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Aus dem Vorwort des Verfassers

Das Lehrbuch Grundlagen der Physikalischen Chemie wendet sich an Studenten der
Naturwissenschaften und der Ingenieurwissenschaften, für die eine solide und fundierte
Kenntnis der Physikalischen Chemie unabdingbar ist. Vorausgesetzt werden Grund-
kenntnisse der Allgemeinen Chemie, der Physik und der Mathematik. Heutzutage
findet sich in jedem Lehrbuch der Allgemeinen Chemie bereits der gleiche, klassische
Stoff wieder, der während meiner eigenen Studentenzeit im Lehrbuch der Physikali-
schen Chemie behandelt wurde. Gespräche und Diskussionen mit fortgeschrittenen
Studenten haben aber leider immer wieder gezeigt, daß nur wenige von ihnen die
grundlegenden Begriffe der Physikalischen Chemie, wie Entropie, freie Energie, Wel-
lenfunktionen oder Boltzmann-Faktoren wirklich verstanden haben und auch damit
umgehen können. Deshalb setze ich bei der Behandlung dieser Themen keinerlei
Kenntnisse aus anderen Vorlesungen voraus. Weiterhin habe ich auf die Aufnahme
von Themen verzichtet, die in den Anfängerlehrbüchern der Allgemeinen Chemie
schon angemessen dargestellt werden.

Den Kapiteln über die Hauptsätze der Thermodynamik stelle ich eine Einführung in
die Translations-, Rotations- und Schwingungszustände von Molekülen voran. Ich
habe nämlich die Erfahrung gemacht, daß man die doch recht unanschaulichen ther-
modynamischen Begriffe besser versteht, wenn man die dazu korrespondierenden
Prozesse auf molekularer Basis kennt. Darum ist es beim Studium der Physikalischen
Chemie ein wichtiges Ziel, die Prozesse auf der Ebene des molekularen Geschehens
begreifen zu lernen.

In den Lehrbuchtext sind zahlreiche Rechenaufgaben mit ausgearbeiteten Lösun-
gen eingefügt. Viele davon sind sehr einfach - oft müssen nur die Zahlenwerte in die
vorgegebenen Gleichungen eingesetzt werden. Sinn dieser Aufgaben ist es, ein Gefühl
für die verschiedenen physikalischen Größen zu entwickeln, die bei physikalisch-
chemischen Vorgängen eine Rolle spielen. Ist dieses Gefühl erst einmal ausgebildet,
so fällt es leichter, sich auch komplizierteren Prozessen zuzuwenden. Ein weiterer
Sinn der Rechenbeispiele ist das Einüben der richtigen Anwendung der Einheiten für
die Vielzahl der zur Verfügung stehenden physikalisch-chemischen Daten. Hin und
wieder wird der Text durch kurze Fragen unterbrochen, die einfach zum Nachdenken
über den zuvor behandelten Stoff anregen sollen.

Für Kritik und Anregungen - sowohl von Studenten als auch von den Lehrenden -
bin ich immer dankbar. Sie werden eine wertvolle Hilfe für die Bearbeitung dieses
Lehrbuchtextes sein.

Walter J. Moore
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l Dimensionen und Definitionen
Beim Studium der physikalischen Chemie werden wir viele verschiedene Größen und
ihre Messung diskutieren. Es ist wichtig, den Unterschied zwischen einer physikali-
schen Größe, ihrer Dimension und der Einheit, in der sie gemessen wird, zu verstehen.
Die Verständigung zwischen den Wissenschaftlern wird viel einfacher, wenn sie alle
dieselben Definitionen, Symbole und Einheiten zur Beschreibung ihrer Versuchser-
gebnisse und Berechnungen verwenden. Deshalb wurde ein internationales System,
das Internationale Einheitensystem (SI), entwickelt, das inzwischen allgemein ver-
wendet wird. Im folgenden werden wir uns mit diesem System beschäftigen.

1.1 Physikalische Größen und Dimensionen

Wenn in der Naturwissenschaft eine neue physikalische Größe eingeführt wird, muß
sie zunächst einmal benannt und definiert werden. Die Definition muß durch eine
Vorschrift erfolgen, in der die Messung der Größe exakt beschrieben wird. Manchmal
hat eine physikalische Größe in der Entwicklung des menschlichen Geistes eine lange
Tradition, so daß bei ihrer Definition ursprünglich physiologische und psychologi-
sche Faktoren eine Rolle spielten. So war sicherlich ursprünglich die Größe Kraft mit
der körperlichen Erfahrung der Muskelanspannung, die Größe Temperatur mit dem
Wärme- und Kälteempfinden der Haut verbunden. Solche Beziehungen sind zwar
historisch interessant, für wissenschaftliche Zwecke werden jedoch für physikalische
Größen exakte Definitionen benötigt.

Bei der Messung einer physikalischen Größe bestimmt man das Zahlenverhältnis
zwischen zwei Beispielen dieser Größe. Das eine ist die Größe, deren Wert bestimmt
werden soll, das andere irgendein Größenstandard. So könnte die Länge eines Me-
tallstabs durch Vergleich mit einer l m langen Meßlatte nach folgender Arbeitsvor-
schrift bestimmt werden: (1) Lege den Metallstab parallel zur Meßlatte. (2) Zähle die
Anzahl der Markierungen auf der Meßlatte zwischen dem Anfang und dem Ende des
Metallstabes ab. (3) Bilde das Verhältnis

, Anzahl der Markierungen vom Stabanfang bis -endeLange des Metallstabes =
Gesamtzahl der Markierungen auf der Meßlatte

Beachten Sie, daß das Verhältnis eine Kardinalzahl ist. Jede physikalische Messung
beruht somit letztlich auf einem Zählvorgang.

In dem beschriebenen Beispiel ist die Meßgenauigkeit eingeschränkt durch unsere
Fähigkeit, die Markierungen auf der Meßlatte abzulesen und zwischen ihnen zu
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interpolieren, die Meßlatte und den Metallstab exakt parallel auszurichten und
schließlich durch die Genauigkeit unseres Standards, der Meßlatte. Eine hölzerne
Meßlatte ist ein ziemlich grober Standard. Genauere Ergebnisse könnte man z. B. mit
einer Schieblehre erhalten, die ihrerseits mit einem der in verschiedenen nationalen
Eichämtern aufbewahrten Meterprototype aus Platin-Iridium-Legierung geeicht
werden könnte. Diese nationalen Prototype waren ursprünglich bezogen auf das im
Internationalen Maß- und Gewichtsbüro in Sevres bei Paris aufbewahrte Urmeter.
Alle diese materiellen Standards sind jedoch von geringer Genauigkeit verglichen mit
der Wellenlänge von Spektrallinien, die außerdem in jedem entsprechend ausgestatt-
eten Labor auf der ganzen Welt exakt und unabhängig voneinander reproduziert
werden können. Deshalb wurde das Meter als die Basiseinheit der Länge im Jahre
1960 neu definiert; nach dieser Definition war ein Meter das 1650763,73fache der
Wellenlänge der sich im Vakuum ausbreitenden Strahlung, die beim Übergang zwi-
schen den Zuständen 2p 10 und 5d5 eines Krypton-86-Atoms ausgesandt wird. Diese
Definition wurde 1983 durch die heute gültige ersetzt: Das Meter ist die Länge der
Strecke, die Licht im Vakuum während der Dauer von (1/299792458) Sekunden
durchläuft.

Ein anderes Beispiel für eine physikalische Größe ist die Masse m. Im allgemeinen
bestimmen wir die Masse eines Objekts, indem wir es mit der Masse von Standard-
Massenstücken, wie Analysengewichten, vergleichen. Dieser Vergleich wird auf einer
Waage durchgeführt, auf der nicht direkt Massen, sondern Kräfte verglichen werden,
nämlich Gravitations- oder Gewichtskräfte; aus der Beziehung F = mg folgt aber,
daß die Gewichtskräfte den Massen proportional sind. Der Proportionalitätsfaktor
ist dabei die Erdbeschleunigung g. Die Massen von Analysengewichten wurden mit
sekundären Standards kalibriert, die ihrerseits mit dem internationalen Kilogramm-
prototyp geeicht wurden, der in Sevres aufbewahrt wird.

Wissenschaftler können an der Messung vieler verschiedener physikalischer Grö-
ßen interessiert sein. Alle diese Größen können aus wenigen Basisgrößen abgeleitet
werden, deren Auswahl bis zu einem gewissen Grad willkürlich erfolgen kann. Wir
können aber einen grundlegenden Satz auswählen, in dem alle Größen unterschiedli-

Tabelle 1.1 Die sieben Basiseinheiten des internationalen Einheitensystems

Basiseinheit

Meter
Kilogramm
Sekunde
Ampere
Kelvin
Mol
Candela

Einheiten-
zeichen

m
kg
s
A
K
mol
cd

Basisgröße

Länge
Masse
Zeit
Elektrische Stromstärke
Thermodynamische Temperatur
Stoffmenge
Lichtstärke

Größen-
zeichen

l
m
t
I
T
n
/v
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ehe Dimensionen haben, also nicht durch algebraische Operationen voneinander ab-
geleitet werden können. Jede dieser voneinander unabhängigen Basisgrößen muß
deshalb ihren eigenen primären Standard besitzen. Die Dimensionen aller anderen
physikalischen Größen können dann durch Kombination der Basisgrößen erhalten
werden.

Die Basisgrößen des SI, ihre Symbole und SI-Einheiten sind in Tab. l .1 aufgeführt.
Beachten Sie, daß Größensymbole prinzipiell kursiv gesetzt werden, Einheitensym-
bole dagegen steil (z. B. Meter m, Kilogramm kg) und daß nach den Symbolen keine
Punkte stehen.

l .2 Die Definition weiterer SI-Basiseinheiten

Die SI-Einheit der Zeit t ist die Sekunde (s). Sie war ursprünglich als 1/86400 des
mittleren Sonnentages definiert. Seit die Genauigkeit spektroskopischer Messungen
diejenige von astronomischen Beobachtungen übersteigt, ist die Sekunde jedoch als
das 9192631 770fache der Periodendauer der Strahlung definiert, die beim Übergang
zwischen den beiden Hyperfeinstrukturniveaus des Grundzustandes des Caesium-
133-Atoms ausgesendet wird.

Die SI-Einheit der thermodynamischen Temperatur ist das Kelvin (K). Ein Kelvin
ist der 273,16te Teil der thermodynamischen Temperatur des Tripelpunktes des
Wassers, das ist die Temperatur, bei der flüssiges Wasser, Eis und Wasserdampf ne-
beneinander im Gleichgewicht vorliegen (s. Abb. 2.8).

Die SI-Einheit der elektrischen Stromstärke /ist das Ampere (A). Ein Ampere ist
die Stärke des konstanten Stromes, der durch zwei im Vakuum im Abstand von einem
Meter parallel angeordnete, geradlinige, unendlich lange Leiter von vernachlässigbar
kleinem Querschnitt fließt und zwischen diesen Leitern die Kraft 2 · 10 ~ 7 Newton pro
Meter Leiterlänge erzeugt.

Die SI-Einheit der Lichtstärke 7V ist die Candela (cd). Eine Candela ist die Licht-
stärke, mit der 1/600000 Quadratmeter der Oberfläche eines schwarzen Strahlers bei
der Temperatur des unter einem Druck von 101 325 Pascal erstarrenden Platins senk-
recht zu seiner Oberfläche leuchtet.
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1.3 Die Stoffmenge

Die Basisgröße Stoffmenge würden wir nicht brauchen, wenn wir uns nur mit dem
Studium der Physik befaßten. Erst wenn wir uns chemischen Veränderungen zuwen-
den, wird die Einführung dieser Basisgröße notwendig (oder wenigstens sehr wün-
schenswert). Ein wichtiger Teil der Forschung in der Geschichte der Chemie beschäf-
tigte sich mit der quantitativen Bestimmung der Reaktionsprodukte bei chemischen
Umsetzungen. Die Veränderungen bei chemischen Prozessen gehorchen den Geset-
zen der Stöchiometrie, die auf den molekularen Strukturen der Reaktionspartner
beruht.

Die Generalkonferenz für Maße und Gewichte entschloß sich 1971, die für chemi-
sche Umsetzungen überaus nützliche Größe Stoffmenge n in den Satz der SI-Basisein-
heiten aufzunehmen. Die SI-Einheit der Stoffmenge n ist das Mol (mol). Ein Mol ist
die Stoffmenge eines Systems, das sich aus ebenso vielen Elementarindividuen zusam-
mensetzt, wie Atome in 0,012 Kilogramm des Nuklids Kohlenstoff-12 enthalten sind.
Wird das Mol verwendet, so müssen die elementaren Individuen bezeichnet werden.
Diese können Atome, Moleküle, Ionen, Elektronen sowie andere Teilchen oder
Gruppierungen solcher Teilchen sein.

Beispiele
l Mol HgCl entspricht einer Masse von 236,04 Gramm
l Mol Hg2Cl2 entspricht einer Masse von 472,08 Gramm
l Mol Hg entspricht einer Masse von 200,59 Gramm
l Mol Hg2

 + entspricht einer Masse von 401,18 Gramm
l Mol l/2Ca2+ entspricht einer Masse von 20,04 Gramm
l Mol CuZn entspricht einer Masse von 128,92 Gramm
l Mol Cu0 5Zn0 5 entspricht einer Masse von 64,46 Gramm
l Mol Fe0 91S entspricht einer Masse von 82,88 Gramm
l Mol e~ entspricht einer Masse von 5,4860 x 10 ~4 Gramm
l Mol einer Mischung von 78,09%(»/«) N2, 20,95 %(/i//i) O2, 0,93 %(«/«) Ar und

0,03 %(«/«) CO2 entspricht einer Masse von 28,964 Gramm

Beachten Sie besonders das letzte Beispiel. Es ist völlig korrekt, von einem Mol
Luft oder von einem Mol eines Reaktionsgemisches wie 2Cu + 1/2O2 zu sprechen.
Die Angabe %(n/n) bedeutet, daß es sich bei den Zahlenangaben um den Stoffmen-
genanteil und nicht etwa um den Volumenanteil oder Massenanteil in Prozent handelt
(% (Vl V) bzw. % (mim)).

Die Stoffmenge ist also ein Maß für die Anzahl der Elementareinheiten in einer
Stoffportion. Wenn wir auf dem Markt Äpfel kaufen wollen, können wir eine be-
stimmte Masse oder eine bestimmte Anzahl verlangen. In gleicher Weise kann der
Chemiker einer bestimmten Stoffportion eine Masse, eine Stoffmenge oder ein Volu-
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men zuordnen. Die Anzahl der Elementareinheiten in einem Mol ist eine experimen-
tell bestimmte Konstante, die Avogadro-Konstante L oder 7VA. Sie hat den Wert
L = 6,022-1023mor1.

Bei der Definition der Einheit Mol wurde eine Konzession an die geschichtliche
Entwicklung gemacht: Es ist auf der Grundlage von 12g und nicht von 12 kg Kohlen-
stoff-12 definiert. Deshalb sind die Zahlenwerte der relativen Atom- und Molekül-
massen (früher: Atom- und Molekulargewichte) nicht gleich dem Zahlenwert der
molaren Masse bei Verwendung der SI-Basiseinheit kgmol"1, sondern stattdessen
gleich ihrem Zahlenwert bei Verwendung der Einheit gmol"1. Wenn wir mit den
kohärenten SI-Einheiten rechnen wollen, müssen wir die molare Masse M in der SI-
Einheit kgmol"1 verwenden. Auf den Etiketten von Chemikalienflaschen und in
Tabellenwerken beziehen sich die Zahlenwerte in der Regel jedoch immer auf die
Einheit gmol"1.

l .4 Dezimale Vielfache und Bruchteile von Einheiten

Vielfache und Bruchteile von Einheiten werden durch Vorsätze bezeichnet:

Multi-
plikator

1018

1015

1012

109

106

103

102

101

Vorsatz

Exa
Peta
Tera
Giga
Mega
Kilo
Hekto
Deka

Vorsatz-
zeichen

E
P
T
G
M
k
h
da

Multi-
plikator

'1

'2
1(T3

1(T6

'9
1(T12

1(T15

10-ie

Vorsatz

Dezi
Zenti
Milli
Mikro
Nano
Piko
Fern to
Atto

Vorsatz-
zeichen

d
c
m

n
P
f
a

Die Vorsatzzeichen werden den Einheitensymbolen ohne Zwischenraum vorange-
stellt. Beispiele sind: Nanometer, nm; Mikrosekunde ; Gigasekunde, Gs.

Eine gewisse Inkonsequenz bei den Volumeneinheiten besteht darin, daß das Ku-
bikdezimeter auch als Liter (Symbol l oder L) bezeichnet wird, das Kubikzentimeter,
cm3, entsprechend als Milliliter (ml oder mL). Obwohl diese Volumeneinheiten keine
SI-Einheiten sind, werden sie sicherlich weiterhin angewendet werden, da sie im Han-
del fast ausschließlich benutzt werden, z. B. für den Verkauf von Getränken und
Benzin.
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Einheitenquotienten können entweder als Bruch oder als Potenzprodukt darge-
stellt werden, Meter durch Sekunde also entweder als m/s oder als ms"1. Dabei
dürfen niemals zwei Bruchstriche in einem Ausdruck stehen, und die Schreibweise
muß eindeutig sein; molcm"2s~1 könnte also auch als mol/(cm2 s) bzw.
mol/(cm2 · s) geschrieben werden, nicht aber als mol/cm2/s oder als mol/cm2 s.

Wenn Sie sich diese Regeln frühzeitig einprägen, werden sie Ihnen bald in Fleisch
und Blut übergehen und Sie werden der Beherrschung der internationalen Sprache
der Wissenschaft einen Schritt nähergekommen sein.

1.5 Der Druck

Die mechanische Größe Kraft F kann durch die von Newton gefundene Beziehung

F = ma (1.1)

definiert werden, in der die Beschleunigung bedeutet. Die Dimension der Kraft ist
M LT"2, ihre SI-Einheit, kg m s"2, heißt Newton.

