PC I
Thermodynamik und Transportprozesse

Kapitel 4



Chemische und Physikalische
Umwandlungen



Das chemische Gleichgewicht:
Minimum der Freien Enthalpie

Reaktionslaufzahl : { fur Reaktion: A —> B

Anderung der Menge an A = - d&
Anderung der Menge an B = + d¢

Kriterium (dG); , < 0 bedeutet fur die
Chemie, dass bei konstantem Druck
und konstanter Temperatur Reaktionen
freiwillig ablaufen, wenn dabei die
Freie Enthalpie abnimmit:

AG = GProdukte - GEdukte'

Freie Enthalpie




Das chemische Gleichgewicht:
Chemisches Potential

Veranderung der Funktion G(p,T,n,,n,, ...):

dG = (aG/('?p)T,m,nz..dp + (aGlﬁT)p,m,nz dT + (aG/8n1)p,T,n2..dn1+ (éGlﬁnz)p,T,m..an'”

n,, n,, ... sind die Molzahlen der beteiligten Substanzen.

(aGlap)T,m,nz LT \ (aG/aT)p,m,nz.. =-3

chemisches Potential p, =(%/, ) 1 ...

Der Name ist analog zur Mechanik gewahlt, wo sich Korper zum Minimum
eines Potentials bewegen. Thermodynamische Systeme streben ins Minimum
der freien Enthalpie.

dG =Vdp - SdT + p,dn, + pdn, + ...
dG, 1 = ppdn, + pgdng = -p,dE + ppdS

(°¢/ 5e)p,T = Mg - Ma



Das chemische Gleichgewicht:
Chemisches Potential

(°%5e)p.r = Mg - Ha
Fur u, > uglauft die Reaktion in der Richtung A — B;
fir ug > u, lauft die Reaktion in der Richtung A « B;
fir p, = ug erreicht die Reaktion ihr Gleichgewicht.

AG= (é’Glé,&)T,Io Freie Reaktionsenthalpie oder Gibbssche Reaktionsenergie
[VA|A + [vg|B = |v|C + |vp|D

dn, = v,d&
dG =(Z,v,p ) d&
AG = 2,v |,

Reaktionen mit A G < 0 nennt man exergonisch; sie laufen spontan ab.

Reaktionen mit A.G > 0 heilen endergonisch. Spontan wirden sie in der
Gegenrichtung ablaufen.

Fur eine Reaktion im Gleichgewicht ist AG = 0.



Gleichgewichtskonstante bei idealen Gasen

Freie Enthalpie bei Druck p: G(p) = G(p°) + nRT ln(p/po) Standarddruck p°
u=p°+RTIn(®/)

AG = g - Wy = {bg” + RT In(Pe/0)} — {u,° + RT In(Pa/ 0 )}

AG =AG® +RT Infe/, )

Gleichgewicht: A.G = 0, mit Gleichgewichtskonstante K = pB/pA

RT In K =-AG°

K = exp[rC/5]



Gleichgewichtskonstante bei idealen Gasen

Fur beliebige Reaktion |v,|A + |vg|B — |v;|C + |v,|D
AG =AG® +RT In [(p./p°) e(pp/p°)e])/[(pa/p°)(pg/p°)el]
AG® =3,v,A,G,°
Im Gleichgewichtist AG =0 = K = HJ(pJ/po)VJG,_
RTINK =-AG®



Chemisches Potential als Funktion des Drucks

bei idealen Gasen

Das chemische Potential p
entspricht der Molaren
Freien Enthalpie G,;:

G(p) = G(p°) + nRT In(P/.)
Gn(P) = G(p°) + RT In(P/2)

u=p°+RTIn(P/)

Molar Gibbs energy, G,

/ pée

Pressure, p



Molar Gibbs energy, G,

Attractions Repulsions
dominant dominant
(f |< p) (f>p) ‘

/e

Pressure, p

Chemisches Potential
(=G, als Funktion des
Drucks

bei realen und idealen Gasen



Fugazitat und Gleichgewichtskonstante
bei realen Gasen

Partialdricke p , werden durch effektive Drucke (Fugazitaten) ersetzt:
M =p°+RT/n flpc>
Fugazititskoeffizienten ¢: f=0¢p

