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3.1 Aggregatzusténde
Phaseniibergénge, Stofftrennung

sublimieren

schmelzen verdampfen

< > gasférmig

kondensieren

erstarren

resublimieren

Liegt Materie in einem physikalischen System ohne makroskopische
Trennflachen vor, spricht man von einer Phase.

Die Aggregatzustande sind Phasen; die Anderung des
Aggregatzustands ein Phaseniibergang.

Der Aggregatzustand eines Stoffes hangt nicht nur von
der Temperatur T ab, sondern auch vom Druck p.
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Druck p

Normal-
druck

Das Phasendiagramm

Lage der
Schmelzkurve
Siedekurve und
Sublimationskurve

Sliissig ist stoffspezisch.

Triipelpunkt

Z/ | Beispiel: Bei RT
; gasformig fester Stoff X wird

: erwarmt bis er
: , schmilzt (T ) und

4N

Raumtemp. Tlm

T, Temperatur T verdampft (T,)
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Druck p

Normal-
druck

Gasverfliissigung

Gase kann man
verflissigen durch
Abkuhlen oder

gasformig

»

Raumtemp.

Temperatur 'I:
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Phasendiagramm des Wassers

%

Anomalie:

Wasser nimmt ein
geringeres Volumen
ein als Eis.

(Negative Steigung der
Schmelzkurve)

»
»

Druck p [hPa]

Eis
Bei gleicher Tempera-
tur (ca. -1°C) wird

der Druck erhoht
101340\ _____ = das Eis schmilzt

Wasserdampf Schnellkochtopf:
Hoherer Druck
> (ca. 1,8 bar) =
0 100 Tem erat rT °C hOhere Sledetemp
peratur TI'Cl 2120 °¢)
= schnelleres Garen
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Mehrphasensysteme
@ heterogene Systeme

Heterogene Systeme:
Aus zwei oder mehr Komponenten (= Phasen) )
zusammengesetzt; an Phasengrenzen sprunghafte Anderungen
der physikalischen (und chemischen) Eigenschaften.

Unterscheidung nach Kombination der Aggregatzustande (Beispiel)

(1) fest/fest Gemenge (Granit = Feldspat+ Quarz+ Glimmer)
(2) fest/flissig Suspension  (Blut = Blutkérperchen im Blutplasma)
(3) flussig/fllissig Emulsion (Milch = Fetttropfchen in Wasser)
(4) fest/gasformig Rauch; Schaum (Zigarettenrauch, Styropor)
(5) flussig/gasf. Nebel, Schaum (Nebel, Schlagsahne)

= Aerosole

Durch einfache, physikalische Operationen (z. B. Filtrieren, Dekantieren,
Zentrifugieren etc.) lassen sich heterogene in homogene —
d.h. in sich einheitliche — Systeme zerlegen.
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Homogene Systeme

%

Eigenschaften einer homogenen Phase sind durchgehend identisch,
d.h. unabhangig vom Ort der Probennahme; keine Phasengrenzen.
Homogene Systeme kdnnen reine Stoffe sein oder Mehrkomponenten-

systeme (Lésungen).
Folgende Lésungen werden unterschieden:
(1) fest/fest (Metalllegierungen, z.B. Messing)

(2) fest/flissig (Zucker geldst in Wasser)

(3) flussig/flissig (Alkohol + Wasser)

(4) fest/gasférmig (eine Lésung von Wasserstoff in Platin)
(5) flissig/gasformig (Luft gel6st in Wasser)

(6) gasférmig/gasformig (Luft)

Auch homogene Systeme kdnnen durch physikalische Operationen
getrennt werden, z. B.

* Destillation: Trennung durch versch. Siedetemp.; (Schnapsbrennen)
 Extraktion: Trennung aufgrund versch. Ldslichkeit; (Kaffeekochen)

Destillation

xR

Thermisches Trennverfahren: Stoffgemisch wird getrennt durch
unterschiedliche Siedepunkte.

Stoffgemisch (2) wird erhitzt (1); Leichterflichtige Komp. verdampft.
Thermometer (4) zeigt die Temperatur des Dampfes (3)

= Siedetemp. leichter fllichtige Komp.