Der Druck ist als der Quotient aus Kraft und Fläche definiert und hat somit die
Dimension M LT~2 /L2 = M L"1 T~2 . Die SI-Einheit des Drucks ist demzufolge
N m~ 2 = kg m"1 s"~2. Die Einheit Newton durch Quadratmeter heißt Pascal (Pa).
Die früher verwendete Druckeinheit Standardatmosphäre entspricht 101 325 Pa. Oft
wird auch das Kilopascal (kPa) verwendet: l kPa = 9,87 · 10~3 atm. l atm ist also
ungefähr gleich 100 kPa.

Die Schwierigkeit bei der Umstellung auf Pascal besteht darin, daß viele thermody-
namische Daten auf den Standardzustand eine Atmosphäre bezogen sind. Betrachten
Sie z. B. das Gasgleichgewicht CO + ^O2 = CO2. Die ältere Generation hat gelernt,
die Gleichgewichtskonstante für diese Reaktion wie folgt zu formulieren:

Wie wir später sehen werden (s. Abschn. 8.12), sind die Drücke, die in dieser Glei-
chung auftreten, in Wirklichkeit die Verhältnisse der Gleichgewichtspartialdrücke
der Gase in der Mischung zum Standarddruck P° = l atm. Deshalb hat KP in
Gl. (1.2) nicht die Dimension P~1/2, sondern die Dimension 1.

In unserem Buch benutzen wir denselben Standarddruck1), schreiben aber dafür
P° — 101,325 kPa. Für die Gleichgewichtskonstante ergibt sich damit

J) Die lUPAC-Empfehlung, P°= 105Pa(l bar) als Standarddruck einzuführen, hat sich noch
nicht allgemein durchgesetzt.
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Die Vereinfachung, die sich früher mit P° = l atm ergab, besteht also nicht mehr. Ihr
Verlust ist jedoch kein zu hoher Preis für die vielen Vorteile des Sl-Systems und die
korrekte Dimension der Gleichgewichtskonstante.

1.6 Dimensionsanalyse

In einer richtigen physikalischen Größengleichung müssen die Dimensionen auf bei-
den Seiten gleich sein. Es ist empfehlenswert, dies bei jeder Anwendung oder Ablei-
tung einer Gleichung zu überprüfen. Nehmen Sie z. B. die Gleichung ^ m v2 = f P V,
in der v eine Geschwindigkeit und Fein Volumen bedeuten. Für die Dimension der
beiden Seiten ergibt sich: M^T'1)2 = (ML~1J-2)L3 oder ML 2 T~ 2 = ML 2T~ 2 .
Folglich ist die Gleichung von der Dimension her richtig. Die Dimensionsanalyse
sagt uns aber nicht, ob die Gleichung auch physikalisch sinnvoll ist oder ob auftreten-
de Konstanten korrekt sind.

In den Gleichungen der physikalischen Chemie kommen häufig Logarithmen und
Exponenten vor. Die Argumente von logarithmischen Funktionen oder Exponen-
tialfunktionen müssen prinzipiell die Dimension l haben (sie müssen „dimensions-
los" sein), da sie nur in diesem Fall mathematisch definiert sind. Daher kann keine
physikalische Größe, die als Logarithmus oder Exponent einer Basisgröße definiert
ist, eine Dimension haben, die von l verschieden ist.

1.7 Physikalische Gleichungen

Physikalische Gleichungen sind Größengleichungen, und die Größensymbole in einer
solchen Gleichung legen in keiner Weise den Gebrauch einer bestimmten Einheit fest.
Ihre Gültigkeit hängt also nicht davon ab, welche Einheit für eine Größe verwendet
wird. Niemals dürfen im Zusammenhang mit einer Größengleichung bestimmte Ein-
heiten vorgeschrieben werden. In der Gleichung P V = n R /"bedeutet P den Druck, V
das Volumen, n die Stoffmenge, die Temperatur und R einen Proportionalitätsfak-
tor. Formulierungen wie „... in der P Pascal, V Kubikmeter, «Mol und T Kelvin
bedeuten" sind falsch. Die Werte von P, V, n und Tkönnen vielmehr in jeder beliebi-
gen Einheit in die Gleichung eingesetzt werden. Natürlich dürfen Sie dabei nicht den
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Überblick über die verwendeten Einheiten verlieren. Oft ist es günstig, bei Berech-
nungen die Zahlenwerte und die Einheiten getrennt zu schreiben.

Nach dem Vorwort finden Sie eine alphabetische Liste der in diesem Buch verwen-
deten Größen und die zugehörigen SI-Einheiten. Fast alle verwendeten Größensym-
bole stimmen mit den internationalen Normen überein.

1.8 Chemische Reaktionen

Eine chemische Reaktion kann durch die allgemeine Gleichung

aA + bE = cC + dO

beschrieben werden; noch allgemeiner ist die Formulierung

V! A! + v2A2 = v3A3 + v4A4 (1.4)

Die Großbuchstaben A, B, C und D bzw. A7- stehen dabei für die Ausgangsstoffe
(Edukte) und Produkte der Reaktion. Die kleinen Kursivbuchstaben a, b, c und d
bzw. Vj sind die stöchiometrischen Zahlen. Sie haben die Dimension 1.

Durch Umstellen von Gl. (1.4) folgt

0 = v3A3 + v4A4 - v t A! - v2A2 = £y,A, (1.5)

Wird eine Reaktionsgleichung in dieser Form geschrieben, gilt die Regel, daß die
stöchiometrischen Zahlen der Produkte positiv, die der Edukte negativ sind.

Oft ist es notwendig anzugeben, wie weit eine chemische Reaktion fortgeschritten
ist. Dies geschieht durch die Umsatzvariable . Zu ihrer Ableitung betrachten wir
einen einzelnen Reaktionsteilnehmer A, in Gl. (1.5). Die Stoffmenge zu Beginn der
Reaktion sei nj0. Dann ist die Stoffmenge «, in Abhängigkeit vom Reaktionsfort-
schritt, ausgedrückt durch die Umsatzvariable : «,· = njQ + Vj . Demnach ist

vj

Da Vj die Dimension l hat, hat die Umsatzvariable ebenso wie n die Dimension
einer Stoffmenge (SI-Einheit: mol).

Beispiel 1.1 Wie groß ist die Umsatzvariable der Reaktion CH4 + 4C12 = CC14
-I- 4HC1, wenn 0,25 Mol C12 umgesetzt wurden?

n. -njo = - 0,25 mol, Vj = - 4; mit Gl. (1.6) folgt = - 0,25 mol/ -4 = 0,0625 mol.
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Der Wert der Umsatzvariablen hängt nicht davon ab, welcher Reaktionsteilnehmer
zur Berechnung verwendet wird. Wenn wir z. B. in der obigen Reaktion aus der
Bildung von CC14 berechnen, erhalten wir «,· — «jO = 0,0625 mol, Vj — l und also
ebenfalls = 0,0625 mol/1 = 0,0625 mol.

1.9 Systeme

Ein System ist definiert als ein Teil des Universums, der von dessen Rest durch be-
stimmte Grenzen abgetrennt ist. Diese Grenzen müssen keine physikalische Realität
haben, sondern es kann sich dabei um gedachte Begrenzungsflächen handeln. Die
Welt außerhalb der Grenzen wird als Umgebung bezeichnet.

Betrachten wir z. B. ein Gas in einem durch einen Kolben verschlossenen Zylinder.
Wenn wir lediglich das Gas als das System definieren, gehören der Zylinder und der
Kolben zur Umgebung. Die Grenze dieses Systems wäre die Grenzfläche zwischen
der Behälterwand und dem Gas. Wir könnten aber auch genausogut ein anderes
System definieren, welches neben dem Gas auch den Zylinder und den Kolben ein-
schließt. Die Umgebung wäre dann das Universum mit Ausnahme des Gases, des
Zylinders und des Kolbens.

Ein isoliertes oder abgeschlossenes System steht definitionsgemäß in keinerlei Ver-
bindung zu seiner Umgebung. Seine Grenzen sind sowohl für Materie als auch für
Energie vollkommen undurchlässig - Veränderungen in der Umwelt können es des-
halb nicht beeinflussen. Völlig abgeschlossenen Systeme gibt es in der Realität nicht,
doch als Grenzfall realer Systeme sind sie bei thermodynamischen Betrachtungen
von großer Bedeutung.

Bei einem geschlossenen System ist kein Stoffaustausch durch die Grenzen möglich,
seine Masse ist deshalb konstant. Dennoch kann ein geschlossenes System in vielfälti-
ger Weise mit der Umwelt kommunizieren, sei es durch Expansion oder Kompression
oder durch den Austausch von Energie - es ist also keineswegs isoliert.

Die Grenzen eines offenen Systems sind sowohl für Materie als auch für Energie
durchlässig. Ein chemischer Reaktor, in den auf der einen Seite die Edukte ein- und
auf der anderen Seite die Produkte austreten, ist dafür ein Beispiel.

Die Eigenschaften eines Systems können experimentell ermittelt werden. Dabei
werden die Zahlenwerte physikalischer Größen wie Druck, Dichte, Temperatur oder
Brechzahl gemessen.
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1.10 Gleichgewichtszustände

Die Messung und mathematische Behandlung der physikalischen Eigenschaften ei-
nes Systems werden vereinfacht, wenn die Zeit als Variable ausgeschlossen werden
kann. In der physikalischen Chemie unterscheiden wir zwischen zeitabhängigen und
zeitunabhängigen Problemen. Chemische Reaktionen, Diffusionsvorgänge, die Leit-
fähigkeit von Elektrolytlösungen, die Strömung von Flüssigkeiten und Gasen - bei
allen diesen Prozessen spielt die Zeitabhängigkeit physikalischer Größen eine wichti-
ge Rolle. Bei vielen anderen Problemstellungen ist dies jedoch nicht der Fall.

Wenn ein System abgeschlossen ist und seine Eigenschaften nicht von der Zeit
abhängen, sagen wir, es befinde sich im Gleichgewichtszustand. Die Abgeschlossen-
heit ist hierbei eine notwendige Bedingung. Zwar können auch geschlossene oder
offene Systeme in Zuständen existieren, in denen ihre Eigenschaften zeitlich konstant
sind, doch bezeichnen wir diese nicht als Gleichgewichtszustände, sondern als statio-
näre Zustände. Hält man z. B. das eine Ende eines thermisch isolierten Metallstabes
auf einer konstanten Temperatur 7\ und das andere Ende auf der niedrigeren Tempe-
ratur T2, stellt sich in dem Stab ein stationärer Zustand ein, bei dem die Wärme
gleichmäßig von einem Ende zum anderen fließt. Jeder Punkt des Stabes hat dabei
eine konstante Temperatur, die zwischen , und T2 liegt. Ein anderes Beispiel wäre
eine chemische Reaktion in einem Rohrreaktor, dem ein konstanter Strom der Eduk-
te zugeführt wird und den ein konstanter Strom der Produkte verläßt. In einem
solchen System ist die Zusammensetzung des Reaktionsgemisches zeitlich konstant,
so lange die Temperatur gleich bleibt.

Veränderungen in einem System, das nicht im Gleichgewicht ist, können unendlich
langsam erfolgen. Deshalb ist es unmöglich, allein durch Beobachtung über einen
längeren Zeitraum hinweg zu entscheiden, ob sich ein System im Gleichgewicht befin-
det oder nicht. Eine Mischung aus Methan und Sauerstoff kann z. B. bei 25 °C jahre-
lang in einem Glaskolben aufbewahrt werden, ohne daß sie sich erkennbar verändert;
in Gegenwart eines Katalysators kommt es dagegen unverzüglich zur heftigen Reak-
tion CH4 + 2O2 = CO2 + 2 H2O. In solchen Fällen sagt man, daß sich die Systeme
in einem metastabilen Gleichgewicht befinden. Um den Begriff Gleichgewichtszu-
stand genau zu definieren, müssen wir die Theorie der chemischen Thermodynamik
benutzen, die wir in Kap. 8 behandeln werden.

1.11 Zustandsfunktionen

Ein wichtiger Erfolg der physikalischen Chemie war es, daß sie zeigen konnte, was
genau den Gleichgewichtszustand ausmacht und welche Beziehungen zwischen be-
stimmten Eigenschaften eines Systems im Gleichgewicht gelten. Die Eigenschaften
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von Systemen im Gleichgewicht sind Zustandsfunktionen, d. h. sie hängen in keiner
Weise von der Vorgeschichte des Systems ab.

Zwei Proben reinen Methanols mit gleicher Masse, gleicher Temperatur und glei-
chem Druck haben auch das gleiche Volumen, die gleiche Dichte, die gleiche thermi-
sche und elektrische Leitfähigkeit usw. Die Tatsache, daß die eine Probe vielleicht
1980 in Frankreich und die andere 1985 in Kanada hergestellt wurde, spielt dabei für
die genannten Eigenschaften überhaupt keine Rolle - diese hängen nur und aus-
schließlich von dem gegenwärtigen Zustand des Methanols ab. Nicht alle Eigenschaf-
ten von Stoffen sind jedoch Zustandsfunktionen. Die Magnetisierung eines Eisen-
klotzes z. B., der zuvor neben einem Permanentmagneten gelagert wurde, wird sich
von der eines anderen Eisenklotzes, der zuvor bei 1000 K ausgeglüht wurde, stark
unterscheiden. Diese beiden Systeme haben also Eigenschaften, die sehr wohl von
ihrer Vorgeschichte abhängig sind, und zwar auch dann, wenn Masse, Druck und
Temperatur gleich sind.

Eigenschaften, die nicht von der Masse bzw. der Stoffmenge eines Systems abhän-
gen, heißen intensive Größen. Beispiele dafür sind der Druck und die Temperatur.
Wird ein im Gleichgewicht befindliches System geteilt, behalten alle Teile den glei-
chen Druck und die gleiche Temperatur wie vorher. Im Gegensatz dazu nennt man
Größen, die von der Masse eines Systems abhängen, extensive Größen. Zu ihnen
gehören die Masse selbst, die Stoffmenge und das Volumen. Zur vollständigen Be-
schreibung eines Systems ist mindestens die Angabe einer extensiven und einer inten-
siven Größe notwendig.

Ein System, das aus reinem flüssigen Methanol besteht und in dem Gleichgewicht
herrscht, wird z. B. durch die Angabe der Masse und der Temperatur vollständig
beschrieben. Anstelle der Masse könnte man auch die Stoffmenge oder das Volumen
und anstelle der Temperatur den Druck angeben. Diese wenigen Variablen genügen
aber nur, so lange wir bestimmte Einflüsse wie magnetische und elektrische Felder
ausschließen oder als konstant betrachten.





2 Aggregatzustände
In diesem Kapitel werden die verschiedenen Aggregatzustände der Materie - der
gasförmige, der flüssige und der feste Zustand - eingeführt. Reine Stoffe können
normalerweise einem dieser drei Zustände eindeutig zugeordnet werden, doch lassen
sich mit ihnen keineswegs sämtliche Gegenstände klassifizieren. Gehört ein Gras-
halm z. B. zu den Feststoffen? Ist eine Fensterscheibe eine Flüssigkeit? Ein Stern ein
dichtes Gas? Was ist ein Gummiband? Wenigstens am Anfang ignoriert der Physiko-
chemiker solche irritierenden Fragen und wendet sich Stoffen wie Stickstoff, Wasser
oder Diamant zu, die eindeutig einem der drei Aggregatzustände angehören.

Bevor wir die Eigenschaften der Aggregatzustände besprechen können, müssen
wir einige Regeln und Definitionen kennenlernen. Eines der Ziele dieses Kapitels ist
die Schaffung von Grundlagen für die naturwissenschaftliche Behandlung chemi-
scher Systeme, wie wir sie im Laboratorium, in unserer Umgebung oder in unserem
eigenen Körper antreffen.

Einen breiten Raum wird dabei die Besprechung der Gase einnehmen. Wir behan-
deln sowohl die experimentell aus ihren Eigenschaften ableitbaren Beziehungen als
auch die Theorien, die, auf einfachen molekularen Modellen aufbauend, viele der
experimentell gefundenen Tatsachen erklären können. In erster Näherung sind die
Moleküle eines Gases so weit voneinander entfernt, daß seine Eigenschaften einfach
die Summe der Eigenschaften der einzelnen Moleküle sind. In realistischeren Model-
len werden Kräfte zwischen den Molekülen mit einbezogen. Die Informationen über
die Stärke dieser intermolekularen Kräfte erhalten wir aus Experimenten.

Der Grund dafür, daß wir zuerst den gasförmigen Zustand behandeln, liegt darin,
daß eines der Hauptthemen dieses Buches die Theorie des chemischen Gleichgewichts
und der Eigenschaften von Systemen im Gleichgewicht ist. Dieses Gebiet ist eine
Domäne der chemischen Thermodynamik, einer Wissenschaft, die sich auf sehr viel-
fältige Vorgänge und Erscheinungen anwenden läßt. Um ihre Prinzipien zu erläutern,
ist es aber nützlich, zuerst solche Prozesse zu besprechen, die sich durch einfache
mathematische Gleichungen beschreiben lassen. Die idealen Gase (bei denen die in-
termolekularen Kräfte vernachlässigt werden) liefern uns viele Beispiele für solche
Prozesse. Das Modell des idealen Gases gestattet uns Vorhersagen über das Verhalten
von Gasen, die mit ihrem tatsächlichen Verhalten bei den Temperaturen und Drük-
ken auf der Erdoberfläche sehr gut übereinstimmen. Die Abweichungen von den
experimentellen Werten betragen dabei nur wenige Prozent.
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2.1 Zustandsgieichungen

Die vier grundlegenden physikalischen Größen, die wir zur Beschreibung des Gleich-
gewichtszustandes eines Systems verwenden werden, das nur aus einem einzigen Stoff
besteht, sind «, F, P und T. Da zwischen diesen Größen eine Beziehung der Form

F(n,V,P,T) = Q (2.1)

existiert, genügt zur Zustandsbeschreibung die Angabe des Wertes von nur drei Va-
riablen. F kann in manchen Fällen als explizite mathematische Funktion formuliert
werden. In anderen Fällen können die Werte der Variablen für verschiedene Zustände
tabelliert werden, ohne daß die Funktion F explizit geschrieben wird. Gl. (2.1) besagt,
daß, wenn wir in einem System, das eine bestimmte Stoffmenge n eines reinen Stoffes
enthält, zwei der drei Variablen V, P, T kennen, der Wert der dritten Variablen ein-
deutig festgelegt ist.

