gilt:
Cx —C1 Oc

= — = const.
To—x1 Ox

Der Teilchenstrom ist gegeben durch:

An Oc

)= IA ™ "o

Wir erhalten fiir die stationére Diffusionsgleichung:

Jj(Teilchen

oc cm?
i (Teilch =—D— mit [D] = —
j(Teile en) mi [ ] .

An ist die Molzahlanderung und D der stoff- und l6sungsmittelabhéingige Diffusionskoeffizient.
O Typische Werte in Fliissigkeiten: 1074 — 107° %
0 Typische Werte fiir Festkorper: 1072 — 10~ <

S
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3. Diffusion als zeitabhéngiger Transport

C2

C1

T Schieber

C2

1
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