Im Kondensator (hier Liebig-Kihler (5) &

mit Kihlwasseranschlissen (6;7)
kondensiert die leichter fllichtige
Komponente und tropft als Destillat

in die Vorlage (8).

Wegen der Ausdehnung beim
Verdampfen = Druckausgleich (9).

Bei hoch siedenden Stoffen bp.>200°C:
Unterdruck anlegen (Vakuumdestillation).
= Absenkung der Siedetemperaturen.

Beispiele: Atherische Ole, Alkohol
Meerwasser = SiURwasser




3.2. Chemische Thermodynamik
(it u. Chemische Kinetik

Uberlegungen zur elektr. Struktur der chem. Verb. (Bindigkeit,
Polaritat etc.) + Gesetz der Erhaltung der Masse = welche chem.
Reaktionen grundsatzlich moglich, d. h. welche Produkte aus den
Edukten entstehen kdnnten. Manchmal mehrere Reaktionen mdglich.

Ob eine Reaktion statt findet, in welchem Ausmaf} und wie schnell,
wird durch die chem. Thermodynamik und Kinetik bestimmt.

Reaktionsenergetik = chem. Thermodynamik:

Wann lauft eine Reaktion spontan ab?

Wird dabei Energie abgegeben oder aufgenommen?

Chem. Reaktionen immer mit Umsatz an Energie verbunden.

Ob Reaktion statt findet, welche Produkte entstehen und wie viel,
hangt von den Energieinhalten der Stoffe und der vorhandenen
Warme ab.

Reaktionskinetik: Wie schnell eine chemische Reaktion ablauft,
d. h., wie viel Produkt sich in welcher Zeit bildet, wird von ihrer
Kinetik bestimmt, die vom Reaktionsmechanismus abhangt und
von den Konzentrationen der beteiligten Stoffe.
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Reaktionsenthalpie
é@ Exotherme/endotherme Reaktion
[ ]
Reaktionsenthalpie (AHR) (= Reaktionswarme) = wie viel Warme
bei Reaktion frei wird oder zugefihrt werden muss.

Enthalpie negativ AHg<O = Warme wird frei = exotherm
Enthalpie pos. (AHg>0) = Warme muss zugefiihrt werden = endotherm.

/7 Produkte I
V4 © endotherm
< >0 T
K. - AHg<0 F) AHg>0 S HEdukte Reaktion
teal| //—:\ “exotherm endotherm &
2R \’ o L exotherm
N/& |
)

Produkte

In chemischen Verbindungen ist Energie "stofflich" gespeichert.

Sind die Produkte (l) energiedrmer, als die Edukte= exotherm, Energie
wird frei. (Warme, Licht, Knall)

Sind die Produkte (ll) energiereicher, ist die Reaktion endotherm, muss
Energie zugeflihrt werden (Warme, Strom) und wird verbraucht.
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Beispiel
é@ fliir exotherme/endotherme Reaktion

AN N N

Beispiel:
Knallgas-Reaktion
2H,+0, 3 > 2 H,0
Elektrolyse
Knallgasreaktion AHg = - 286 kJ/mol
(werden frei; Warme, Licht, Knall)

Bei der Wasserelektrolyse AHg = 286 kJ/mol 8
(mUssen "rein gesteckt" werden; Strom) '

Weitere exotherme Reaktionen: Weitere endotherme Prozesse:
*Verbrennung fossiler Brennstoffe| |*Photosynthese

*Explosion von Schwarzpulver *Auflésen von Kochsalz
*Entziinden von Streichholz *Ausfallen von CaCO,
*Auflésen von Metall durch Saure | [*Brennen von Kalk
*Neutralisationsreaktion

Seite 11

Standardbildungsenthalpie
é@ Berechnung der Std.Reaktionsenthalpie
Die che-mische Energie = Warmeinhalt = Enthalpie eines Stoffes

nicht absolut messbar, sondern nur Enthalpiednderung AH.
Willkarlich Enthalpien der Element = 0 gesetzt.