Gleichungen wie (2.1), die Beziehungen zwischen Zustandsvariablen herstellen,
heißen Zustandsgieichungen. Man kann sie zum einen erhalten, indem man die Kon-
stanten empirischer Gleichungen an experimentelle Werte von n, P, V, anpaßt. Zum
ändern kann man aus Modellvorstellungen von Gasen, Flüssigkeiten oder Feststof-
fen theoretische Zustandsgieichungen ableiten, wobei die Grundlagen hierfür für
Gase viel besser entwickelt sind als für Flüssigkeiten oder Feststoffe.

2.2 Die ideale Gasgleichung
Ein ideales Gas ist ein Gas, das der folgenden Zustandsgieichung gehorcht:

PV=nRT (2.2)

R = 8,314 J K"1 mol"1 ist die universelle Gaskonstante. Dieser Wert muß verwendet
werden, wenn in Gl. (2.2) der Druck in Pascal und das Volumen in Kubikmeter
eingesetzt wird. Das Produkt P V hat die Dimension einer Energie (Druck ist gleich
Kraft durch Fläche; Multiplikation mit dem Volumen ergibt Kraft mal Länge gleich
Energie. Es gilt also U = lNm = lPam3).

Beispiel 2.1 Welchen Druck übt l mol eines idealen Gases bei 273,15 K in einem
Volumen von Im 3 aus?

_ (lmol)(8,314JK-1mol"1)(273,15K)
?

= 2271 I = 2271 Pa = = = Paj z
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ία)

(b)

Temperatur

(0
Abbildung 2.1 (a) P, V, Γ-Oberfl che eines idealen Gases. Die durchgezoge-
nen Linien sind Isothermen, die lang gestrichelten Linien Isobaren und die
kurz gestrichelten Linien Isochoren, (b) Projektion der P, V, Γ-Oberfl che auf
die P, F-Ebene, die die Isothermen zeigt, (c) Projektion der P, V, Γ-Ober-
fl che auf die P, Γ-Ebene, die die Isochoren zeigt.
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Die ideale Gasgleichung (2.2) schließt zwei wichtige, experimentell gefundene Gas-
gesetze ein, die auch von realen Gasen bei niedrigen Drücken ziemlich gut befolgt
werden. Robert Boyle stellte 1660 fest, daß das Volumen einer bestimmten Gasmenge
bei konstanter Temperatur dem Druck umgekehrt proportional ist, und zwischen
1802 und 1808 konnte Joseph Gay-Lussac zeigen, daß das Volumen eines Gases bei
konstantem Druck der Temperatur direkt proportional ist. Ein ideales Gas ist defi-
niert als ein Gas, das diesen beiden Gesetzen gehorcht. Bei konstanter Temperatur
gilt das

Gesetz von Boyle: P V = const,

und bei konstantem Druck das

Gesetz von Gay-Lussac: / = const.

Dieses Verhalten eines idealen Gases ist in Abb. 2.1 graphisch dargestellt. Die
Kurven, die die Änderung von P mit V bei konstantem zeigen, heißen Isothermen
des Systems. Die Kurven, die die Änderung von Fmit bei konstantem P wiederge-
ben, sind die Isobaren.

2.3 Gase bei niedrigem Druck

Mit sinkendem Druck nähert sich das P VT- Verhalten realer Gase dem durch die
ideale Gasgleichung geforderten immer mehr an. Bei genügend kleinem Druck ge-
horchen alle Gase der idealen Gasgleichung.

Die Dichte ist als der Quotient aus Masse und Volumen definiert:

m nM

M ist die molare Masse (Masse durch Stoffmenge). Mit Gl. (2.2) erhalten wir für ein
ideales Gas

Beispiel 2.2 Welche Dichte hat N2 bei 200 K und 100 kPa, wenn ideales Verhalten
vorausgesetzt wird?

Q = mjV= PMJRT
_ (100 · IQ3 Pa)(28,0 · IQ"3 kg mol'1) _ _ 3

(8,314 J K-'mor 0(200 K) -1 'ö»KSm
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Wenn wir für ein reales Gas gegen P auftragen, ergibt sich bei genügend kleinen
Drücken entsprechend Gl. (2.4) eine Gerade mit der Steigung MjRT. Sind M und T
bekannt, läßt sich auf diesem Weg die Gaskonstante R experimentell bestimmen. R
hat für alle idealen Gase den gleichen Wert. Kennen wir also einmal R, können wir mit
Gl. (2.4) aus der Dichte eines Gases seine molare Masse M berechnen.

Beispiel 2.3 Die auf den Druck P = 0 extrapolierte Steigung der Funktion (P)
beträgt für Luft bei 0°C 1,274 · 10 5 kg m"3 Pa"1. Wie groß ist die molare Masse
von Luft?

Aus Gl. (2.4) folgt:

M= RTQJP
= (8,314 m3 Pa K"1 mol"1)(273,15 K)(l,274 · l (T5 kgm~ 3 Pa"1)
= 28,93-10~3 kg

Die Standardwerte des Drucks und der Temperatur (Normzustand, engl.: STP,
Standard Temperature and Pressure) sind T° = 273, 1 5 K (0°C) und P° = 103,32 kPa
(l atm). Das Volumen von l mol eines idealen Gases in diesem Normzustand ist nach
Gl. (2.2):

nRT° l -8,3143-273,15 , , ,
ioi.32.io·

, ,
- °'022415 m mo

Wenn wir dieses molare Normvolumen des idealen Gases mit den molaren Volumi-
na von realen Gasen in Tab. 2.1 vergleichen, stellen wir schon beim Normzustand
Abweichungen fest.

Tabelle 2.1 Molare Volumina von Gasen in m im Normzustand (273,15 K und 101,32 kPa)

Ethin 0,022085 Ethen 0,022246
Ammoniak 0,022094 Helium 0,022396
Argon 0,022390 Wasserstoff 0,022432
Kohlenstoffdioxid 0,022263 Methan 0,022377
Chlor 0,022063 Stickstoff 0,022403
Ethan 0,022172 Sauerstoff 0,022392
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2.4 Gasmischungen

Die Zusammensetzung einer Mischung kann z. B. durch die Angabe der Stoffmengen
HJ der in ihr enthaltenen Stoffe spezifiziert werden. Die gesamte Stoffmenge aller
Bestandteile der Mischung ist

n = «! +n2 + ... =X>;
j

Eine geeignete Größe zur Beschreibung der Zusammensetzung ist der Stoffmengenan-
teil X (früher als Molenbruch bezeichnet) jedes Bestandteils:

Eine andere Möglichkeit ist die Angabe der Konzentration c:

CJ = 7 (2-6)

Mit Konzentration ist immer die durch Gl. (2.6) definierte Stoffmengenkonzentration
gemeint, nicht die Massen- oder Volumenkonzentration. Die SI-Einheit der Konzen-
tration ist Mol durch Kubikmeter (mol m~3); verbreiteter ist aber die Angabe Mol
durch Kubikdezimeter (mol dm~3) oder Mol durch Liter (mol/L). Das Liter ist defi-
niert als 10 ~ 3 m3 oder 1dm3. Eine Lösung beispielsweise der Konzentration
1,63 mol/L wird häufig als 1,63 molar (1,63 M) bezeichnet.

In einer Gasmischung können wir für jedes Gas den Partialdruck Pj angeben. Der
Partialdruck eines bestimmten Gases in einer Gasmischung ist gleich dem Druck, den
dieses Gas ausüben würde, wenn es das ganze Volumen des Systems allein einnähme.
Kennen wir die Konzentration des Gases, können wir seinen Partialdruck aus PVT-
Werten oder aus der Zustandsgieichung berechnen. Als ideale Gasmischung definie-
ren wir eine Gasmischung, in der der Gesamtdruck gleich der Summe der Partial-
drücke ist:

(2-7)

Viele Gasmischungen gehorchen dieser Gleichung genausogut wie viele reale Gase
der idealen Gasgleichung. Wenn für eine Gasmischung Gl. (2.7) und für den Partial-
druck jeder Komponente Gl. (2.2) gilt, also eine ideale Gasmischung vorliegt, ist Pj
= (RT/V)nj, und aus Gl. (2.5) und (2.2) folgt

Pj = XjP (2-8)

Der Partialdruck eines Gases in einer idealen Gasmischung ist danach gleich dem
Produkt aus dem Gesamtdruck und dem Stoffmengenanteil. Gl. (2.7) und Gl. (2.8)
sind zwei Formen des Partialdruckgesetzes von Dalton.
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2.5 Das molekulare Modell des idealen Gases

Bei nicht zu hohen Drücken können wir uns ein Gas als einen im wesentlichen leeren
Raum vorstellen, in dem Moleküle sehr schnell herumfliegen und dabei häufig mitein-
ander und mit den Behälterwänden zusammenstoßen. Ein als starre Kugel betrachte-
tes H2-Molekül hat z. B. ein Volumen von ungefähr 0,11 nm3. Ein Mol dieser Kugeln
hätte demnach das Volumen (6,02 · 1023 mol^HU · 10"28 m3) = 6,6 · 10"5 m3. Im
Normzustand würde also nur der (6,6 · 10"5/22,4 · 10"3)te Teil oder 0,3% des ge-
samten Volumens von den Wasserstoffmolekülen beansprucht.

Der Druck, den ein Gas ausübt, entsteht durch die Zusammenstöße der Moleküle
mit den Behälterwänden. Druck ist gleich Kraft durch Fläche, und nach den Regeln
der Newtonschen Mechanik ist die Kraft, die auf einen Körper wirkt, gleich der
Änderung seines Impulses mit der Zeit. Betrachten wir hierzu in Abb. 2.2 ein Mole-
kül, das sich in positiver x-Richtung mit der Geschwindigkeit u einer Wand nähert.
Hat das Molekül die Masse m, beträgt sein Impuls mu und seine kinetische Energie
\mu2. Die Zusammenstöße mit der Wand sind vollelastisch; das bedeutet, daß beim
Stoß keine Energie auf die Wand übertragen wird. Nach dem Stoß ist der Betrag der
Geschwindigkeit also unverändert, aber das Vorzeichen hat gewechselt: die Ge-
schwindigkeit des Moleküls ist jetzt — u, sein Impuls — mu und seine kinetische Ener-
gie nach wie vor^mu2. Die Impulsänderung beim Stoß beträgt —2mu. Auf die Wand
wurde der Impuls 2mu übertragen.

Um den Druck berechnen zu können, müssen wir den Impuls je Flächeneinheit,
der je Zeiteinheit durch die Gesamtheit aller Stöße übertragen wird, ermitteln. Da das
Gas in dem Behälter insgesamt ortsfest ist, müssen sich die Gasmoleküle statistisch in
alle Richtungen bewegen. Nehmen wir einmal an, die Hälfte aller Moleküle habe
dieselbe Geschwindigkeit u senkrecht zu einer Wand mit der Fläche A; dann stoßen je
Zeiteinheit die Hälfte aller Moleküle im Volumen Au mit dieser Wand zusammen.
(Die andere Hälfte bewegt sich von der Wand weg.) Befinden sich N Moleküle in
einem Gasvolumen V, beträgt die Anzahl der Zusammenstöße mit der Wandfläche A
je Zeiteinheit (N/V) Au/2. Bei jedem Zusammenstoß wird der Impuls 2mu übertra-

Abbildung 2.2 Zusammenstoß von Gas-
molekülen, die in ^-Richtung fliegen, mit
einer Wand der Fläche A, die senkrecht
auf der Ä^Achse steht. Der Druck des
Gases ist gleich dem in der Zeiteinheit auf
die Wand übertragenen Impuls (der
Kraft), geteilt durch die Fläche der Wand.

·+£> ·*£>

Wand
(Fläche A)

-udt-
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gen. Die gesamte Impulsübertragung je Zeiteinheit auf die Fläche A ist also
(N l V}(Au)(mu); dieser Ausdruck ist gleich der auf die Fläche A wirkenden Kraft F.
Für den Druck P = F/A folgt P = Nmu2IV.

In Wirklichkeit haben natürlich nicht alle Moleküle dieselbe Geschwindigkeit u.
Deshalb müssen wir den Mittelwert von u2 benutzen und erhalten damit

P = Nmu7

(2.9)

Dabei ist u2 das mittlere Geschwindigkeitsquadrat, also der Mittelwert der Quadrate
der Einzelwerte von u.

In einem realen Gas bewegen sich die Moleküle in allen Richtungen und nicht nur
senkrecht zu einer bestimmten Wandfläche, wie wir bei unserer Berechnung ange-
nommen haben. In Abb. 2.3 ist dargestellt, wie sich die Geschwindigkeit eines Mole-
küls in die drei Komponenten u, v und w in x-, y- bzw. z-Richtung aufspalten läßt. Der
Betrag und die Richtung der Molekülgeschwindigkeit wird dabei durch einen Vektor
vom Ursprung zum Punkt (u, v, w) repräsentiert. Das Quadrat des Betrags der Ge-
schwindigkeit ist c2 = u2 + v2 + w2 (Leiten Sie diese Beziehung ab).

Abbildung 2.3 Geschwindigkeitskomponenten u, v, w in
Richtung der Achsen des kartesischen Koordinatensystems. Y

Befindet sich ein Gas im Gleichgewichtszustand, ist keine bestimmte Bewegungs-
richtung bevorzugt; es gilt also u2 — v2 — w2 sowie u2 —\c2. Damit folgt aus
Gl. (2.9):

P = Nmc2

3V
(2.10)

Mit der kinetischen Energie Ek = N(^mc2) der Gasmoleküle erhalten wir daraus:

:f£k (2.11)
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Das Produkt P V ist also ein Maß für die kinetische Energie der Gasmoleküle.

Beispiel 2.4 Wie groß ist die kinetische Energie der Moleküle in l mol eines idealen
Gases im Normzustand?

Für n = l ist im Normzustand K= 0,22415 m3; P° = 101,32 kPa. Nach Gl. (2.11)
beträgt die kinetische Energie

= (f) (l 01,32 · l O3 Pa) (0,022415 m3) = 3406 Pa m = 3406 J

Mit dem molekularen Modell des idealen Gases erhielten wir die Beziehung £k
= \PV. Experimentell gefunden wurde die Gleichung P V'= nRT. Wenn wir davon
ausgehen, daß unser kinetisches Modell des idealen Gases dessen Verhalten im Expe-
riment exakt vorhersagt, gilt also:

Ei=\Nmci = lnRT (2.12)

Demnach ist die Temperatur ein Maß für die mittlere kinetische Energie der Gas-
moleküle, und über die Beziehung zwischen T und Ek liefert uns das verwendete
Modell die Zustandsgieichung des idealen Gases.

2.6 Die Geschwindigkeit von Molekülen

Gleichung (2.12) ermöglicht uns eine Aussage über die mittlere Geschwindigkeit der
Moleküle in einem Gas.

Mit M = Nm/n folgt

-2_3nRT_lRT
C ~ Nm ~ M (

Für die Wurzel des mittleren Geschwindigkeitsquadrats (root mean square, rms) er-
gibt sich

/3/?7 1/2
=

 J A 7 \ (2^s M
Die mittlere Geschwindigkeit c der Moleküle läßt sich mit Hilfe der kinetischen
Theorie (s. Abschn. 5.11) berechnen:
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Tabelle 2.2 Mittlere Geschwindigkeiten von Gasmolekülen bei 273,15 K

Gas

Ammoniak
Argon
Benzol
Kohlenstoffdioxid
Kohlenstoffmonooxid
Chlor
Deuterium

c/m s 1

582,7
380,8
272,2
362,5
454,5
285,6

1196,0

Gas

Helium
Wasserstoff
Quecksilber
Methan
Stickstoff
Sauerstoff
Wasser

c/m s 1

1204,0
1692,0

170,0
600,6
454,2
425,1
566,5

Sie unterscheidet sich nur wenig von crms. In Tab. 2.2 sind die mittleren Geschwindig-
keiten einiger Gasmoleküle bei 273,15 K angegeben. Bei dieser Temperatur ist die
mittlere Geschwindigkeit eines Methanmoleküls ungefähr genauso groß wie die
Höchstgeschwindigkeit der Concorde.

2.7 Die Kondensation von Gasen - der kritische Punkt

1877 gelang Louis Cailletet die Verflüssigung von Sauerstoff und Stickstoff durch
schnelle Expansion der kalten komprimierten Gase. Für jedes Gas gibt es eine kriti-
sche Temperatur 7^, oberhalb welcher es nicht mehr durch Kompression verflüssigt
werden kann. Der Druck, der für die Verflüssigung bei Tk gerade ausreicht,, ist der
kritische Druck Pk. Das Volumen bei Pk und Tk heißt kritisches Volumen V^. Der
Zustand des Gases bei Pk, Vk und 7^ wird als kritischer Punkt des Gases bezeichnet; die
Werte von Tk, Pk und V^ sind seine kritischen Konstanten. Die kritischen Konstanten
einiger Gase sind in Tab. 2.3 angegeben.

Das Verhalten von Gasen in der Nähe des kritischen Punktes wurde zuerst 1869
von Thomas Andrews am Beispiel des Kohlenstoffdioxids untersucht. Abb. 2.4 zeigt
die Ergebnisse neuerer Untersuchungen der P, K-Isothermen von CO2 in der Umge-
bung der kritischen Temperatur von 304,163 K (31,013°C).

Wir betrachten in dieser Abbildung die Isotherme bei 303,559 K (30,409 °C), die
dicht unterhalb 7^ liegt. Wenn das Gas komprimiert wird, ergibt sich zuerst die P, V-
Kurve AB, die ungefähr den durch das Gesetz von Boyle geforderten Verlauf hat. Am
Punkt B hat die Kurve einen Knick. Hier setzt die Kondensation des Gases ein, und
Gas und Flüssigkeit liegen nun nebeneinander im Gleichgewicht vor. Der Druck P
= 7268 kPa ist der Druck des gasförmigen CO2, das bei 303,559 K mit flüssigem CO2
im Gleichgewicht steht. Diesen Gleichgewichtsdruck bezeichnet man als den Dampf-
druck des CO2 bei 303,559 K. Bei weiterer Kompression nimmt das Volumen bei
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Tabelle 2.3 Kritische Daten und Van-der-Waals-Konstanten (s. Abschn. 2.10)

Formel

He
H2

N2
CO
02
C2H4
CO2
NH3
H2O
Hg

rk/K
5,3
3,33

126,1
134,0
154,3
282,9
304,2
405,6
647,2

1735,0

PJMPa

0,229
1,30
3,39
3,51
5,04
5,16
7,38

11,37
22,06

105,0

K/cm3 m

61,6
69,7
90,0
90,0
74,4

127,5
94,2
72,0
55,44
40,1

' /m6 mPa mol 2

3,45
24,7

141
151
138
453
364
422
553
820

b/cm3 mol '

23,7
26,6
39,1
39,9
31,8
57,1
42,7
37,1
30,5
17,0

diesem konstantem Druck bis zum Punkt C ab, bei dem der gesamte Dampf in
Flüssigkeit umgewandelt ist. Der folgende Kurvenast CD ist die 303,559-K-Isother-
me des flüssigen Kohlenstoffdioxids. Wegen der geringen Kompressibilität von Flüs-
sigkeiten verläuft sie sehr steil.