AG°=-RT InK,
K = TL,(M/o)v

p
mit Kompressionsfaktor Z: In¢ = Oj -1/, dp



Fugazitatskoffizient eines van-der-Waals-Gases

30 ............ ............ 5 .......
Q
I 25 ........... ........ 6 ...... 150 """""" """""" """"""
_e_- i 3 i ‘;‘% . . F Z . %
g ' I
o 8 15 3
O 10 QO
2 200 B
8 55 O
'®)) 15 ................................................... 42:'
-] : e :
w 35: S _
B 1.1
10 . : : : 4 0 : : i : :
0 20 40 60 80 100 0 4 8 12 16 20
Reduced pressure, p/p, Reduced pressure, p/p,

Die reduzierten Variablen sind Uber die van-der-Waals Parameter leicht zu berechnen
(s. Kap. I, van-der-Waals). Die blauen Kurven gelten fur die angegebenen reduzierten
Temperaturen.



Aktivitat und Gleichgewichtskonstante
in Losungen
Molenbruch x; = PJ/p (mit P als Gesamtdruck)

= M = p° + RTIn(x,"/p°). Beziehen wir das Bezugspotential u° auf den
aktuellen Gesamtdruck P der Mischung, dann gilt (P = p°; u° = u(P)):

M, = W, +RT InXx|
Mit korrigiertem KonzentrationsmaR, der Aktivitat a, :

M, = M,°+RTIna,
Aktivitatskoeffizienten 1. a, = v,X,.
Im Gleichgewicht (AG =0): A,G°=-RTInK, K ={I1,a,"},

K= {aCaD/ aAaB}GI = {tevof {McMmo/ mamatar = K, K

Y m

'YAYB}



Kontrolle des chemischen Gleichgewichts

Prinzip von Le Chatelier (Prinzip des kleinsten Zwanges):
Ubt man auf ein System im Gleichgewicht eine Stérung aus, reagiert

das System so, dass die Wirkung dieser Storung moglichst gering ist.

1. Einfluss des Druckes auf das Gleichgewicht: (aK/ Gp)T =0

Trotz der Temperaturunabhangigkeit von K konnen sich die Gleichge-
wichtsdrucke andern, wg. nichtlinearer Zusammenhange: K = HJ(pJ/po)VJ

2. Einfluss der Temperatur auf das Gleichgewicht

Exotherme Reaktion: Eine Temperaturerhohung verschiebt das Gleichge-
wicht zugunsten der Edukte.

Endotherme Reaktion: Eine Temperaturerhohung verschiebt das Gleichge-
wicht zugunsten der Produkte.
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Sauren und Basen

Saure HA als Protonendonator
HA — H* + A
Base B als Protonenakzeptor
B+ H"— HB*
Gleichgewichtsreaktion der Saure HA in wassriger Losung
HA(aq) + H,0(l) < H;0*(aq) + A(aq)

Gleichgewichtskonstante

K = a(H,0*) a(A’) | a(HA) a(H,0)

Fur verdunnte Losungen ist Aktivitat a(H,O) = 1:

K, = a(H,0*) a(A’)/a(HA) Saurekonstante K



Sauren und Basen

Gleichgewichtsreaktion der Base B in wassriger Losung
B(aq) + H,O(l) « HB*(aq) + OH(aq)
oder mit konjugierter/korrespondierender Saure formuliert
HB*(aq) + H,O « B(aq) + H;0%(aq)
Bransted und Lowrys Formulierung des Saure-Base-Gleichgewichts:

Saure(aq) + H,O(l) <> H,0O*(aq) + Base(aq)

Ks = a(H;0%) @ Base)/a (Saure)

PKs= -Ig Kg



Gibbs energy, G

Extent of reaction, &



pH =pK,, + log B’

pH = 1pK, + +pK,, + 3 log S

pH = pK, — log(A’/S)

pH = 3pK, — 5 log A,

Volume
of titrant

0 Half-way to the
stoichiometric point

Stoichiometric
point



Autoprotolyse und pH-Wert

Zwischen zwei Wassermolekule kann es zum Protonentransfer kommen,
wobei eines als Saure, das andere als Base fungiert:

H,O(l) + H,O(l) - H,0*(aq) + OH-(aq)
Beschreibung als Autoprotolyse mit Gleichgewichtskonstante Ky,:
Kw = a(H;0")a(OH");  pKy =-1g Ky
Ky =1,008 1014
a(H,0*) = a(OH") = K,,”2 = 1,004 x 10”7
pH =-lg a(H,0"); pOH =-1Ig a(OH") ;
PKy = pH + pOH
FUr reines Wasser gilt

pH = pOH ; pH = % pK,, = 7,00



Thermodynamik des ATP in biologischen
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Prozessen

Die Wirkung des ATP beruht auf der hydrolytischen
Abspaltung der terminalen Phosphatgruppe, was zu
ADP fuhrt.

Eine Reaktionsgleichung kann wie folgt lauten:
ATP + Enzym + Substrat — Enzym + Produkt + ADP

Das Substrat wird phosphoryliert, d.h. Substrat und
Phosphat verbinden sich zu einem Molekul. Das
Produkt ist ,energiereicher” als das Substrat.

A,G? = -30 kd/mol; A H? = -20 kd/mol; AS? = +34 J/Kmol|

Das ,energiearme” ADP wird durch energieliefernde
Reaktionen im Korper wieder zum ,energiereichen® ATP
phosphoryliert.

Atkins:
ATP(aq)+H,O(l) - ADP(aq)+P_-(aq)H;0*(aq)



Thermodynamik des ATP in biologischen
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Prozessen

Die Energiequelle anaerober Prozesse ist die
Glycolyse - partielle Oxidation zur Milchsaure (Lactose)

A .G?(37°C) = -218 kJ/mol
Glucose + 2P,- + 2ADP — 2Lactat + 2ATP + 2H,0

AGP(37°C) = -218 kd/mol — 2(-30 kd/mol vom ADP)
= -158 kJ/mol (exergonisch; 2ADP — 2ATP)

Bei der aeroben Verbrennung wird die Glucose voll-
standig oxidiert — fur jedes verbrauchte Glucosemolekdl
werden 38 ATP gebildet.

Damit stehen 38*30 kdJ/mol = 1140 kJ/mol
(1140 kJ/ 180g Glucose) zur Verfugung.

Zur Synthese eines mittelgrol3en Proteins braucht man
ca. 500 ATP oder 13mol Glucose.
(Verbrennungsenthalpie von Glucose: 2880 kJ/mol)



Standardzustand fur biologische Prozesse

Der Standardzustand (Symbol °) fur H-lonen (a(H*) = 1, pH=0) ist auf biologische
Bedingungen nicht anwendbar.

Biologischer Standardzustand: pH=7, a(H*) =10-7 (Symbol 2 bei Atkins: ©)

Umrechnung: AG?2=AG°+ 7" IN10 vRT =AG° + 16,12 vRT
far allgem. Reaktion Edukte + v H*(aq) — Produkte

A.G = p(Produkte) - y(Edukte) - v u(H*) = p°(Produkte) - u°(Edukte) - v u(H*)
M(H*) = u°(H*) + RT In a(H*) = p°(H*) — In10 RT x pH

woraus sofort die obige Umrechnung folgt



Feste, flussige und gasformige Phase

Temperaturabhangigkeit und Stabilitat von Phasen:

(aG/dT)p = -S; bezogen auf ein Mol: (aGm/dT)p =-S = (a”/dT)p =-S,,
d.h. das chemische Potential eines Stoffes sinkt mit steigender Temperatur.

n
Festkdrper

K

lssiglkeit

Chemisches Potential
far drei Phasen.

Da die Entropie S
jeweils von fest nach
flussig nach gasformig
zunimmt, nimmt auch

stabil ohne

h
()
L]
iy

T die negative Steigung
Tam Ty von | entsprechend zu.