Die Bildungsenthalpie einer Verbindung AH; = bei der Bildung aus den
Elementen aufgenommene AHg > 0 oder abgegebene AHg < 0 Warme

(Enthalpien von T und p abh.= Standardbed. (25°C, 1 bar): AH?)
Beispiel: Standardbildungsenthalpie von Wasser:
H, + %2 O, —» H,0 (fl.) AHg = -286 kJ/mol
AH;= 0 0 -286 kJ/mol

Die Reakftionsenthalpie berechnet sich aus den Bildungsenthalpien
der beteiligten Stoffe: AH,(; _ ZAH? (produkte)—ZAH? (Edukte)

Beispiel: Verbrennung von Ethen:

CH,+30,-2C0O, + 2H,0(gas) AHg = -1322,9 kJ/mol
AHP =523 0 2:(-393,5) 2:(-241,8) kd/mol
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Hel3'scher Satz

Gl

Satz von Hel: (Gesetz der konstanten Warmesummen)
Reaktionsenthalpie nur vom Zustand der Edukte und Produkte
abhangig, nicht vom Reaktionsverlauf und der Anzahl der Schritte.

Beispiel: AH; CO nicht direkt bestimmbar, weil immer auch CO, entsteht.

AH; (CO)=-110,5 kd/mol (berechnet)

C+0,
CO + %20,
htioy,  RodN\AHg = -283
U
% kJ/mol
AH; (CO,)=-393,5 kJ/mol %

(gemessen)

co,
AH; (CO) = AH, (CO,) - AHg (CO—> CO,)

Seite 13

Hel'scher Satz
und biologische Vorgénge

Photosynthese

—
6CO, + 6H,0 !m ,‘3 CeH.,06 + 6 0,
Verbrennung

Atmung
(Glycolyse, Citrat-Cyclus, Atmungskette)
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Die Entropie

R

Weiterer Begriff flir die thermodynamische Beschreibung der Materie:
Entropie » Unordnung; genauer: statistische Anordnungsmaoglichkeiten

<

Skeststoff < Skissigkeit

SGas

einstoff Gemisch
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Entropiednderung

G

Die Entropie eines gesamten (geschlossenen) Systems
Bleibt bei vollig reversiblen Prozessen konstant.
Bei irreversiblen Prozessen nimmt die Entropie immer zu.

Beispiele fir irreversible Prozesse
mit Entropiezunahme:

Diffusion:

e e

Reaktionsentropie: ASy =Y AS°(produkte)— Y AS°(Edukte)
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Gibbs Freie Enthalpie

Ex

Die Reaktionsenthalpie gibt an ob Prozess exotherm/endotherm,
aber nicht ob er "freiwillig" ablauft. Es gibt endotherme Reakt.,
die spontan ablaufen, wobei sich Reaktionsgemisch abkihlt.

Triebkraft einer Reaktion ist Gibbs Freie Enthalpie AG.

Gibbs-Helmholtz-Gleichung: AG = AH -T-AS)|

Einfluss der Entropie von der Temperatur abhangig.
Eine Reaktion lauft spontan ab, wenn AG < 0 (exergone Reaktion).
Ist AG > 0 = endergone Reaktion; lauft nicht ohne Energiezufuhr.

—
((/

‘V AG<0 AG>0

exergon endergon

¢
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Aktivierungsenergie/Katalyse

%

Auch exotherme Reaktionen missen haufig durch eine initiierende
Energiegabe in Gang gesetzt werden (der "zlindende" Funke).

Die Energiefreisetzung danach Ubersteigt die Aktivierungsenergie
um ein Vielfaches. Das System gibt insgesamt Energie ab.

Katalysator
- in geringen Mengen
e _ zugegeben chem.
Aktivierungsenergie  Verbindung)

mit Katalysator -senkt Aktivierungs-
. energie ab
Reaktion - beschleunigt dadurch
die chemische Reaktion
- geht unverbraucht aus
Reaktion hervor
- beeinflusst Lage des
Gleichgewichts nicht!