Bei den höheren Isothermen rücken die beiden Knickpunkte B und C immer näher
zusammen, bis sie schließlich bei 304,163 K (31,013°C), der kritischen Temperatur,
zusammenfallen. Ab dieser Isotherme kommt es auch bei höchsten Drücken nicht
mehr zur Bildung einer zweiten Phase. Der Zustand oberhalb der kritischen Tempera-
tur wird alsfluider Zustand bezeichnet.

Vom flüssigen über den fluiden zum gasförmigen Zustand finden wir eine Kontinu-
ität der Zustände. Diese Tatsache soll durch Verfolgen des Weges EFGH in Abb. 2.4
erläutert werden. Das Gas wird im ersten Schritt von E, unterhalb 7^, nach F, ober-
halb 7^, gebracht, wobei das Volumen konstant gehalten wird. Es wird dann isotherm
komprimiert (von Fnach G) und schließlich bei konstantem Volumen von G nach H
abgekühlt. Am Punkt H, unterhalb 7^, liegt Kohlenstoffdioxid nun als Flüssigkeit
vor, obwohl es in keinem Abschnitt unseres Weges EFGH vom gasförmigen zum
flüssigen CO2 zur Bildung zweier Phasen kam!

2.8 Reale Gase - Virialgleichungen

Für reale, d.h. nicht ideale Gase wurden viele verschiedene Zustandsgieichungen
vorgeschlagen. Diese wurden aus unterschiedlichen Modellvorstellungen entwickelt
oder basieren auf unterschiedlichen Vorstellungen über die Anpassung empirischer
Gleichungen an die P VT- Werte realer Gase. Der allgemeinste Weg der Anpassung
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7.2

32 36 40 44 48 52
Volumen

56 60 64

Abbildung 2.4 Isothermen von Kohlenstoffdioxid in der Umgebung
der kritischen Temperatur von 31,013 °C. Das Zweiphasengebiet
Flüssigkeit/Gas ist gerastert. [A. Michels, B. Blaisse und C.
Michels, Proc. R. Soc. Lond. A 160, 367 (1937)].

einer Gleichung an experimentelle Daten ist die Verwendung einer Potenzreihe. Da
Abweichungen vom idealen Verhalten von der Gasdichte abhängen, scheint es ver-
nünftig, die Zustandsgieichung als Potenzreihe von «/ V darzustellen und so viele
Potenzglieder zu verwenden, daß die Anpassung an die experimentellen PFT-Werte
mit der gewünschten Genauigkeit erfolgt. Die Gleichung, die man auf diese Weise
erhält, nennt man eine Virialgleichung (lat. vir, Kraft):

PV _ nB(T) n2C(T) n3 D (T)
— l H 77 l 77 r ,.·, "T ...nRT

(2.16)

Die temperaturabhängigen Koeffizienten B(T), C(T) usw. sind die zweiten, dritten
usw. Virialkoeffizienten.
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Virialkoeffizienten werden auch in anderen Bereichen der physikalischen Chemie
benutzt, und zwar besonders in der Theorie der Lösungen. Die Virialgleichung (2.16)
dient auch als Grundlage für theoretische Berechnungen mit Hilfe des statistischen
Modells der nichtidealen Gase; dabei stellt sich heraus, daß B (T) die Abweichung
vom idealen Verhalten repräsentiert, die auf der Wechselwirkung zwischen Molekül-
paaren beruht.

Inwieweit die Virialgleichung eine gute Anpassung an das Experiment liefert, zei-
gen die folgenden Ergebnisse für Argon bei 298 K.

1 ' n\
nRT ' ' "\V)

2

103

104

10s

1 - 0,00064 -
1 - 0,00648 -
1 - 0,06754 -
1 - 0,38404 -

h cinYh C\v)
h 0,00000
h 0,00020
h 0,02127
h 0,68788

+ D *tvcSl

+ 0,00000
- 0,00007
- 0,00036
+ 0,37232

Bei l O5 kPa genügen die ersten drei Glieder offensichtlich nicht mehr für eine gute
Anpassung.

In Abb. 2.5 sind die zweiten Virialkoeffizienten B(T) einiger Gase in Abhängigkeit
von der Temperatur aufgetragen. Wir erkennen, daß sich die Gase bezüglich dieser
Werte, die ein Maß für ihre Abweichung vom idealen Verhalten sind, beträchtlich
voneinander unterscheiden.

+ 20

+ 10

O
E

o
Eo

03

Abbildung 2.5 Die zweiten Virial-
koeffizienten B einiger Gase als
Funktion der Temperatur.

-10
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2.9 Korrespondierende Zust nde

Die Quotienten aus den aktuellen Werten von P, V und T und den entsprechenden
kritischen Werten Pk, Vk und Tk werden als reduzierter Druck, reduziertes Volumen
bzw. reduzierte Temperatur bezeichnet:

P VV — —1Γ' KR ~~ i/Mt Kk

τr„ = 4 (2.17)

J. H. van der Waals konnte 1881 zeigen, da bei m igen Dr cken alle Gase in
recht guter N herung ein und derselben Zustandsgieichung gehorchen, die auf diesen
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LEGENDE
• Stickstoff π n-Butan
χ Methan Β Isopentan
Δ Ethan e n-Heptan
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0 1 2 3 4 5 6 7
reduzierter Druck P„

Abbildung 2.6 Der Kompressibilit tsfaktor z als Funktion der
reduzierten Zustandsvariablen TR und PR. [Gouq-Jen Su, Ind.
Eng. Chem. 38, 803 (1946)].
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reduzierten Variablen PR, VR und TR basiert, d. h. in der Gleichung VR = F(PR, RR) hat
F für alle Gase die gleiche Form. Van der Waals bezeichnete diese Tatsache als das
Prinzip der korrespondierenden Zustände. Bei strenger Gültigkeit des Prinzips wäre
der kritische Quotient Pk VJnRT^ für alle Gase gleich. Tatsächlich schwankt sein Wert
jedoch bei den gängigen Gasen zwischen 0,20 und 0,33. Trotzdem ist das Prinzip der
korrespondierenden Zustände von großer Wichtigkeit, denn es zeigt auf, daß die
Abweichungen vom idealen Verhalten nicht von den Absolutwerten von P, V, T,
sondern von den reduzierten Werten PR, VR, TR abhängen, in die das individuelle
Verhalten des betrachteten Gases einfließt.

Ein gebräuchlicher Weg zur Anpassung der P Fr-Daten realer Gase ist die Einfüh-
rung eines Kompressibilitätsfaktors z in die ideale Gasgleichung:

PV=znRT (2.18)

Da das Verhalten realer Gase bei hohen Drücken vor allem in der chemischen Verfah-
renstechnik große Bedeutung hat, wurde die Abhängigkeit dieses Faktors von P und
T eingehend untersucht. Dabei stellte sich heraus, daß z auch bei ziemlich hohen
Drücken in guter Näherung eine universelle Funktion der reduzierten Variablen PR
und TR ist:

z = F(PR,TR) (2.19)

In Abb. 2.6 ist dieses Verhalten für verschiedene Gase dargestellt, indem der Faktor
z — PV/nRT bei verschiedenen reduzierten Temperaturen gegen den reduzierten
Druck aufgetragen wurde. Bei den mäßigen Drücken des Diagramms beträgt der
maximale Fehler dieser Anpassung nur ungefähr l %.

Beispiel 2.5 Für Xenon ist Tk = 289,7 K und Pk = 5,88 MPa. Schätzen Sie aus dem
Kompressibilitätsfaktor (siehe Abb. 2.6) das Volumen von l mol Xenon bei
P = 12,47 MPa und T = 320 K ab. Vergleichen Sie dieses Volumen mit dem Volumen
eines idealen Gases bei denselben Bedingungen.

PR = 2,12, rR = 1,10. Nach Abb. 2.6 ist z = 0,42. Mit diesen Werten folgt

r= „KTIP - (M2)(1 m0l)(f-3
4
1
7
4.J1^°r')(320K) = 8,96 . IQ"' m'

Das Volumen eines idealen Gases wäre V = 2,13 · 10~4m3.
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2.10 Die Van-der-Waals-Gleichung

Zur Beschreibung des Verhaltens realer Gase wurde eine ganze Reihe von Zustands-
gleichungen entwickelt. Eine davon war die Virialgleichung (2.16). Die berühmteste
und am weitesten verbreitete ist jedoch diejenige von van der Waals, der sich zuerst
1873 mit der Aufstellung einer Zustandsgieichung für reale Gase befaßte. Er ent-
wickelte ein kinetisches Modell des nichtidealen Gases, in dem die beiden grundlegen-
den Postulate des kinetischen Modells für das ideale Gas modifiziert sind. Anstatt als
Punktmassen werden die Gasmoleküle darin als starre Kugeln angesehen, und an-
statt davon auszugehen, daß zwischen den Teilchen keinerlei Wechselwirkung be-
steht, werden intermolekulare Anziehungskräfte berücksichtigt, die bei entsprechen-
den Zustandsbedingungen zur Kondensation des Gases führen. In Abb. 2.7 sind
diese beiden Prämissen des Modells von van der Waals anschaulich dargestellt.

Zwei starre Molekülkugeln derselben Art können sich einander nur soweit nä-
hern, daß der Abstand ihrer Mittelpunkte gleich dem Moleküldurchmesser d ist.
Deshalb muß man für jedes Molekülpaar ein Volumen f ^3 = 8üm vom gesamten
Gasvolumen Kabziehen; hierin ist vm das Volumen eines einzelnen Moleküls. Von nL
Molekülen wird folglich das Volumen nL (4ym) = nb beansprucht. Der Faktor b
heißt Kovolumen und ist eine Stoffkonstante, die für jede Gasart einen ganz bestimm-
ten Wert hat. Mit dieser Korrektur ändert sich die ideale Gasgleichung zu

P(V-nb} = (2.20)

Gl. (2.20) ist bei hohen Temperaturen und hohen Drücken, bei denen die Verminde-
rung des freien Volumens eine größere Rolle als die intermolekularen Kräfte spielt,
eine nützliche Beziehung.

Die Korrektur der intermolekularen Kräfte führte van der Waals auf folgende
Weise durch: Da diese Kräfte jeweils zwischen Molekülpaaren wirken, müssen sie mit
dem Quadrat der Konzentration, (n/K)2, zunehmen, und der reale Druck P wird
gegenüber dem Druck des idealen Gases um den Betrag a(njV)2 vermindert. Der

Das von einem
Molekülpaar aus-
geschlossene Volumen

Abbildung 2.7 Van-der-Waals-
Korrekturen für reale Gase:
(a) Kovolumen; (b) intermolekulare
Kräfte.

Volumen
eines
Moleküls

nd3

/

o o oo
(a) (b)



2.11 Flüssigkeiten 29

Faktor a ist wie b eine Stoffkonstante. Das Resultat beider Korrekturen an der ide-
alen Gasgleichungen ist die Van-der-Waals-Zustandsgleichung für reale Gase:

(2.21)

Einige Zahlenwerte von Van-der-Waals-Konstanten wurden bereits in Tab. 2.3
aufgeführt. Die Van-der-Waals-Gleichung beschreibt das P VT-Verhalten realer Gase
in denjenigen Fällen gut, in denen die Abweichung vom idealen Verhalten nur mäßig
groß ist. Dies macht z.B. die folgende Tabelle deutlich, in der der Quotient P V
(ber.)/PV(exp.) für Kohlenstoifdioxid bei 321,15 K und verschiedenen Drücken
p/p° (p° = 101,32 kPa) angegeben ist:

P/P° l 10 50 100 200 500 1000

fV (be. nach OL 2.2!)

In Abb. 2.4 sind die theoretischen Isothermen, die sich aus der Van-der-Waals-
Gleichung ergeben, gestrichelt eingezeichnet. Die Gleichung gibt das P V-Verhalten
realer Gase im Zweiphasengebiet nicht richtig wieder, sondern liefert ein Druckmaxi-
mum und ein Druckminimum. Bei der kritischen Temperatur fallen diese beiden
Extrema zu einem Wendepunkt zusammen.

2.11 Flüssigkeiten

Sowohl Flüssigkeiten als auch Gase sind gestaltlose Medien. Oberhalb der kritischen
Temperatur kann man nicht mehr zwischen Flüssigkeiten und Gasen unterscheiden.
Unterhalb dieser Temperatur können die flüssige Phase und die Gasphase im Gleich-
gewicht nebeneinander vorliegen. Bringt man eine reine Flüssigkeit in ein evakuiertes
Gefäß, dann verdampft sie so lange, bis entweder alle Flüssigkeit verbraucht ist oder
sich ein bestimmter Grenzdruck /*·, der Dampfdruck der Flüssigkeit bei einer Tempe-
ratur , eingestellt hat. Bei P* und Tliegen Dampfund Flüssigkeit im Gleichgewicht
nebeneinander vor. Die Verdampfungsgeschwindigkeit ist dann genauso groß wie die
Kondensationsgeschwindigkeit, so daß die Stoffmenge in jeder Phase per soldo kon-
stant bleibt, solange die Temperatur oder das Volumen des Gefäßes nicht geändert
werden.

In Flüssigkeiten ist sowohl die Abstoßungs- als auch die Anziehungsenergie groß
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im Vergleich zur kinetischen Energie der Moleküle, und die Kohäsionskräfte können
auch nicht wie bei Gasen als die Summe der Anziehungskräfte zwischen Molekülpaa-
ren aufgefaßt werden. Aus diesen Gründen war es bis jetzt noch nicht möglich, für
Flüssigkeiten geeignete theoretische Zustandsgieichungen zu entwickeln.

Wenn die Van-der-Waals-Gleichung das P VT-Verhalten von Flüssigkeiten auch
nur unzulänglich beschreibt, vermittelt sie uns doch wertvolle Vorstellungen von
ihrer Natur. Sie zeigt uns die Kontinuität der Zustände zwischen Flüssigkeit und Gas
und die Existenz eines kritischen Punktes und macht uns die Wichtigkeit der intermo-
lekularen Kräfte bewußt. Die nur über kurze Entfernungen wirksamen Anziehungs-
kräfte in Flüsssigkeiten, die durch die Konstante a in der Van-der-Waals-Gleichung
repräsentiert werden, führen zur Kondensation des Dampfes, wenn die Temperatur
unterhalb 7^ liegt und die Dichte des Systems groß genug wird.

2.12 Kompressibilität und
Volumenausdehnungskoeffizient

Die Änderung von V mit P bei konstantem T wird als die Kompressibilität eines
Stoffes bezeichnet:

Bei der Variation von V mit P handelt es sich um eine partielle Ableitung, weil
V (P, T) sowohl eine Funktion von P als auch von T ist und T bei der Variation
konstantgehalten wird. Normalerweise nimmt das Volumen bei einer Druckerhö-
hung ab, so daß (B V/dP)T negativ ist. Wegen des negativen Vorzeichens in Gl. (2.22)
ergeben sich dann positive Werte für ß.

Die Änderung von Fmit Tbei konstantem P wird durch den Volumenausdehnungs-
koeffizienten beschrieben:

Sowohl als auch sind zwar ihrerseits Funktionen von P und T, können aber
innerhalb nicht zu großer Bereiche dieser Variablen als konstant angesehen werden.

Zwischen dem vollständigen Differential einer Zustandsfunktion (wie z. B. V) und
den partiellen Koeffizienten (wie z. B. und ß) besteht ein nützlicher mathematischer
Zusammenhang. Das vollständige Differential von V(T, P) ist



2.13 Der feste Zustand 31

Der einzige Weg zur Berechnung der Änderung von Fbei einer Änderung von nach
T + d Tund von P nach P + a P besteht darin, einmal die Temperatur und einmal den
Druck konstantzuhalten. Dies ist in Gl. (2.24) ausgedrückt.

Angenommen, und für einen Stoff sind uns bekannt und wir wollen (dPjdT)v,
die Druckänderung mit der Temperatur bei konstantem Volumen, berechnen. Diese
Größe könnte z. B. für die Sicherheit bei der Lagerung von Chemikalien und Gasen in
geschlossenen Behältern wichtig sein. Für V = const, ist d V = 0; mit Gl. (2.24) folgt
0 = (dV/dT)PdT+ (dV/dP)TdP und nach Umstellung

dTT (dV/dP)T

Beispiel 2.6 Ein Quecksilberthermometer, dessen Kapillare bei 50 °C vollkommen
gefüllt ist, wird auf 52 °C überhitzt. Welcher Druck herrscht dann in der Kapillare?

Bei 50 °C ist für Quecksilber = 1,77 · 10 ~4 K"1 und ß = 3,80 · l O"8 kPa. Aus
Gl. (2.25) folgt (dP/dT)v = ajß = 4660 kPa/K. Für AT = 2 K ist = 9320 kPa.
Einem solchen Druck kann die Kapillare natürlich nicht standhalten. Dieses Beispiel
möge davor warnen, irgendeine Substanz in einem geschlossenen Behälter zu erwär-
men, bevor nicht durch eine Berechnung sichergestellt wurde, daß der Enddruck
innerhalb der Sicherheitsgrenze liegt.

2.13 Der feste Zustand

Die drei Aggregatzustände werden oft durch ihre mechanischen Eigenschaften unter-
schieden. Feststoffe und Flüssigkeiten haben abgegrenzte Volumina, während Gase
sich so lange ausdehnen, bis sie den ihnen zur Verfügung stehenden Raum ganz
ausfüllen. Feststoffe haben eine ganz bestimmte Gestalt, während die Gestalt von
Flüssigkeiten und Gasen unter typischen Versuchsbedingungen von den Behältern
bestimmt wird, in denen sie sich befinden. Wenn auf Feststoffe kleine Kompressions-
oder Scherkräfte einwirken, werden sie elastisch verformt. Flüssigkeiten reagieren
dagegen auf Scherkräfte, indem sich Flüssigkeitsschichten gegeneinander verschie-
ben (viskoses Fließen).

