3. Vorlesung (PCII, SS 2003)

Inhalt:

· Reales Verhalten von Stoffen: Aktivität und Fugazität

· Berechnung der Partialdrücke nach Henry und Raoult

I. Reales Verhalten von Stoffen: Aktivitätskoeffizient und Fugazität

Betrachtet man die Gibbs-Energien von Mischungen realer (nichtidealer) Stoffe, so kann man zwei verschiedene Phänomene feststellen: Beim Mischen von Chloroform und Aceton (Mischung 1) liegt die Gibbs-Energie unterhalb des durch die ideale Mischung gegebenen Wertes; im Gegensatz dazu liegt die eines CS2-Aceton-Gemisches (Mischung 2) oberhalb dieses Wertes:
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Wie kommt das zu Stande? Wir haben gelernt, dass im Falle der idealen Mischung allein die Änderung der Entropie für die Mischung verantwortlich ist, nun kommen aber im Fall der Mischung realer Stoffe noch die Wechselwirkungskräfte zwischen den verschiedenartigen Teilchen zum Tragen.

Der Einfluß dieser Wechselwirkungskräfte bei der Mischung führt zu Betragsänderungen der inneren Energie und damit zu einer Änderung der Enthalpie; es tritt eine Mischungsenthalpie auf, die sog. Exzessenthalpie. Des Weiteren kann die Entropie von der Mischungsentropie der idealen Mischung abweichen (Exzessentropie). Die Exczessentropie kann auch durch die Anordnung und Ausrichtung der Moleküle der Mischung zueinander bei unterschiedlichen Zusammensetzungen beeinflußt werden. Ebenso erkennt man bei den Dampfdrücken über den Mischungen ein vom idealen Bild abweichendes Verhalten:
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Wie man an der schwarzen Linie des Dampfdrucks des Gesamtsystems sehen kann, zeigt Mischung 1 (links) einen niedrigeren Dampfdruck als der einer idealen Mischung, bei Mischung 2 (rechts) zeigt sich dagegen ein erhöhter Dampfdruck. Dies lässt sich nun thermodynamisch qualitativ erklären: das chemische Potenzial in der Dampfphase läßt sich unter der Annahme, dass die Komponenten sich wie ein ideales Gas verhalten. direkt aus dem Partialdruck bestimmen :
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Im Fall der idealen Mischung ändert sich der Druck über der flüssigen Mischphase linear mit dem Molenbruch und der Dampfdruck des Gesamtsystems entspricht der Summe der Dampfdrücke der an der Mischung beteiligten Komponenten. Ist das chemische Potenzial der Stoffe in der Mischung nun allerdings höher bzw. niedriger als im idealen Fall, so muss, da der Dampfdruck PA die einzige variable Größe in Gleichung (1) ist, auch PA größer bzw. kleiner als im idealen Fall sein. Die Dampfdruckkurve „beult“ aus bzw. ein. Qualitativ gesprochen: Bei intermolekularer Abstoßung (d.h. positivem (Hmix) drängen die Stoffe stärker aus der Flüssigphase, um möglichst ungestört voneinander, d.h. in der Gasphase, existieren zu können, der Dampfdruck des Systems steigt.

Bei einer anziehenden Wechselwirkung (d.h. negativem (Hmix) zwischen den Teilchen in der Mischung wird der Dampfdruck dagegen herabgesetzt. 

Wie kann man nun reale Gemische rechnerisch beschreiben? Mit den uns bekannten Gleichungen ist es bisher nur für den idealen Fall möglich. 

Mit einer Veränderung kann man sie jedoch trotzdem dafür nutzen: Die eingesetzten Konzentrationen ( also auch die Dampfdrücke der Komponenten ) werden einfach durch einen dimensionslosen Vorfaktor modifiziert, so dass man sozusagen effektive Konzentrationen und Drücke erhält. Die effektiven Konzentrationen nennt man Aktivitäten (a), die effektiven Dampfdrücke Fugazitäten (f). 

Gleichung (1) verändert sich dann zu: 
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wobei wir den Fugazitätskoeffizienten ( einführen. In gleicher Weise werden Aktivitäten mit dem Aktivitätskoeffizienten ( berechnet: 
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Achtung: Die Koeffizienten sind keine Konstanten, sondern wie die partiellen Größen von der jeweiligen Zusammensetzung abhängig! 

Unter der Annahme, dass die Komponenten in der Dampfphase als ideale Gase behandelt werden können, gilt 
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und wir können die chemischen Potenziale der Komponenten nach Gl. (1) bestimmen. Daraus lassen sich die Aktivitäten berechnen nach
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In den beiden oben besprochenen Systemen verlaufen die Aktivitäten wie folgt:
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II. Partialdrücke nach Henry und Raoult

Wie verlaufen Aktivitäten im allgemeinen? Betrachten wir ein System, in dem ein leicht flüchtiger Stoff in einem schwerer flüchtigen gelöst ist, zum Beispiel CS2 in Aceton. Man sieht im oben gezeigten Diagramm, dass die Aktivität für reines CS2 gegen 1 geht. Geht der CS2-Gehalt gegen null, so geht die Aktivität natürlich auch gegen null. Betrachtet man den Verlauf aller oben gezeigten Aktivitätskurven, so stellt man allgemein fest, dass der Aktivitätskoeffizient eines Stoffes bei kleinen Konzentrationen fast linear ansteigt und bei hohen Konzentrationen gegen 1 geht. Dies wirkt sich in gleicher Weise auf den Partialdruck einer Komponente in der Mischung aus:
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Bei kleinen Anteilen eines Stoffes steigt der Partialdruck dieses Stoffes näherungsweise linear an; bei hohem Gehalt läuft der Partialdruck gegen den Dampfdruck des reinen Stoffes. Diese Sachverhalte faßt man zu den Gesetzen von Raoult und Henry zusammen:

Berechnung der Partialdrücke nach Henry und Raoult

Raoultsches Gesetz:
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Dieses Gesetz gilt für große Molenbrüche (xA gegen 1) des betrachteten Stoffes, zum Beispiel, wenn man eine größere Lösungsmittelmenge betrachtet, in der wenig eines anderen Stoff es gelöst ist.

Henrysches Gesetz:
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Dieses Gesetz gilt für kleine Molenbrüche des betrachteten Stoffes, zum Beispiel, wenn man eine kleineMenge eines in einer größeren Lösungsmittelmenge gelösten Stoffes betrachtet (für xA gegen 0).

Dieses Gesetz unterscheidet sich von dem Henry`schen Gesetz im lediglich dadurch, dass hier als Proportionalitätsfaktor statt des Dampfdrucks des reinen Stoffes die Henry-Konstante K, die ebenfalls die Dimension eines Drucks hat, eingesetzt ist.
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