Energie

| Reaktionsenthalpie AHg < O
Produkte| = exotherm
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3.2.2 Kinetik

Gl

Reaktionskinetik: Geschwindigkeit von Reaktionen. Die
Reaktionsgeschwindigkeit (RG) = Ableitung der [Konz.] nach d. Zeit:

Reaktion: A +B— P gilt: |RG = dLP] =— dlA] =— d(B]

dt dt dt
d.h.: Zunahme der Konzentration an Produkt P
bzw. Abnahme an Edukt A (oder B) pro Zeiteinheit.

Verfolgung des Reaktionsverlaufs durch
* Farbanderung

* spektroskopisch

* Leitfahigkeit

 Kalorimetrie (Warmemessung)

Reduktion von Methy-
lenblau durch Glucose

Geschwindigkeitsgesetz
@ Reaktionsordnung

Die Reaktionsgeschwindigkeit hangt den Konzentrationen

der beteiligten Stoffe ab = d[A]
Geschwindigkeitsgesetz: — k-[A]*

Exponent « = Reaktionsordnung. a = 1 = Reaktion erster Ordnung.
= RG ist proportional zur Konzentration [A]; z.B. Zerfallsreaktionen.
Reaktionen zwischen zwei Molekulen sind meist von zweiter Ordnung.
Reaktionen 0. Ordnung sind von der Konzentration unabhangig.

k bezeichnet die Reaktionsgeschwindigkeitskonstante =f(T).

Reaktion Reaktionsordnung Geschwindigkeitsgesetz
A—>P O. Ordnung -d[A]/dt =k

A->P 1. Ordnung -d[A)/dt = k- [A]
A+B—->P 2. Ordnung -d[A)/dt = k- [A]-[B]
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3.2.3 Chemisches Gleichgewicht
é@ Reversible/irreversible Reaktion

Im Prinzip kann eine chemische Reaktion auch umgekehrt verlaufen:
Die Produkte reagieren miteinander und ergeben wieder die Ausgang-
stoffe (Edukt). Solch eine Reaktion nennt man reversibel.

reversible Reakton: A+ B &< C +D

Es liegt ein chemisches Gleichgewicht vor, in dem bestandig
Aund B zu C und D reagieren, und C und D wieder zu A und B.

Eine Reaktion ohne Rlckreaktion nennt man irreversibel.
Sie lauft so lange ab, bis A und/oder B verbraucht sind.

irreversible Reaktion: A+ B — C +D
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Das Massenwirkungsgesetz

Gt

Der Gleichgewichtszustand einer chemischen Reaktion wird
quantitativ beschrieben durch das Massenwirkungsgesetz MWG.

A+B+&=C+D Gleichgewichiskonst. K = kL = M

: — k., c(A)-c(B)
‘Konzentratlonen werden muItlpI|2|ert!|

c(C)* -c(D)*

aligemein: aA+bB=cC+dD K, = -
c(A)*-c(B)

fast vollstéandig _ 6
verlaufende Reaktion: A+B=C+D K>>1;zB.10

aquivalentes = -
Gleichgewicht: A+B C+D K=1

kaum ablaufende A+B<C+D K <<1:zB. 106
Reaktion: ¢ T

Verwendung des MWG: - Loslichkeit von Salzen,

* lonenprodukt d. Wasser
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Le Chatelier-

é@ Prinzip des kleinsten Zwangs

[}

Konzentrationsveranderung: S

Erhéht man in einem chemischen A+B<C+D

Gleichgewicht die Konzentration eines

Reaktanden (C), weicht das Gleich- C
gewicht diesem aulleren Zwang aus. A+B<(CtD
Durch Ruckreaktion wird C teilweise

abreagiert; die Konzentration von A + B < C—i— D
A und B wird erhoht, ¢(C)-¢(D)

die von D gesenkt. K, =——F—-——+
K bleibt konstant! c(4)-c(B)

. A+ B 2 C+ D + Energie
Temperaturverand.: Exotherme Reakt.
kommen durch Kihlung zu mehr Produkten;
Endotherme Reaktionen durch Energiezufuhr.

Druckveranderung: Bei Reaktionen mit Volumenexpansion, kann man
mehr Produkte erzeugen, indem man den Druck vermindert.

Umkehrbeispiel: N, + 3 H, &2 NH, A+ B 2C + D + PoderV
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