In Gasen bewegen sich die Moleküle ungeordnet durch den Raum. Abgesehen von
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vorübergehenden Assoziationen zu Molekülpaaren ist ihre Verteilung zu jedem Zeit-
punkt statistisch. In Flüssigkeiten kommt es zu regelmäßigen Anordnungen von
Molekülen, die aber jeweils nur Bruchteile von Sekunden bestehen und nicht mehr als
einige hundert Moleküle umfassen. In Feststoffen hingegen sind die geordneten Be-
reiche sehr groß und der Ordnungszustand hat eine im Prinzip unbegrenzte Lebens-
dauer.

In Abschn. 2.7 haben wir die Kontinuität der Zustände zwischen Gas und Flüssig-
keit angesprochen. Zwischen Gas und Feststoffoder zwischen Flüssigkeit und Fest-
stoff existiert keine solche Kontinuität. Es gibt keinen stetigen Weg von der Unord-
nung zur Fernordnung. Der Übergang vom flüssigen oder gasförmigen in den festen
Zustand erfolgt immer diskontinuierlich, wobei zwischen dem festen Zustand und
den beiden fluiden Zuständen eine definierte Phasengrenzfläche auftritt.

Auch für Feststoffe wurden empirische Zustandsgieichungen entwickelt, die den
experimentellen P VT-Werten angepaßt sind. Für die meisten Zwecke verwendet man
jedoch die tabellierten Werte der Zustandsgrößen, am häufigsten die der Kompressi-
bilität und des Volumenausdehnungskoeffizienten.

2.14 Phasen

Vorgänge wie das Schmelzen von Eis, die Verdampfung von Benzol oder die Um-
wandlung von Graphit in Diamant bezeichnet man als Änderungen des Aggregatzu-
standes oder als Phasenumwandlungen. Charakteristisch für solche Umwandlungen
ist die diskontinuierliche Änderung von Systemeigenschaften bei bestimmten Drük-
ken und Temperaturen. Wir unterscheiden Phasenumwandlungen von chemischen
Umwandlungen, die bei chemischen Reaktionen ablaufen, und von physikalischen
Prozessen wie Kompression und Expansion, die bei Druck- und Temperaturänderun-
gen kontinuierlich erfolgen. Speziell im festen Zustand gibt es aber nicht immer eine
klare Trennlinie zwischen Phasenumwandlungen und chemischen Umwandlungen,
weil manche feste Phasen eine gewisse Bandbreite der Zusammensetzung haben,
innerhalb der ihre Struktur verschiedene Grade an Fehlordnung aufweist.

J. Willard Gibbs definierte eine Phase als einen mechanisch abtrennbaren Teil eines
Systems, in dem sowohl die chemische Zusammensetzung als auch die physikalischen
Eigenschaften überall gleich sind. Beispiele für Phasen sind der Inhalt einer Druck-
luftflasche, ein Krug mit Rum oder ein Eisblock. Durch bloße Aufteilung entsteht
noch keine neue Phase: wird der Eisblock zerkleinert, bildet die Gesamtheit der Stük-
ke nach wie vor eine einzige Phase. Dabei setzen wir voraus, daß die Änderung der
Oberflächengröße keinen merklichen Einfluß auf die Eigenschaften eines Stoffes hat.

Systeme, die nur aus einer Phase bestehen, werden als homogen bezeichnet, Syste-
me mit mehr als einer Phase dagegen als heterogen. Ein Gemisch aus Wasser und Eis
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ist z. B. ein zweiphasiges heterogenes System (Ist Blut ein einphasiges System?). Syste-
me, die nur Gase enthalten, können im Gleichgewichtszustand nur einphasig sein. In
Systemen, die ganz aus Flüssigkeiten bestehen, können im Gleichgewicht je nach der
gegenseitigen Löslichkeit der Flüssigkeiten eine oder mehrere Phasen vorliegen. Sol-
che Systeme können sogar oberhalb der kritischen Temperatur der Flüssigkeiten
heterogen bleiben. Die gegenseitige Löslichkeit von Feststoffen ist normalerweise
begrenzt; deshalb können in Feststoffsystemen im Gleichgewicht viele verschiedene
feste Phasen koexistieren.

2.15 Phasengleichgewichte

Wir werden uns im folgenden häufig mit Systemen befassen, in denen Feststoffe,
Flüssigkeiten und Gase im Gleichgewicht nebeneinander vorliegen. Ein wichtiges
Beispiel für ein solches System ist das Wasser. Im Phasendiagramm der Abb. 2.8. ist
das Verhalten von Wasser bei relativ kleinen Drücken dargestellt, bei denen als einzi-
ge feste Form des Wassers das gewöhnliche Eis (Eis I) auftritt.

Die Flächen im Diagramm repräsentieren Druck- und Temperaturbereiche, in de-
nen Eis, flüssiges Wasser oder Wasserdampfais einzelne Phasen beständig sind (Ein-
phasengebiete). Die Grenzlinien zwischen diesen Flächen geben die P, -Paare an,

Abbildung 2.8 Phasendiagramm
von Wasser bei niedrigem
Druck (nicht maßstabsgerecht). Temperatur/°C
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bei denen im Gleichgewicht zwei verschiedene Phasen vorliegen. Die Linie AB, die
Koexistenzlinie von Eis und Wasserdampf, ist die Sublimationsdruckkurve von Eis.
Die Linie A C ist die Dampfdruckkurve von flüssigem Wasser; sie endet am Punkt C,
dem kritischen Punkt des Wassers, bei Tk = 647,2 K (w 374 °C) und Pk = 22,06 MPa.
Die Linie A D ist die Schmelzdruckkurve von Eis I.

Die Werte von T, die zu P° auf den Kurven A D und AC gehören, sind der Normal-
schmelzpunkt des Eises bzw. der Normalsiedepunkt des Wassers.

Der Punkt A bei Tt = 273,16 K (0.01 °C) und P, = 610 Pa ist der Tripelpunkt des
Systems Eis I/Wasser/Wasserdampf, bei dem alle drei Phasen nebeneinander exi-
stenzfähig sind. Die Temperatur Tt ist der Fixpunkt für die Definition der SI-Basisein-
heit Kelvin.

Phasendiagramme können für alle reinen Stoffe, aber auch für Systeme mit zwei
oder mehr Stoffen gezeichnet werden, wenn die notwendigen experimentellen Daten
bekannt sind.

2.16 Komponenten

Die qualitative Zusammensetzung eines Systems wird durch die Angabe seiner Kom-
ponenten vollständig beschrieben. Das Wort Komponente wird dabei gegenüber der
Umgangssprache in eingeschränkter Bedeutung gebraucht: Die Anzahl der Kompo-
nenten c ist die kleinste Anzahl chemisch unterschiedlicher Bestandteile, die notwen-
dig sind, um die Zusammensetzung jeder Phase eines Systems vollständig zu beschrei-
ben.

Ein praktischer Weg zur Ermittlung der Anzahl der Komponenten besteht darin,
diese der Differenz zwischen der Anzahl unabhängiger Bestandteile und der Anzahl
der verschiedenen chemischen Reaktionen zwischen diesen Bestandteilen gleichzu-
setzen. Die Anzahl der unabhängigen Bestandteile ist dabei gleich der Anzahl aller
Bestandteile, vermindert um die Anzahl der einschränkenden Bedingungen wie Stoff-
bilanz oder Elektroneutralität. Diese zunächst vielleicht etwas verwirrenden Aussagen
wollen wir uns an zwei Beispielen klarmachen. (1) Das System aus Calciumcarbonat,
Calciumoxid und Kohlenstoffdioxid enthält drei verschiedene chemische Bestandtei-
le, nämlich CaCO3, CaO und CO2, zwischen denen eine Reaktion ablaufen kann,
nämlich CaCO3 = CaO -+- CO2. Folglich beträgt die Anzahl der Komponenten c
= 3 — 1 = 2. Die chemische Zusammensetzung der festen Phase CaCO3 könnte als
CaO · CO2 angegeben werden. (2) In dem System, das durch Mischen von NaCl, KBr,
KC1 und H2O entsteht, kann die Zusammensetzung in jeder Phase mit Hilfe von vier
Ionen (Na+, K+, Cl~ und Br~) plus H2O spezifiziert werden. Eine chemische Reak-
tion findet nicht statt. Wegen der Elektroneutralitätsbedingung muß Na+ + K +

= Cl" -|- Br" sein. Deshalb ist c = 5 - l = 4.
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2.17 Freiheitsgrade

Die Werte der intensiven physikalischen Größen in Phasengleichgewichten sind un-
abhängig davon, wie groß die Anteile der einzelnen Phasen sind. Der Dampfdruck
über flüssigem Wasser hängt z. B. in keiner Weise vom Volumen des Behälters ab und
auch nicht davon, ob nur wenige Kubikmillimeter oder viele Kubikmeter Wasser im
Gleichgewicht mit der Gasphase stehen. In gleicher Weise ist die Konzentration einer
gesättigten Salzlösung bei konstanter Temperatur eine feste Größe, auf die die Masse
des ungelösten Salzes, das mit der Lösung im Phasengleichgewicht steht, keinen Ein-
fluß hat.

Bei der Diskussion von Phasengleichgewichten interessieren wir uns deshalb nicht
für die extensiven (massenabhängigen) Variablen, sondern nur für die intensiven
Größen wie Temperatur, Druck oder Konzentration. Nur eine bestimmte Anzahl
dieser Variablen kann unabhängig voneinander variiert werden; die Werte der übri-
gen werden durch die gewählten Werte der unabhängigen Variablen und durch die
Gleichgewichtsbedingungen festgelegt. Die Anzahl der intensiven Zustandsgrößen,
die in einem System unabhängig voneinander variiert werden können, ohne daß sich
die Anzahl der Phasen verändert, bezeichnet man als die Anzahl der Freiheitsgrade f
des Systems, manchmal auch als seine Varianz.

Der Zustand einer bestimmten Stoffmenge eines reinen Gases kann z. B. durch die
Angabe von zwei der drei Variablen Druck, Temperatur und Dichte eindeutig be-
schrieben werden, da der Wert der dritten Variablen durch die anderen beiden eindeu-
tig festgelegt ist. Das System hat deshalb zwei Freiheitsgrade - es ist ein bivariantes
System. Im System Wasser/Wasserdampf genügt die Angabe einer einzigen Variablen
zur Zustandsbeschreibung, denn der Gleichgewichtsdampfdruck über flüssigem
Wasser wird durch die Temperatur eindeutig festgelegt. Dieses System ist univarianl,
d.h. es besitzt nur einen Freiheitsgrad.

2.18 Das Phasengesetz

Befindet sich ein System, das eine oder mehrere Phasen und einen oder mehrere
Bestandteile enthält, im Gleichgewicht, dann besteht zwischen der Anzahl der Frei-
heitsgrade/, der Anzahl der Komponenten c und der Anzahl der Phasen p ein wichti-
ger Zusammenhang, der durch das berühmte Phasengesetz von Gibbs (1878) mathe-
matisch formuliert wird:

f=c-p + 2 (2.26)
Wir können dieses Gesetz folgendermaßen ableiten. Der Druck P und die Tempe-

ratur T sind zwei intensive Zustandsvariable, die durch die Zahl 2 im Phasengesetz
berücksichtigt werden. Die verbleibenden c — p Freiheitsgrade sind die Konzentra-
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tionsangaben, die zur vollständigen Beschreibung des Gleichgewichtszustandes des
Systems notwendig sind. Alle Konzentrationen in einer Phase mit c Komponenten
werden durch die Angabe von c — l Werten eindeutig festgelegt, da sich der Wert für
eine der Komponenten als Differenz ergibt. Enthält z. B. eine Phase mit den drei
Stoffen A, B und C, 50 % A und 30 % B, muß der Anteil von C die Differenz zu 100 %,
also 20 % betragen. Bei p Phasen existieren demnach p (c — l) Konzentrationsva-
riablen.

Das Konzentrationsverhältnis jeder Komponente in den unterschiedlichen Phasen
wird durch Verteilungskoeffizienten Kd festgelegt. Für eine Komponente j in zwei
Phasen a und b gilt z. B.

4 = K? (2-27)cj
Solche Verteilungskoeffizienten sind bei der Stofftrennung durch Extraktion von gro-
ßer praktischer Bedeutung. Im Augenblick wollen wir uns aber nur klarmachen, daß
die Konzentration einer Komponente in unterschiedlichen Phasen im Gleichgewicht
durch Beziehungen in Form der Gl. (2.27) festgelegt wird. Für jede Komponente gibt
es in/? Phasen (p — 1) solcher Beziehungen, für c Komponenten demnach insgesamt
c(p-\).

Die Anzahl der Konzentrationsvariablen, vermindert um die Anzahl der ein-
schränkenden Bedingungen, beträgt also p (c — 1) — c(p — \} = c — p. Durch Addi-
tion von 2 (für die Variablen P und T) folgt das Phasengesetz/= c — p + 2.

Beispiel 2.7 Das System in Abb. 2.9 besteht aus zwei verschiedenen Lösungen, näm-
lich Diethylether in Wasser und Wasser in Diethylether, die bei 293 K und 59,3 kPa
mit einer Gasphase im Gleichgewicht stehen. Wie viele Freiheitsgrade hat dieses
System?

Abbildung 2.9 Ein System mit zwei Komponenten
und drei Phasen.
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Mit c — 2 und p = 3 folgt/ = c — p + 2 = l. Das System ist univariant. Wird z. B. die
Temperatur festgelegt, ist dadurch der Druck und die Zusammensetzung der beiden
flüssigen Phasen eindeutig bestimmt.
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Soweit wir wissen, wurde das Wort „Energie" zuerst von d'Alembert in der Französi-
schen Enzyklopädie von 1785 benutzt. Das Konzept der Energie hat dagegen eine viel
längere Geschichte. Es wurde zuerst in der Mechanik angewendet und dann auf die
thermischen Eigenschaften der Stoffe und auf elektrische und chemische Veränderun-
gen ausgedehnt. Der erste Hauptsatz der Thermodynamik handelt ausschließlich von
der Energie. Er besagt, daß Energie weder erzeugt noch vernichtet werden kann (Satz
von der Erhaltung der Energie). Die Thermodynamik beschäftigt sich sehr häufig mit
der Energie, die bei physikalischen und chemischen Prozessen ausgetauscht wird.

In diesem Kapitel stellen wir die verschiedenen Energieformen vor. Zuerst behan-
deln wir die Energie von Molekülen nach der klassischen Newtonschen Mechanik.
Dann zeigen wir, wie die Chemiker diese Energien durch die Messung der Wärmeka-
pazitäten untersuchen können. Durch diese Messungen wird die Unzulänglichkeit
der klassischen Behandlung deutlich und die Notwendigkeit für einen quantenme-
chanischen Ansatz offenbar.

In Kap. 4 behandeln wir dann die Energieniveaus von Molekülen auf der Grundla-
ge der Quantenmechanik und zeigen, wie diese die experimentellen spektroskopi-
schen Daten erklären kann. In Kap. 5 wird schließlich eines der wichtigsten Prinzi-
pien der physikalischen Chemie eingeführt, das im Boltzmannschen Verteilungsge-
setz formuliert ist. Damit können wir das Konzept des thermischen Gleichgewichts
verstehen, das die Grundlage für die Thermodynamik darstellt. Wir lernen, wie die
Moleküle auf die einzelnen Energiezustände verteilt sind und wie die Wärmekapazi-
tät vom molekularen Standpunkt aus interpretiert werden kann. Schließlich werden
wir zu dem wichtigen Ergebnis kommen, daß mit Hilfe der Boltzmann-Verteilung
eine grundlegende molekulare Definition der Temperatur möglich ist.

3.1 Die Interpretation der Thermodynamik auf
molekularer Grundlage

Alle Berechnungen und Vorhersagen der Thermodynamik beruhen auf Daten, die
sich auf die Stoffeigemchaften chemischer Substanzen beziehen. Die Thermodyna-
mik beschreibt also z. B. das Verhalten eines Mols CH4, eines Mikromols DNA usw.,
sagt aber überhaupt nichts über das einzelne CH4- oder DNA-Molekül aus. Die
Thermodynamik beschäftigt sich ausschließlich mit großen Stoffaggregationen
(Masse typischerweise > 10~18 kg). Die Eigenschaften derart großer Molekül- oder
Atomanhäufungen werden makroskopische Eigenschaften genannt. Im Gegensatz
dazu befaßt sich ein Spektroskopiker, der die Energiezustände eines einzelnen Atoms
oder Moleküls bestimmt, mit mikroskopischen Eigenschaften.
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Die Einteilung von Systemen oder Eigenschaften in mikroskopische und makro-
skopische ist wichtig. Die Thermodynamik ist eine makroskopische Wissenschaft,
und darin liegt ihre wesentliche Stärke. Sie macht ins einzelne gehende und genaue
Vorhersagen über die Gleichgewichtseigenschaften makroskopischer chemischer Sy-
steme, ohne dabei auf die Kenntnis der Eigenschaften der einzelnen Atome oder
Moleküle angewiesen zu sein. Sie verwendet ausschließlich makroskopische Stoffei-
genschaften. Da diese auch in komplexen Systemen verhältnismäßig leicht zugäng-
lich sind, ist die Thermodynamik für die Chemiker ein Werkzeug von hohem prakti-
schem Nutzen.

Andererseits können Gleichgewichtseigenschaften von Systemen aber auch auf
molekularer Grundlage behandelt werden. Damit befaßt sich ein besonderer Zweig
der theoretischen Chemie, die statistische Thermodynamik, die in Kap. 12 behandelt
wird. Wir werden jedoch einige qualitative Konzepte der statistischen Thermodyna-
mik schon früher einführen, da sie für das Verständnis der makroskopischen oder
klassischen Thermodynamik nützlich sind. Wir wollen uns dabei aber immer darüber
im klaren bleiben, daß die klassische Thermodynamik von jeglicher Kenntnis mikro-
skopischer Eigenschaften vollkommen unabhängig ist.