Phasendiagramm (von CO,)

kritischer
128 Punkt
| Feststoff |
p/bar i
|
8. 11— i
1.0} punkt i

194.7216.8 298.15 _ 304.2
Tod () (T) 7x¢ (Ton

Das experimentell bestimmte
Phasendiagramm (hier von Kohlen-
dioxid) gibt an, wo gasformige,
flussige und feste Phase am
stabilsten sind, d.h. das niedrigste
chemische Potential aufweisen.
Am kritischen Punkt (Temperatur
T,.) ist die Dichte des Dampfes
gleich der Dichte der flussigen
Phase, d.h. die Phasengrenzflache
verschwindet. Im Tripelpunkt
koexistieren die drei Phasen.

Beim Kohlendioxid ist der Druck
am Tripelpunkt wesentlich groler
als der Atmospharendruck. Unter
normalen Bedingungen existiert
daher kein flissiges CO.,,.
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Die Gibbsche Phasenregel

Betrachtet wird ein System aus
P Phasen
K Komponenten
F Freiheitsgraden

F ist die Anzahl von Zustandsvariablen, die unabhangig voneinander variiert werden kdnnen, ohne dass
eine Phase verschwindet.

Phasenregel von Gibbs: F=K-P+2

Falls chemische Reaktionen moglich sind und R fur die Zahl der
unabhangigen chemischen Gleichgewichtsbedingungen steht, gilt:

F=K-—P—-R+2



Phasengrenzen

Temperaturabhangigkeit und Stabilitat von

kritischer . _ .
Bun T hasen: (My1)p = - S
72.8-|; —————— f } ———————————————— .
pibar eSO I issigkeit |
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Phasengrenzen - Clapeyronsche Gleichung

Phasengrenzlinien

Bedingung fur zwei Phasen im Gleichgewicht

uo(p,T) = pb(p,T)
dG = -SdT + Vdp

d6/ =du=-S,dT+V,dp = -S “dT+V_%p =-S_PdT +V _Pdp

Clapeyronsche Gleichung: 9P/ . = AS"‘/Avm

hierin sind AS_, = S, P~ S_cund AV =V_P-V_cdie Anderungen der molaren
Entropie und des molaren Volumens des Systems wahrend des Phasenubergangs.



Phasengrenzen

Die Phasengrenzlinie fest/fliissig

. A._H
molare Schmelzentropie ~sm '/

d A mH
Plar = 75 Fave,
Naherungsgleichung fur die Phasengrenzlinie  a
fest/flussig %
(7]
p = p*+ e aven 10 (T11) o Liquid

FUr kleine Temperaturdifferenzen T-T*

(T-T7)

p:p*+ Sm

/AVSm T*

Temperature, T



Phasengrenzen

Die Phasengrenzlinie Die Phasengrenzlinie
fest/gasformig flissig/gasformig
Volumenanderung AV wird AV, =V, (g) =RT/,

durch Gasphase bestimmt.

Clausius-Clapeyronsche-
Gleichung:

d NP/ = Asuh d In AH
dT RT? Pl = V' gy

p = p* exp [ASubH/R(1/T* - 1/T)] / p = p* exp [AVH/R(1/T* - 1/-|-)]

Solid

Pressure, p

Gas

Temperature, T



Phasenubergange erster und zweiter Ordnung
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|74 H

Tcrans nrans

Erster Ordnung

V, H, S andern sich bei infinitesi-
maler Temperaturanderung um
einen endlichen Betrag; ebenso die
ersten Ableitungen der chemischen
Potentiale 9%/ nach Temperatur
(und Druck) andern sich sprunghaft.

Zweiter Ordnung

Zwar verlaufen V, H, S und die 1.
Ableitung von p stetig, aber nicht
die nachste Ableitung.

Die Warmekapazitat zeigt am
Ubergang zwar eine Unstetigkeit,
wird aber nicht singular.

Beispiel: normal- zu supraleitende
Phase.



Phasenubergange erster (A) und zweiter (8) Ordnung
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Spez. Warme von He beim Phasenubergang zur
Superfluiditat
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Phasenubergange erster (a) und zweiter () Ordnung
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Beispiel Phasenubergang zweiter Ordnung

Slow

Phase
transition

4
~-

Equal
rates

()

Die tetragonale Phase (a) eines Gitters dehnt sich schneller (und stetig) in zwei
Raumrichtungen aus, bis die kubische Symmetrie (b) erreicht ist.

Keine sprunghafte Anderung = keine sprunghafte Enthalpiezunahme
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