Viele Studenten gelangen zu einem tieferen Verständnis der Thermodynamik,
wenn die abstrakten thermodynamischen Variablen in irgendeiner Weise mit Mole-
küleigenschaften in Verbindung gebracht werden. Molekülenergien sind dafür be-
sonders geeignet. Die Zeit, die wir in diesem und in den beiden folgenden Kapiteln für
diesen Stoff aufwenden, lohnt sich insofern, als die Entwicklung der klassischen Ther-
modynamik in den folgenden Kapiteln dadurch erleichtert wird.

3.2 Energieerhaltung

Der Satz von der Erhaltung der Energie kann auf verschiedene Arten formuliert
werden. Betrachten wir zuerst die mechanische Energie, die der Bewegung und der
Lage von Körpern (z.B. Kristalle, Tennisbälle oder Planeten) innewohnt. In der
Mechanik wird zwischen zwei Arten von Energie unterschieden, nämlich zwischen
der kinetischen Energie Ek und der potentiellen Energie Ep. Läuft ein mechanischer
Vorgang reibungsfrei ab, ist die Summe der mechanischen Energie E = £k + Ep kon-
stant. Dies ist das Prinzip der Energieerhaltung in der Mechanik. Wenn z.B. ein
Körper im Vakuum durch ein Gravitationsfeld fällt, wird sein Zuwachs an kineti-
scher Energie durch den Verlust an potentieller Energie genau ausgeglichen:

E = %mv2
i+mghl=\mv\ + mgh2 (3.1)

Hierin bedeuten vv und v2 die Anfangs- bzw. Endgeschwindigkeit, hl und h2 die
Anfangs- bzw. Endhöhe und g die Fallbeschleunigung, die ungefähr den Wert
g = 9,81 m s~2 hat.
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Beispiel 3.1 Mit welcher Geschwindigkeit trifft ein Schwimmer, der von einem 10-
m-Sprungbrett springt, auf die Wasseroberfläche auf? Der Luftwiderstand soll ver-
nachlässigt werden.

Aus Gl. (3.1) folgt mit t^ = 0, hl = 10 m, h2 = 0:
»2 = (2 gh,Y12 = [(2)(9,81 m s^'HlO m)]1/2 = 14m s'1

Wenden wir uns nun einer allgemeineren Formulierung des Erhaltungssatzes zu.
Wenn in einem mechanischen System Reibungskräfte auftreten (z.B. in einer Rad-
achse), kommt es zu einer Temperaturerhöhung, und wir sprechen in diesem Zusam-
menhang von „Wärmeerzeugung" durch Reibung. Die Wärme wird aber keineswegs
aus dem Nichts erzeugt, sondern es wird lediglich ein Teil der mechanischen kineti-
schen Energie auf die Moleküle des Systems übertragen (im Fall des Rades auf die
Moleküle der Achse und der umgebenden Luft). Die mechanische Energie wird also
beim Vorgang der Reibung nicht vernichtet, sondern lediglich in eine andere Energie-
form umgewandelt, deren Träger die kleinsten Teilchen der Stoffe sind. Diese mikro-
skopische Energie wird als innere Energie U eines Systems bezeichnet. Das erweiterte
Energieerhaltungsprinzip fordert, daß die Summe Ek + Ep + U in einem isolierten
System konstant bleibt.

Es gibt verschiedene Arten von innerer Energie U. Die Wärmeenergie oder thermi-
sche Energie ist mit Bewegungen der einzelnen Atome, Moleküle oder Ionen des
Systems verknüpft. Wir werden diese Bewegungen in späteren Abschnitten dieses
Kapitels behandeln (Beachten Sie, daß die Bewegung des Systems als Ganzes nichts
zur inneren Energie beiträgt). Die intermolekulare Energie ist mit den Wechselwir-
kungskräften zwischen den Molekülen eines Systems verbunden. So muß z. B. für die
Verdampfung einer Flüssigkeit Energie aufgewendet werden. Ist die Flüssigkeit von
ihrer Umgebung thermisch isoliert, muß diese Energie von der Wärmeenergie des
Systems geliefert werden - die Flüssigkeit kühlt sich ab. Die Energie ist aber nicht
verlorengegangen, sondern hat die innere Energie derjenigen Moleküle erhöht, die
von der flüssigen in die gasförmige Phase übertraten. Chemische Energie tritt beim
Knüpfen und Lösen chemischer Bindungen auf, die auf Wechselwirkungen zwischen
den Elektronen und Kernen von Atomen, Molekülen oder Ionen beruhen. Wird bei
der Bildung von Molekülen aus Atomen Energie freigesetzt, bezeichnen wir diese als
chemische Energie. Wenn sich die Elektronen und Atome bei der Bildung eines Mole-
küls neu anordnen, ändert sich die chemische Energie. Dies ist auch der Fall, wenn
Moleküle miteinander reagieren und sich die Atome dabei zu anderen Molekülen
umgruppieren.

Wir können die Energie noch weiter unterteilen. Bei chemischen Prozessen sind die
Atome die Teilchen, die die makroskopischen chemischen Systeme aufbauen. Wir
wissen jedoch, daß Atome ihrerseits aus Kernen und Elektronen bestehen und die
Kerne wiederum aus Protonen und Neutronen. Bei physikalischen Untersuchungen
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können wir unsere Analyse der Energie auf diese Teilchen ausdehnen. Bei Kernreak-
tionen spielt die Äquivalenz von Masse und Energie eine wichtige Rolle; sie wird
ausgedrückt durch die Einsteinsche Beziehung

E = mc2 (3.2)

in der c = 2,9979 · l O8 m s"1 die Lichtgeschwindigkeit im leeren Raum bedeutet. Mit
Hilfe dieser Beziehung können wir die Masse der Protonen, Neutronen und Elektro-
nen eines Systems einer Energie E gleichsetzen. Diese Elementarteilchen bestehen
letztlich vollständig aus Energie.

Beispiel 3.2 Berechnen Sie die Wärmeenergie, die beim Umsatz von 2 Mol 2H nach
der Reaktion 2 2 H^- 3 H+ 1 H entsteht. Die molaren Kernmassen sind
l ,007820 g mol M ('H), 2,01 4092 g mol -1 (2H) und 3,016044 g mol"1 (3H).

Am = 3,016044 + 1,007820 - 2(2,014092) = - 0,00432 g mol"1.

Mit Gl. (3.2) folgt
A£ = c2Am = (2,998 · 108 m s~1)2(-4,32 · 10~6 kgniol"1)
-A£= 38,8- lO^JmoP1 = 3,88 · 108kJmor1

Im Vergleich dazu ist die bei der Reaktion H2 +^ 2 = H2O(g) entstehende Wär-
meenergie A£ = — 242 kJ mol"1 sehr klein.

Die Gesamtenergie eines Systems kann sich also aus vielen verschiedenen Energie-
arten zusammensetzen. In einem abgeschlossenen System können die verschiedenen
Energieformen in vielfältiger Weise ineinander umgewandelt werden, aber die Ge-
samtenergie E bleibt immer gleich. Dies ist die allgemeinste Form des Energieerhalt-
ungssatzes.

Das Universum bestand wenige Sekunden nach seiner Entstehung vor ungefähr
20· l O9 Jahren lediglich aus einer ungeheuer dichten Ansammlung von Energie.
Während es sich ausdehnte und dabei abkühlte, bildeten sich aus der Strahlungsener-
gie Teilchen wie Protonen, Neutronen und Elektronen. Bei der weiteren Abkühlung
entstanden Atomkerne und schließlich Atome. Im Weltall ereigneten sich - und ereig-
nen sich noch - alle nur möglichen Transformationen der Energie. Die Summe aus
Energie und Energieäquivalent der Masse blieb und bleibt aber unverändert.

Bei der Behandlung der annähernd abgeschlossenen Systeme, mit denen wir es im
chemischen Laboratorium zu tun haben, brauchen wir die Analyse der Energie nicht
bis auf die Kernstruktur und die Masse-Energie-Umwandlung auszudehnen. Für
chemische Zwecke wenden wir deshalb das Gesetz von der Erhaltung der Energie und
das Massenerhaltungsgesetz voneinander getrennt an. In den meisten Fällen werden
wir uns nur mit der thermischen, intermolekularen und chemischen Energie befassen;
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wir werden fast nur Systeme betrachten, die sich in Ruhe befinden und in denen die
mechanische Energie konstant ist. Deshalb ist die normalerweise in der physikali-
schen Chemie verwendete Energiefunktion die innere Energie U. In der chemischen
Verfahrenstechnik dagegen muß man oft zusätzlich die mechanische Energie berück-
sichtigen, und zwar besonders die kinetische Energie strömender Flüssigkeiten und
Gase, aber auch die potentielle Energie in Gravitationsfeldern.

3.3 Die Energie von Molekülen:
Translation, Rotation und Schwingung

Was geschieht mit der Energie, die einem System beim Erwärmen zugeführt wird?
Nach der kinetischen Theorie der Materie wird ein großer Teil davon in den Bewe-
gungen der Moleküle als Ganzes und den inneren Bewegungen der Atome innerhalb
der Moleküle gespeichert. Die gesamte thermische Energie der meisten Moleküle
kann in guter Näherung drei verschiedenen Kategorien zugeordnet werden, nämlich
der Translations-, der Rotations- und der Schwingungsenergie. Die Translationsener-
gie eines Moleküls wird z. B. von seiner Rotationsenergie nicht beeinflußt, und auch
Rotation und Schwingung sind in erster Näherung voneinander unabhängig.

Diese Unabhängigkeit der Bewegungsarten der Moleküle kommt auch in der ma-
thematischen Behandlung zum Ausdruck. Wir beginnen mit einem einfachen Mole-
külmodell, in dem die beteiligten Atome als Massenpunkte abstrahiert werden. In der
Tat ist ja beinahe die gesamte Masse eines Atoms in einem winzigen Kern mit einem
Radius von ungefähr 10 -15 m konzentriert, während der Radius von Molekülen sehr
viel größer ist, nämlich ungefähr 10 ~1 ° m. Deshalb scheint es vernünftig, ein Molekül
als eine Gruppe von Massenpunkten zu behandeln. Betrachten wir ein Molekül mit N
Atomen. Um die räumliche Lage aller Atome anzugeben, sind 3 N Koordinaten er-
forderlich. Dabei kann es sich z. B. um die Wertetripel Xj)>jZj des kartesischen Koordi-
natensystems mit drei senkrecht aufeinanderstehenden Achsen handeln. Die Anzahl
der Koordinaten, die man zur Angabe der Positionen aller Massenpunkte (Atome) in
einem Molekül braucht, nennt man die Anzahl seiner Freiheitsgrade. Ein N-atomiges
Molekül besitzt demnach 3 7V Freiheitsgrade.

Translationsbewegungen, bei denen sich ein Molekül als starre Einheit durch den
Raum bewegt, können durch die Bewegung seines Schwerpunktes beschrieben wer-
den. Wenn in einem System aus den Punktmassen nij mit den Koordinaten Xj)>jZj die
Beziehung Zm^Xj + yj + Zj) = 0 erfüllt ist, dann ist der Koordinatenursprung auch
gleichzeitig der Schwerpunkt des Systems. Für die Positionsangabe des Schwer-
punkts sind drei Koordinaten erforderlich. Zur Beschreibung der Translation reichen
somit drei Freiheitsgrade aus. Die verbleibenden 3 N — 3 Koordinaten repräsentieren
die inneren Freiheitsgrade.
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Beispiel 3.3 Bestimmen Sie den Schwerpunkt des linearen Moleküls OCS. Die Bin-
dungsabstände sind Roc = 116 pm und Rsc = 156 pm.

Wir verwenden die relativen Atommassen m0 = 16, mc = 12 und ms = 32. Die X-
Achse legen wir so, daß sie mit der Molekülachse zusammenfällt. Die Bedingung
dafür, daß Ursprung und Schwerpunkt zusammenfallen, lautet dann m0xl + mcx2

= 0.

- 16(x2 + 116) - 12x2 + 32(156 - jc2) = 0
jc2 = 52 pm

Der Schwerpunkt liegt auf der C—S-Bindungsachse, 52 pm vom C-Atom entfernt.

Die inneren Freiheitsgrade können in Rotations- und Schwingungsfreiheitsgrade
eingeteilt werden. Ein lineares Molekül hat zwei, ein nichtlineares drei Freiheitsgrade
der Rotation (s. Abb. 3.1). (Warum schließen wir die Rotation eines linearen Mole-
küls um die Bindungsachse aus?)

Nach Abzug der Translations- und Rotationsfreiheitsgrade bleiben somit bei line-
aren Molekülen 3N — 5 und bei allen anderen Molekülen 3 N — 6 Schwingungsfrei-
heitsgrade übrig. Diese beschreiben solche Bewegungen, bei denen sich die Massen-
punkte gegeneinander bewegen, das Molekül als ganzes also nicht mehr wie bei der
Translation oder Rotation starr ist. Zweiatomige Moleküle (die natürlich immer
linear sind) besitzen 3 7V — 5 = l Schwingungsfrei hei tsgrad. Das lineare, mehratomi-

Rotation um die
V-Achse

Rotation um die
X-Achse

(a)

Abbildung 3.1 (a) Rotationen eines
linearen Moleküls um zwei aufeinan-
der senkrecht stehende Achsen,
(b) Rotationen eines nichtlinearen
Moleküls um drei aufeinander senk-
recht stehende Achsen.

Rotation um die
X-Achse

Rotation um die
V-Achse

(b)

Rotation um die
Z-Achse
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ge Ethinmolekül (HCCH) hat 3 TV — 5 = 7, das gewinkelte Formaldehydmolekül
(HCHO) 37V— 6 = 6 Schwingungsfreiheitsgrade. Die Anzahl der Schwingungsfrei-
heitsgrade ist gleich der Anzahl der Bestimmungsgrößen (Bindungslängen und -win-
kel), die zur eindeutigen Beschreibung der Molekülgeometrie notwendig sind, und
gleich der Anzahl der unabhängigen Schwingungsformen, die das Molekül ausführen
kann. Ethin hat also sieben unabhängige Schwingungsformen, die als Normalschwin-
gungen bezeichnet werden und denen sich jeweils eine bestimmte Schwingungsenergie
zuordnen läßt.

Zusammenfassend wollen wir festhalten, daß ein Molekül aus 7V Atomen 3 N Frei-
heitsgrade besitzt, die sich voneinander unabhängigen Molekülbewegungen zuord-
nen lassen:

Lineare Moleküle Nichtlineare Moleküle
3 Translationen 3 Translationen
2 Rotationen 3 Rotationen
3 N — 5 Schwingungen 3 N — 5 Schwingungen

(Wie viele Schwingungs- und Rotationsfreiheitsgrade haben die folgenden Moleküle:
NO; NO2 (gewinkelt); SOC12; CS2 (linear); C6H6?)

3.4 Die Energie eines Moleküls: Translation

Als Translation bezeichnen wir die Bewegung eines starren Moleküls im Raum. Wir
können uns dazu vorstellen, daß dessen gesamte Masse m im Schwerpunkt vereinigt
ist, und uns auf die Bewegung dieses Schwerpunktes konzentrieren. Die kinetische
Energie wollen wir vom Standpunkt der klassischen Mechanik aus diskutieren, d. h.
sie kann jeden beliebigen Wert annehmen. Zwar wissen wir, daß prinzipiell die Ener-
gie in diskrete Pakete, in Quanten, aufgeteilt ist und daß sie sich demzufolge nicht
kontinuierlich, sondern nur in Sprüngen ändern kann; im Falle der Translation sind
die Quanten jedoch so klein, daß Energieänderungen quasi kontinuierlich möglich
sind.

Wenn wir ein rechtwinkliges Koordinatensystem mit den Achsen XYZ benutzen,
können wir die Geschwindigkeit von Molekülen in drei Komponenten in Richtung
der drei Achsen zerlegen (s. Abb. 2.3). Nach Gl. (2.12) beträgt die kinetische Energie
eines Moleküls £t = |mc2 = ^mw2 +\mv2 +^mw2. Die drei Energieterme entspre-
chen dabei den drei Translationsfreiheitsgraden.

Mit den Ergebnissen unseres Modells des idealen Gases (Kap. 2) können wir die
mittlere Translationsenergie eines Moleküls berechnen. Nach Gl. (2.12) beträgt die
Translationsenergie eines Mols eines idealen Gases f RT. Zwischen diesem Ausdruck
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und dem Mittelwert des Quadrats der Molekülgeschwindigkeit c2 besteht die Bezie-
hung

= f RT (3.3)

Hierin ist L die Avogadro-Konstante (L = 6,022 · 1023 moP1). Für die mittlere
Translationsenergie eines einzelnen Moleküls folgt daraus:

e, = ±m? = ~r (3.4)

Die Größe R/ L ist die Boltzmann- Konstante k. Sie hat die Dimension Energie durch
Temperatur und den Wert Ä; = 1,381 · 1(T23 J K"1. Führt man Ä; in Gl. (3. 4) ein, folgt

et = im? = \kT (3.5)

In einem ruhenden Gasvolumen sind alle Bewegungsrichtungen gleich wahrschein-
lich (anders ausgedrückt: Die Molekülbewegung ist isotrop). Deshalb muß gelten:

Die mittlere Translationsenergie je Freiheitsgrad beträgt mit Gl. (3.5) demnach jkT.
Die einzelnen Moleküle können aber natürlich Energien aufweisen, die beträchtlich
ober- oder unterhalb dieses Mittelwertes liegen. Da nur die mittlere Energie eine
Funktion von T ist, ist es sinnlos, von der Temperatur eines einzelnen Moleküls zu
sprechen.

3.5 Die Energie eines Moleküls: Rotation

Die Rotation eines Moleküls um eine bestimmte Achse ist nur möglich, wenn es ein
Trägheitsmoment bezüglich dieser Achse besitzt. Das Trägheitsmoment eines Systems
aus mehreren Punktmassen mjf die im Abstand r-} von einer gegebenen Achse liegen,
ist definiert als

7=Zm,r 2 (3.7)

Die kinetische Energie der Rotation um die Achse beträgt

= i/ 2 (3.8)

worin die Winkelgeschwindigkeit bedeutet (Einheit: Radiant durch Sekunde, Sym-
bol: rad s"1).
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In Abb. 3.2a sind einige für die Rotation des CO-Moleküls wichtige Begriffe erläu-
tert. Das Sauerstoffatom und das Kohlenstoffatom sind durch zwei Kugeln symboli-
siert, die durch eine Bindung der Länge Re zusammengehalten werden.

Da Re einen konstanten Wert hat, stellt unser Modell einen starren Rotator dar. In
der Abbildung liegt die Bindungsachse auf der Z-Achse. Die X- und die Y-Achse
stehen senkrecht auf dieser Achse und schneiden sie im Schwerpunkt des Moleküls.
Die Abstände der Massen m0 und mc vom Koordinatenursprung betragen

mf Re und rc = Re (3.9)

Re ist der Gleichgewichtsabstand zwischen den Mittelpunkten des C- und des O-
Atoms. [Benutzen Sie die Beziehung rcmc — r0m0 für die Ableitung von Gl. (3.9)].

Nach Gl. (3.9) beträgt das Trägheitsmoment bezüglich der A'-Achse

= moro + mcrc

Aus Symmetriegründen (s. Abb. 3.2) ist

Durch Kombination von Gl. (3.10) und Gl. (3.11) mit Gl. (3.9) ergibt sich

(3.10)

(3.11)

7 = (3.12)

Das Massenverhältnis in Gl. (3.12) tritt in Berechnungen, die sich mit zwei Massen-
punkten befassen, häufig auf. Man bezeichnet es als reduzierte Masse :

l l 1
= 1 oder = mmco

mc mf
(3.13)

Die Bedeutung der reduzierten Masse liegt darin, daß durch sie ein Zweiteilchenpro-
blem auf ein simples Einteilchenproblem zurückgeführt wird. Die beiden Punktmas-
sen werden dabei durch die reduzierte Masse und die beiden Abstände der Massen-

Abbildung 3.2 (a) Die bei-
den Drehachsen (X und Y)
von CO. Der Schwerpunkt
des Moleküls liegt im Koor-
dinatenursprung, (b) Die
Rotation von CO, dargestellt
durch die Rotation einer re-
duzierten Masse im Ab-
stand Re vom Ursprung. (a)
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punkte vom Schwerpunkt durch den Abstand der Massenpunkte voneinander er-
setzt. Im betrachteten Fall ergibt sich der einfache Ausdruck

Ι=μΚΐ (3.14)

Physikalisch k nnen wir dieses Ergebnis so interpretieren, da die Rotation eines
zweiatomigen Molek ls durch die Rotation einer Masse μ im Abstand Re vom Koor-
dinatenursprung repr sentiert wird.

Dies ist in Abb. 3.2b dargestellt. F r die zur Beschreibung der Bewegung der Mas-
se μ ben tigten beiden Freiheitsgrade verwendet man zweckm igerweise die beiden
Winkel θ und φ im sph rischen Polarkoordinatensystem.

Beispiel 3.4 Berechnen Sie μ und / f r 12C16O mit Re = 112,8 pm.

mc = 12,000 · 10~3/6,022 · 1023 = 1,993 · 10~26 kg
m0 = 15,995 · 10~3/6,022 · 1023 = 2,656 · 10~26 kg

(1,993 ·10-26)(2,656·10-26) Λ „η Λη 2 6 ί
μ = (1.993+ 2.656). 10-" = U39 '10 ^
Ι = μκΙ = (1,139 · ΙΟ"26 kg)(112,8 · 10~12 m)2

= 1,449-ΙΟ"46 kg m2

Aus Abb. 3.2 ist ersichtlich, da ein zweiatomiges Molek l (und auch jedes andere
lineare mehratomige Molek l) nur zwei und nicht drei Rotationsfreiheitsgrade be-
sitzt. Da die Atome Massenpunkte darstellen, ist Iz = 0, weil in Gl. (3.7) alle Massen-
punkte von der Z-Achse den Abstand /·,· = 0 haben.

Ohne Beweis (s. Abschn. 12.11) wollen wir hier feststellen, da lineare Molek le,
die den Gesetzen der klassischen Mechanik gehorchen (εχ>r = y<r = i/ω2), bei einer
Temperatur T die mittlere Rotationsenergie er = (jkT)x + (\kT)y = kT besitzen.
Wie bei der Translation betr gt also auch bei der Rotation die mittlere Energie je
Freiheitsgrad gerade \kT.

Die kinetische Energie der Rotation eines nichtlinearen Molek ls ist

er = 2JA<»i + i/B<wi+i/cG>2 (3.15)

Die /'s und o/s sind dabei auf einen Satz aufeinander senkrechter Drehachsen, die
sogenannten Hauptachsen, bezogen. Die Auswahl dieser Achsen wird in Kap. 12
behandelt.

Abb. 3.3 zeigt ein typisches Beispiel f r ein gewinkeltes Molek l. Seine Form und
Abmessungen wurden spektroskopisch bestimmt (s. Kap. 26). Im Falle des SO2 k n-
nen die Probleme der Auswahl der Hauptachsen und der Schwerpunktsbestimmung
durch Symmetriebetrachtungen gel st werden. Der Schwerpunkt mu auf der Win-
kelhalbierenden des OSO-Winkels liegen, und zwar, da die Masse des Schwefelatoms
fast genau so gro wie die Summe der Masse der beiden Sauerstoffatome ist, in der
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0 = 59:;46,5', sinö = 0,864, cosö = 0.503
RecosO = 72,1 pm, ResmO = 123,8 pm

32
,02 · 102

= l ,39-10-4 6kgm2

(36,1 -10 12)2

6,02-l O23

*" 2\6,02·1023

/ = / =(-^1 )(36,1 ·10- 2)2 + 2( -^-^—] (128,9- '12)2

V6>°2-10 / V6 '02 '1023/
= 9,52-10-4 6kgm2

Abbildung 3.3 Berechnung der Trägheitsmomente von SO2 bezüg-
lich der drei Hauptachsen. Das Molekül liegt in der Papierebene. Die
Z-Achse steht senkrecht auf dieser Ebene und geht durch den
Schwerpunkt.

Mitte zwischen dem Schwefelatom und der Projektion der Sauerstoffatome auf die
Winkelhalbierende. Die Lösung des Problems ist in Abb. 3.3 dargestellt, in der auch
die Achsen bezeichnet sind, auf die sich die Trägheitsmomente 7A, 7B und 7C beziehen,
die wie schon gezeigt nach Gl. (3.7) berechnet werden.

Die kinetische Energie der Rotation wird durch Gl. (3.15) beschrieben. Nach den
Gesetzen der klassischen Mechanik entfallen auf jeden Rotationsfreiheitsgrad im
Mittel jkT. Die mittlere Rotationsenergie eines nichtlinearen Moleküls beträgt da-
her

(3.16)
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3.6 Die Energie eines Moleküls: Schwingung

In dem zweiatomigen CO-Molekül in Abb. 3.4 ist die C—O-Bindung durch eine
Spiralfeder dargestellt. Wenn diese Feder über den Gleichgewichtsabstand Re hinaus
gedehnt und dann losgelassen wird, beginnen die Atome, regelmäßig zu schwingen.
Um die Art dieser Bewegung verstehen zu können, müssen wir die Beziehung zwi-
schen der Zugkraft und dem Atomabstand untersuchen. Je stärker die Feder gedehnt
wird, umso größer wird der Widerstand, den sie einer weiteren Dehnung entgegen-
setzt: Die Feder übt eine Rückstellkraft /"aus, die im Sinne der Wiedereinstellung der
Gleichgewichtslänge Re wirkt. Wird die Feder nicht allzustark gedehnt, ist diese
Rückstellkraft der Dehnung : = R—Re proportional (Hooksches Gesetz):

F=-KX (3.17)

Der Proportionalitätsfaktor ist die Kraftkonstante der Feder. Je stärker die Feder,
d.h. die chemische Bindung, ist, desto größer ist ihre Kraftkonstante.

(b)

i m ,m 2 2 2i l 2
 v

2 = 2

= m\
tn7 \2 , m,

1 mlm2 2 2
= 2 - - V = 2t*V

mv + m2

Abbildung 3.4 Zwei Modelle eines zweiatomigen Moleküls wie CO, die für
die Behandlung der Molekülschwingungen geeignet sind: (a) Das Zweikörper-
modell mit den beiden Massen m^ und m2 und dem Gleichgewichts-Kernab-
stand Re; (b) Das Einkörpermodell mit einer reduzierten Masse in der Ent-
fernung Re von einer starren Wand.



3.6 Die Energie eines Moleküls: Schwingung 49

Mit dem zweiten Bewegungsgesetz von Newton - Kraft gleich Masse mal Be-
schleunigung - erhalten wir die Beziehung

F= ma — fn-rj- — — (3.18)

Die beiden letzten Glieder sind die Differentialgleichung für die Bewegung einer
schwingenden Feder oder allgemein eines jeden harmonischen Oszillators. Die Deh-
nung ist eine Sinus- oder Cosinusfunktion der Zeit t — deshalb das Attribut harmo-
nisch.

Beispiel 3.5 Integrieren Sie Gl. (3.18) mit den Anfangsbedingungen = 0 bei t — 0
und dx/dt = 0 bei = A.

Mit i? = d*/d/folgtd2x/d?2 = dv/dt = t;(du/djc)unddamitausGl. (3.18): v(dv/dx)
+ (K/m)x = 0. Die Integration liefert v2 + (K/m)x2 = const. Für = A ist v = 0 und
somit const. = ( /m)A2; daraus folt

Die Integration ergibt sin"1 (x/A) — (/c/w)1/21 + const. Aus t = 0, je = 0 folgt const.
= 0. Somit ist = A sin(/c/w)1/2f = A 5 2 /; hierin ist v = (^n)(K/m)l/2 die
Schwingungsfrequenz.
[Setzen Sie das Ergebnis dieses Beispiels zur Überprüfung wieder in Gl. (3.18) ein.]

Wenn eine makroskopische Feder gestreckt und dann losgelassen wird, nimmt ihre
Schwingungsamplitude rasch ab und die Schwingung hört wieder auf. Die Schwin-
gungsenergie wird dabei durch Reibung in der Feder und zwischen Feder und Umge-
bung aufgezehrt und bewirkt einen kleinen Temperaturanstieg in der Feder und der
Umgebung. Im Ergebnis wird die makroskopische Bewegung der Feder in die mikro-
skopische Bewegung der Teilchen des Systems und der Umgebung konvertiert. Im
Gegensatz zu einer makroskopischen Feder schwingt ein isoliertes Molekül, wenn es
einmal angeregt wurde, solange es existiert. Innerhalb eines Moleküls treten nämlich
keinerlei Reibungskräfte auf. Ist das Molekül nicht isoliert, kann es mit anderen
Molekülen oder mit elektromagnetischer Strahlung in Wechselwirkung treten und
dabei Energie abgeben oder aufnehmen.
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Angenommen, wir dehnen die in Abb. 3.4 dargestellte Bindung von ihrer Gleichge-
wichtsl nge Re bis auf die L nge R = Re + A, d.h. um die Strecke χ = A. Die bei
jeder differentiellen Dehnung dx geleistete Arbeit ist gleich dem Produkt Kraft mal
Weg, F(x)dx, wobei die Kraft F ihrerseits eine Funktion von χ ist. Beachten Sie, da
das Vorzeichen der auf die molekulare Feder wirkenden Kraft dem Vorzeichen der
R ckstellkraft in Gl. (3.17) entgegengesetzt ist. Die Integration von 0 bis A ergibt die
insgesamt bei der Dehnung geleistete Arbeit; diese ist gleich der dem Molek l zuge-
f hrten potentiellen Energie:

\x = \ κχάχ = ii
6

(3.19)

Wenn wir die um die L nge x = A gedehnte Feder loslassen, wird die gespeicherte
potentielle Energie wieder in kinetische Energie umgewandelt. Wie in Abb. 3.4 ge-
zeigt, ist

ek(vib) = ̂ i;2 (3.20)

Die Geschwindigkeit der Masse μ nimmt zu und erreicht ihr Maximum beim Durch-
gang durch die Gleichgewichtslage bei χ — 0, wo die potentielle Energie null ist. Die
Gesamtenergie in jedem Stadium der Schwingung betr gt

ε = ε (3.21)

Hierin ist A die Amplitude der Schwingung.
Die Summe ε der Energie bleibt w hrend der Schwingung konstant. Wenn die

Masse μ die Gleichgewichtslage χ = 0 erreicht hat, f hrt ihr Impuls solange zu weite-
rer Kompression, bis die gesamte kinetische Energie in potentielle Energie der Feder
umgewandelt worden ist. Dies ist der Fall bei R = Re — A bzw. χ = — A. An diesem
Punkt kehrt sich die Bewegungsrichtung wieder um, und beim erneuten Nulldurch-
gang ist eine harmonische Schwingung vollendet.

Abbildung 3.5 Die potentielle Energie
ep == κ x2 eines harmonischen Oszillators.
A ist eine willk rliche Schwingungsamplitude. -A +A
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In Abb. 3.5 ist die potentielle Energie = ^ 2 eines schwingenden Moleküls in
Abhängigkeit von aufgetragen.

Die Parabel zeigt die potentielle Energie des Systems in jedem Stadium der Schwin-
gung. Für jeden Wert der potentiellen Energie kann die kinetische Energie ek nach
Gl. (3.21) berechnet werden.

Die mittlere kinetische Energie eines Rotations- und Translationsfreiheitsgrades
beträgt ̂ & T je Molekül. Bei Schwingungen tragen sowohl die potentielle als auch die
kinetische Energie zur Gesamtenergie bei. Nach den Gesetzen der klassischen Me-
chanik ist die mittlere kinetische Energie je Schwingungsfreiheitsgrad und Molekül
gleich \kT und die mittlere potentielle Energie ebenfalls jkT, so daß auf einen
Schwingungsfreiheitsgrad insgesamt l k T entfallen. Dieses klassische Verhalten fin-
den wir experimentell aber nur bei hohen Temperaturen. Wegen der Quantelung der
Energie (die bei Schwingungen eine besonders wichtige Rolle spielt) ist die mittlere
Energie je Schwingungsfreiheitsgrad normalerweise sehr viel kleiner als kT. Darauf
werden wir in Kap. 12 näher eingehen.

3.7 Normalschwingungen

Die Schwingungsbewegungen mehratomiger Moleküle können sehr kompliziert sein.
Wenn für die interatomaren Kräfte das Hooksche Gesetz gilt, können diese Bewe-
gungen jedoch als Überlagerung einer Anzahl einfacher harmonischer Schwingungen
behandelt werden. Diese einfachen Grundschwingungen heißen Normalschwingun-
gen des Moleküls. Bei einer Normalschwingung (_/') schwingt jedes beteiligte Atom
mit derselben Frequenz v,.

Abb. 3.6 zeigt die Normalschwingungen von CO2 (linear) und SO2 (gewinkelt).
Das gewinkelte SO2-Molekül hat 3 7V — 6 = 3 verschiedene Normalschwingun-

gen, jede mit einer charakteristischen Frequenz. (Die Frequenzen für unterschiedli-
che Moleküle sind natürlich verschieden.) Das linear gebaute CO2-Molekül weist
3 7V — 5 = 4 Normalschwingungen auf. Zwei davon (vl und v3) haben die Form einer
Streckschwingung, bei der sich die Bindungslängen ändern. Die ändern beiden (v2a
und v2b) sind Deformationsschwingungen, bei denen sich der Bindungswinkel und
damit die Molekülform ändern. Sie unterscheiden sich nur darin, daß die eine
Schwingung in der Papierebene und die andere senkrecht dazu erfolgt. Aus Symme-
triegründen müssen sie die gleiche Frequenz aufweisen.

Die Möglichkeit, Schwingungen in Normalschwingungen zu zerlegen, ist für die
Chemiker eine große Arbeitserleichterung. Zum Glück sind Molekülschwingungen
nahezu harmonisch, so daß die Energien der Normalschwingungen in guter Nähe-
rung als voneinander unabhängig behandelt werden können. Die Schwingungsener-
gie eines mehratomigen Moleküls ist danach einfach die Summe der Energie der
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Abbildung 3.6 Die Normalschwingungen von (a) CO2 (linear) und (b) SO2 (gewinkelt). Be-
wegungen in der Papierebene sind durch Pfeile dargestellt, Bewegungen senkrecht zur Papier-
ebene durch + und — .

3 7V — 5 (lineare Moleküle) bzw. 3 N —6 (nichtlineare Moleküle) Normalschwingun-
gen. Nach der klassischen Mechanik trägt jede Schwingung mit k T zur Molekülener-
gie bei (^ k T für die kinetische und ^kTfür die potentielle Energie der Schwingung).

3.8 Die klassische Gleich Verteilung der Energie

Das bisherige Ergebnis unserer Diskussion der Energie von Molekülen können wir
wie folgt zusammenfassen: In der klassischen Mechanik ist die mittlere Molekülener-
gie ein ganzzahliges Vielfaches von jkT, wobei jeder quadratische Term der klassi-
schen Energiegleichung genauer beisteuert. Dies ist die Aussage des Satzes von der
Gleichverteilung der Energie. So ist bei einem zweiatomigen Molekül der Beitrag der
Translation f kT, weil drei quadratische Terme auftreten, nämlich jmu2, jmv2 und

. Die beiden Rotationen tragen wegen des quadratischen Terms ̂ / 2 für jede
Rotation insgesamt l k T bei, und jede Schwingung liefert schließlich den Beitrag kT,
da die Gleichung für die Schwingungsenergie (3.21) zwei quadratische Glieder ent-
hält. Ein zweiatomiges Molekül besitzt also insgesamt die klassische innere Energie
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=

Mit R = Lk beträgt die molare Energie Um = ̂
In Tab. 3.1 sind die klassischen Energien linearer und nichtlinearer Moleküle zu-

sammengestellt. Diese Energien sollten wir auch im Experiment finden, falls die Mo-
leküle den Gesetzen der Newtonschen Mechanik gehorchen.

Tabelle 3.1 Klassische Gleichverteilung der Energie

Lineare Moleküle
Anzahl der
Freiheitsgrade

Mittlere klassi-
sche Energie

Nichtlineare Moleküle
Anzahl der Mittlere klassi-
Freiheitsgrade sehe Energie

Translation 3
Rotation 2
Schwingung 3 ./V — 5

\kT
\kT
(37V-

3
3

5)kT 37V-6

\kT
\kT
(3/V- 6)kT

Beispiel 3.6 Wie groß ist die mittlere Energie eines C2H6-Moleküls nach dem Satz
von der Gleichverteilung der klassischen Energie?

C2H6 enthält N = 8 Atome und besitzt 3 N = 24 Freiheitsgrade, nämlich 3 der
Translation, 3 der Rotation (nichtlineares Molekül) und 3 N — 6 = 1 8 der Schwin-
gung. Daraus folgt

= + 3(££ ) + 1 8 (A: ) = 21 kT

3.9 Die Wärmekapazität bei konstantem Volumen:
experimentelle Bestimmung der mittleren
Molekülenergie

Wie können wir die in den letzten beiden Abschnitten entwickelten Konzepte und
Modellvorstellungen überprüfen? Beträgt die mittlere Energie eines Ethanmoleküls
z. B. tatsächlich 21 kTl Es gibt mehrere Möglichkeiten, dies festzustellen. So können
die Rotations- und Schwingungsenergien von Molekülen spektroskopisch gemessen
(s. Kap. 26) und ihre Translationsenergien durch Experimente mit Molekülstrahlen
oder durch bestimmte spektroskopische Effekte bestimmt werden.

Eine andere Möglichkeit ist die Ermittlung der Wärmekapazität von Gasen. In
diesem Kapitel haben wir schon gesehen, wie sich die innere Energie U eines Gases
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auf die verschiedenen Molekülbewegungen verteilt. Es ist schwierig, den mittleren
Energieinhalt von Molekülen direkt zu bestimmen; Temperaturänderungen von
Stoffen als Folge von Energiezufuhr lassen sich dagegen relativ leicht messen. Die
gesamte Energie, die einem Stoff bei konstantem Volumen zugeführt wird, muß seine
innere Energie U erhöhen. Der Quotient aus der zugeführten Energie AU und der
dadurch bewirkten Temperaturerhöhung ist die Wärmekapazität eines Stoffes,
die somit ein Maß für die Fähigkeit des Stoffes zur Energiespeicherung darstellt. Die
Wärmekapazität einer Substanz kann in einem Wärmekapazitätskalorimeter gemes-
sen werden (s. Abb. 3.7).

Abbildung 3.7 Prinzip des Wärmekapazitätskalorimeters: (A)
Heizspirale; (B) Rührer; (C) Thermoelement. Das Kalorimeter
ist sehr gut wärmeisoliert.

Ein geschlossener, isolierter Behälter enthält einen elektrischen Heizdraht für die
Energiezufuhr sowie einen Temperaturfühler für die Bestimmung von AT (z. E. ein
Thermoelement). Der Behälter wird mit der zu untersuchenden Substanz gefüllt und
der Heizdraht an eine Stromquelle angeschlossen. Die dem Kalorimeter zugeführte
elektrische Energie beträgt I2Rt. /ist ein konstanter Strom, R der Widerstand und /
die Zeitdauer des Stromflusses. Ein Teil der zugeführten Energie erhöht die innere
Energie der Probe um U, ein anderer Teil die innere Energie des Kalorimeters. Der
letztere Wert wird durch einen Blindversuch mit dem leeren Kalorimeter ermittelt.
Auf diese Weise läßt sich die Änderung der inneren Energie einer Substanz ziemlich
genau bestimmen. (Berechnen Sie die elektrische Energie, die einem Kalorimeter
zugeführt wird, wenn bei einer angelegten Spannung von 6 V l min lang ein Strom
der Stärke 0,2 A fließt.)

Die beiden Größen U und sind einander bei kleinen Temperaturänderungen
proportional: U = CAT. Der Proportionalitätsfaktor C ist die Wärmekapazität.
Da C aber keine Konstante, sondern eine Funktion der Temperatur ist, definiert man
C als den Grenzwert von AU/AT für T -> 0:

(3.22)
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Dieser Grenzwert, der experimentell bestimmbar ist, kann auch als Differentialquo-
tient C = dU/dT formuliert werden.

Bei der Messung wird das Volumen konstant gehalten, damit keine Arbeit für die
Verdrängung der umgebenden Materie geleistet werden muß, wenn sich die Probe bei
Temperaturerhöhung ausdehnt. Diese Bedingung ist für Gase besonders wichtig, da
deren Volumen stark von der Temperatur abhängt. Die Wärmekapazität bei konstan-
tem Volumen als Sonderfall der Wärmekapazität erhält das Symbol Cv und ist durch
den folgenden partiellen Differentialquotienten definiert:

(3.23)

Dieser Ausdruck bedeutet, daß Cv die Änderung der inneren Energie U in Abhän-
gigkeit von der Temperatur angibt, wobei eine andere Variable, nämlich das Volu-
men, konstant gehalten wird. Die SI-Einheit der Wärmekapazität ist Joule durch
Kelvin, J K'1.

Beachten Sie, daß Cv eine extensive Variable ist, die von der Stoffmenge abhängt.
Verdoppelung der Stoffmenge bedeutet Verdoppelung der Wärmekapazität. Um eine
intensive Größe zu erhalten, beziehen wir die Wärmekapazität z. B. auf die Stoffmen-
ge, das heißt wir bilden den Quotienten Wärmekapazität durch Stoffmenge, Cv/n.
Diese Größe ist die stqffmengenbezogene oder molare Wärmekapazität (SI-Einheit:

Wie können wir nun aus der Wärmekapazität Cv etwas über die innere Energie U
erfahren? Diese beiden Größen stehen über Gl. (3.23) miteinander in Beziehung.
Danach ist die Wärmekapazität eines Stoffes ein Maß für seine Fähigkeit, bei einer
Temperaturerhöhung Energie als innere Energie U zu speichern. Betrachten wir z. B.
die innere Energie von Ethan. Unter Zugrundelegung der klassischen Gleichvertei-
lung der Energie beträgt sie für n Mol Ethan U = 21 nRT(s. Beispiel 3.6). Die daraus
abgeleitete Wärmekapazität ist

. Cv ^oder =n

Durch Messung von Cv können wir die Richtigkeit dieser theoretischen Vorhersage
nachprüfen. (Der berechnete Wert Cv = 2\nR ist temperaturunabhängig.)

3.10 Experimentelle Wärmekapazitäten von Gasen

Wird die Temperatur eines Gases bei konstantem Volumen erhöht, nimmt es Energie
auf, die als Translations-, Rotations- und Schwingungsenergie gespeichert wird. Die
auf die Temperaturänderung bezogene Energieaufnahme ist die Wärmekapazität Cv.
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Tabelle 3.2 Die Wärmekapazitäten CvjnR einiger Gase

Gas Klassischer Gemessene Werte bei T/K
Wert 298,15 400 600 800 1000 1500

He
H2
02
C12
N2
H2O
C02

1,500
3,500
3,500
3,500
3,500
6,000
6,500

1,500
2,468
2,532
3,071
2,503
3,037
3,465

1,500
2,510
2,621
3,246
2,519
3,119
3,970

1,500
2,527
2,860
3,403
2,622
3,365
4,691

1,500
2,562
3,059
3,475
2,781
3,652
5,185

1,500
2,633
3,195
3,511
2,934
3,956
5,530

1,500
2,882
3,398
3,571
3,192
4,651
6,020

Die experimentell bestimmten Quotienten CvjnR verschiedener Gase sind in Tab. 3.2
zusammengestellt.

Wie gut stimmen die experimentellen Werte mit den aufgrund der klassischen
Gleichverteilung der Energie erwarteten überein? Bei den Edelgasen He, Ne, Ar usw.
beträgt der Quotient Cv/nR unabhängig von der Temperatur genau 1,500 (In
Tab. 3.2 ist nur der Wert für Helium aufgeführt.) Edelgase sind einatomig, haben also
lediglich drei Translationsfreiheitsgrade und keine Rotations- oder Schwingungsfrei-
heitsgrade. Die zu erwartende mittlere Energie beträgt = f kTje Molekül oder U
= f R T je Mol. Die berechnete Wärmekapazität ist demnach Cv = (d U/d T)v = \nR
oder Cv/nR = f. Dies stimmt mit dem gefundenen Wert genau überein; Experiment
und klassische Theorie liefern für Translationsbewegungen also das gleiche Ergebnis.

Bei zwei- und mehratomigen Molekülen ist das keineswegs der Fall. Die experi-
mentellen Wärmekapazitäten in Tab. 3.2 liegen, mit Ausnahme derjenigen von C12
bei hohen Temperaturen, alle unterhalb der theoretischen Werte. Sie hängen außer-
dem von der Temperatur ab.

Für zweiatomige Moleküle ergibt sich nach der klassischen Theorie unabhängig
von der Temperatur Cv/nR = 3,5. Die experimentellen Werte für 7V2, O2 und H2
betragen bei Raumtemperatur ungefähr 2,5. Bei höheren Temperaturen nähern sie
sich dem theoretischen Ergebnis an. Eine mögliche Erklärung wäre, daß bei tiefen
Temperaturen nur die Translation und die Rotation angeregt wird, was Cv/nR = f
+1 = 2,5 ergäbe. Gestützt wird diese These durch die Werte für H2O und CO2 in
Tab. 3.2. Sie betragen bei tiefen Temperaturen ungefähr 3. Das ist der Wert, der sich
ergibt, wenn man nur Translations- und Rotationsfreiheitsgrade berücksichtigt. Für
Ethan ist Cv/nR = 3,35; theoretisch vorhergesagt wurde dagegen 21.

Die Bestimmung der Wärmekapazitäten bei konstantem Volumen zeigt also ganz
klar, daß sich Moleküle nicht genauso verhalten, wie es nach der Newtonschen Me-
chanik zu erwarten wäre. Besonders die Schwingungsenergie ist offenbar an der
Gleichverteilung der Energie nur bei höheren Temperaturen beteiligt. Anders ausge-
drückt: Moleküle können zugeführte Energie bei normalen Temperaturen nicht in
Form von Schwingungsenergie speichern, sondern erst bei höheren Temperaturen.
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Die Quantentheorie hat die Richtigkeit dieser Aussage bestätigt. Die mit dieser Theo-
rie berechneten Cv-Werte stimmen mit den experimentell ermittelten genau überein.
(Können Sie erklären, warum das Verhältnis Cv/nR von Chlor bei 1000 K höher als
der klassische Wert ist?)





4 Quantenniveaus in Molekülen
Die klassische Newtonsche Mechanik beschreibt das Verhalten großer Körper mit
Geschwindigkeiten weit unterhalb der Lichtgeschwindigkeit völlig zufriedenstellend.
In Übereinstimmung mit unseren Beobachtungen z. B. über die Bewegung der Plane-
ten oder das Fallen von Steinen behandelt sie die Energie als kontinuierliche Größe.
Die Theorie versagt jedoch, wenn wir sie auf so kleine Körper wie Atome und Mole-
küle anwenden. Bei der Besprechung der Wärmekapazität von Gasen in Kap. 3 hat
sich gezeigt, daß in manchen Fällen die klassische Mechanik zu ganz falschen Vorher-
sagen führt. In anderen Fällen ist ihr Versagen nicht so offensichtlich. Die Behand-
lung der Translation auf der Grundlage der klassischen Mechanik führte z. B. bei den
Edelgasen zu theoretischen Wärmekapazitäten, die in Übereinstimmung mit dem
Experiment sind. Es gibt jedoch Fälle, in denen diese Theorie auch bei Translations-
energien versagt - die Elektronen in einem Metall sind das berühmteste Beispiel
dafür.

Die theoretische Mechanik, die im molekularen und atomaren Bereich gültig ist, ist
die Quantenmechanik oder Wellenmechanik. Einer der Hauptunterschiede zur
Newtonschen Mechanik ist der, daß in ihr die Energie keine kontinuierliche Variable
mehr ist, sondern in diskreten Energiepaketen, den Quanten, auftritt. Die Grundla-
gen der Quantelung werden wir in späteren Kapiteln behandeln. Im Folgenden stellen
wir einige Tatsachen vor, die diskrete Energiezustände in Molekülen betreffen. Wir
beginnen mit einem Überblick über einige Eigenschaften des Lichtes.

4.1 Elektromagnetische Strahlung: Teilchen und Wellen

In der Geschichte des Lichts wogte der Kampf um die Vorherrschaft zwischen der
Teilchentheorie und der Wellentheorie hin und her, bis schließlich eine Synthese er-
reicht wurde, in der beide Ansichten zu ihrem Recht kamen. Ein Lichtstrahl ist zum
einen ein Strom von Teilchen, den sogenannten Photonen; er ist aber gleichzeitig auch
ein elektrisches und magnetisches Feld, das sich als elektromagnetische Welle im
Raum ausbreitet (Abb. 4.1). Die Energie der Photonen ist über die Beziehung

-/zv (4.1)

mit der Frequenz v der elektromagnetischen Welle verknüpft. Diese wichtige Glei-
chung wurde im Jahre 1900 von Max Planck entdeckt. Die Planck-Konstante h hat die
Dimension Energie mal Zeit (eine solche Größe heißt Wirkung); sie hat den Wert
A = 6,626-10"34Js.
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Abbildung 4.1 Momentaufnahme einer
ebenen elektromagnetischen Welle. Der
Vektor der magnetischen Induktion B liegt
in der XY-Ebene, der Vektor der elektri-
schen Feldstärke E in der FZ-Ebene. Die
Frequenz im leeren Raum ist v = c/A0
( 0 = Wellenlänge, c = Lichtgeschwindig-
keit).

Im leeren Raum breitet sich Licht mit der Geschwindigkeit c - 2,998 · l O8 m s '
aus. Die Messung dieser Geschwindigkeit hat ihre historischen Wurzeln bereits im
17. Jahrhundert.

Zwischen der Frequenz v, der Wellenlänge und der Lichtgeschwindigkeit c be-
steht der Zusammenhang

(4.2)

Die Größe l / = v ist die Wellenzahl. Sie wird fast immer in der Einheit cm 1 angege-
ben und nicht in der SI-Basiseinheit m"1.

Ein Photon hat die Ruhemasse null. Seine Energie ist über die Einstein-Gleichung

= me2 (4.3)

mit den Teilcheneigenschaften Masse und Geschwindigkeit verknüpft. Die Planck-
sche Beziehung = hv stellt dagegen die Verbindung zwischen der Photonenenergie
und der Welleneigenschaft Frequenz her. Durch Kombination dieser beiden Bezie-
hungen folgt hv = mc2 oder, mit = c/v, A = h/mc. Diese Gleichung verknüpft eine
Welleneigenschaft des Photons (A) mit einer Teilcheneigenschaft (mc).

Das Produkt mc ist der Impuls p des Photons. Es gilt somit

(4.4)

Genauso, wie Gasmoleküle einen Druck ausüben, wenn sie auf eine Wand treffen,
üben auch Photonen einen Strahlungsdruck aus, wenn sie mit Materie zusammensto-
ßen. Dieser Strahlungsdruck ist es, der die Wolken interstellaren Staubes durch die
Weiten des Universums treibt.
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4.2 Spektroskopie: das experimentelle Fenster zu den
Energieniveaus

Bei der Untersuchung der Wechselwirkung zwischen Licht und Atomen sowie Mole-
külen wurde klar, daß Licht sowohl Wellen- als auch Teilchennatur hat. Zur Erklä-
rung der Lichtstreuung verwendet man meistens die Wellennatur und zur Erklärung
der Absorption und Emission die Teilchennatur des Lichtes. Messungen der Strah-
lungsabsorption und -emission sind die am häufigsten angewendeten Methoden zur
Bestimmung von Energiezuständen in Molekülen und Atomen.

Der Zweig der Wissenschaft, der sich mit der Wechselwirkung zwischen Strahlung
und Materie befaßt, ist die Spektroskopie; eine graphische Darstellung der Strah-
lungsemission, -absorption oder -Streuung in Abhängigkeit von der Frequenz wird
als Spektrum bezeichnet. Der in der Molekülspektroskopie verwendete Frequenzbe-
reich ist sehr groß; er reicht von weicher Röntgenstrahlung (v % l O16 Hz) bis zu
Radiowellen ( V A l O8 Hz). Sichtbares Licht liegt im schmalen Bereich von
4,3 · l O14 Hz bis 7,5 · l O4 Hz, doch bezeichnen wir auch noch die angrenzende ultra-
violette und infrarote Strahlung als Licht, auch wenn wir diese mit dem Auge nicht
mehr wahrnehmen können. Die Wellenlänge der in der Molekülspektroskopie einge-
setzten Strahlung liegt zwischen 10 ~ 8 m (weiche Röntgenstrahlung) und 3 m (Radio-
wellen). Die Wellenlänge des sichtbaren Lichts beträgt 4 · 10 ~ 7 m bis 7 · 10 ~ 7 m. Die
Wellenlängen, die für die unterschiedlichen spektroskopischen Fragestellungen ein-
gesetzt werden, sind in Tab. 26.1 aufgeführt. (Zum Vergleich: Atomradien und Bin-
dungslängen liegen in der Größenordnung von 10~10 m.)

Moleküle können Energie nur diskontinuierlich in Form von Quanten abgeben
oder aufnehmen. Die wichtigste Tatsache in der Atom- und Molekülspektroskopie
ist, daß Atome und Moleküle Strahlung nur dann absorbieren oder emittieren kön-
nen, wenn die Energie h v der emittierten oder absorbierten Quanten genausogroß ist
wie die Differenz zwischen zwei Energieniveaus in den Atomen oder Molekülen.
(Dies ist eine notwendige Voraussetzung. Wenn es tatsächlich zu einer Strahlungsab-
sorption oder -emission kommen soll, müssen jedoch weitere Bedingungen erfüllt
sein.) Es gilt also:

= 2 ~ — nv (4-5)

Immer, wenn ein Atom oder Molekül ein Energiequant aufnimmt oder abgibt,
geht es von einem diskreten Energieniveau, , auf ein anderes, 2 > über. Die Quante-
lung der Energie ist nicht auf Energieübergänge durch elektromagnetische Strahlung
beschränkt. Wir finden sie auch beim Zusammenstoß von Gasmolekülen oder beim
Wärmeübergang zwischen Festkörpern oder Flüssigkeiten. Moleküle können nur in
ganz bestimmten, diskreten Energiezuständen existieren. Energien, die dazwischen-
liegen, sind verboten.


