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Zustandsgleichung realer Gase (ZUS)

Themengebiet: Thermodynamik
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2 Grundlagen

2.1 Ideale Gasgleichung

Uber die Zustandsgleichung idealer Gase, auch ideale Gasgleichung genannt,
pV=n-RT=N-kg-T €))

sind die thermodynamischen GroBen Druck p [Pa], Volumen V [m?], und Temperatur 7 [K] miteinander ver-
kniipft. Dabei ist n [mol] die Stoffmenge, R = 8,314462618... — ()Jl g die universelle - auch allgemeine - Gaskon-
stante, N [1] die Teilchenzahl und kg = 1,380649 - 1073 % die Boltzmann-Konstante. Die Avogadro-Konstante
Na = 6,02214076 - 103 ﬁ gibt die Zahl der Teilchen an, die in einem Mol eines beliebigen Stoffes ent-
halten sind. Zwischen der Boltzmann-Konstanten und der universellen Gaskonstante gilt der Zusammenhang

R=kg-Nj.

Fiir die molare Masse M [%] eines Stoffes bestehend aus n Mol mit der Masse m gilt

M=—. ()

m
n

Eine weitere molare Grofe ist das molare Volumen Vi, [;‘—;]. Es beschreibt das Volumen, welches ein Mol eines

Stoffes einnimmt. Nach Gleichung (1) gilt
R-T
V= ——. 3)
p

Das molare Volumen bei Normbedingungen (T = 273,15 Kund p = 1013,25 hPa) heillt molares Normvolumen
(Vin)n. Mit Gleichung (3) ergibt sich (Vi) ~ 22,4 dm?.

2.2 1Ideale und reale Gase

Das ideale Gas ist dadurch definiert, dass die Atome oder Molekiile nicht miteinander wechselwirken und, dass
ihre Ausdehnung, ihr Eigenvolumen, zu vernachldssigen ist (Massenpunktannahme). Diese Niherung gilt nicht
mehr bei hoheren Dichten und bei Anniherung an den Ubergang zur fliissigen Phase. Hier braucht man dann
eine Zustandsgleichung fiir reale Gase.
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Abbildung 1: Wechselwirkungspotential (Lennard-Jones-Potential) zwischen zwei Teilchen in Abhéngigkeit
vom Abstand.

Van der Waals gelang dies 1873 mit der nach ihm benannten Van der Waals-Gleichung'

2
<p+(€,) -a>(V—n-b) — WR-T
bzw. @

a
Vrn

Diese unterscheidet sich von Gleichung (1) durch zwei zusétzliche Terme. Das Kovolumen b entspricht da-

bei etwa dem Volumen, die ein Mol des Gases in dichtester Kugelpackung einnehmen wiirde. Das effektive

Volumen, dass zur Kompression zur Verfiigung steht ist somit

Veff:V—l’l‘b. (5)

Die Grofle a beriicksichtigt die (Dipol-)Wechselwirkung zwischen den Teilchen, (%)2 - a bezeichnet man als

Binnendruck. Wenn p der Druck auf die das Gasvolumen begrenzende Wand ist, dann wirkt auf die Teilchen
im Gasinneren der effektive Druck

par=p+(5) -a ©)

Qualitativ kann man das Kovolumen und den Binnendruck auch verstehen, wenn man sich das Wechselwir-
kungspotential zwischen zwei Teilchen in Abhingigkeit von ihrem Abstand r betrachtet (s. Abbildung 1). Der
fiir r < rp dominant werdende, abstoende Anteil bedingt das Eigenvolumen, wihrend der anziehende Anteil
fiir » > ry den Druck auf die Gefialwénde reduziert.

In Abbildung 2 ist der Druck p als Funktion von V fiir verschiedene Temperaturen aufgetragen. Die Kurven
bezeichnet man als Isothermen.

'Erweitert man die ideale Gasgleichung und schreibt sie als Reihenentwicklung nach der Dichte (Virialentwicklung), und nimmt
man weiterhin als Wechselwirkungspotential ein Lennard-Jones-Potential an, dann erhélt man bei der Entwicklung bis zum zweiten
Virialkoeffizienten die Van der Waals-Gleichung. Fiir die genaue Herleitung siehe z.B. T. FlieBbach, Statistische Physik.
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Abbildung 2: Van-der-Waals Isothermen

Die sich aus der Van-der-Waals-Gleichung ergebenden Kurven haben bei niedrigen Temperaturen zwei Extre-
ma und einen Wendepunkt. Es gibt eine Temperatur 7., bei der Maximum, Minimum und Wendepunkt der
Isotherme zusammenfallen. Diesen Punkt im Zustandsdiagramm bezeichnet man als kritischen Punkt. Er wird
beschrieben durch die kritische Temperatur Ty, das kritische Volumen Vi und den kritischen Druck pyic. Am
kritischen Punkt verschwinden erste und zweite Ableitung des Druckes nach dem Volumen:

) 92
14 Tkrits Virit, Piait v Tkrits Vicrits Pkrit

Angewandt auf die Van der Waals-Gleichung (4) ergibt sich fiir die kritischen Gré8en gilt dann

VkI'it = 3 . b -n
und (8)
- a
Pkrit = W

Aus der ersten Beziehung in Gleichung (7) ergibt sich aulerdem, dass am kritischen Punkt die Kompressibilitit
K= —‘3—‘; /V unendlich wird, die Substanz also ohne Kraftaufwand komprimiert werden kann.

Fiir Temperaturen T < Tii; gibt es auf der Van-der-Waals-Isothermen Bereiche, in denen sich das Volumen bei
steigendem Druck vergroBern wiirde (blaue Isothermen zwischen Minimum und Maximum in Abbildung 2).
Dies ist physikalisch nicht sinnvoll. In Wirklichkeit bleibt im Ubergangsgebiet der Druck konstant und es wird
kontinuierlich Gas in Fliissigkeit umgewandelt. Der Druck, bei dem das geschieht, heilt Dampfdruck py der
Fliissigkeit. Der Bereich in dem Gas und Fliissigkeit nebeneinander existieren, der Koexistenzbereich, wird auf
der einen Seite vom Gasvolumen V;, auf der anderen vom Fliissigkeitsvolumen Vy begrenzt.
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Abbildung 3: Existenzbereiche fiir die verschiedenen Phasen

Die Geraden p = p4(T') und damit Vi und V, ergeben sich aus der Maxwell-Konstruktion: Man trigt die hori-
zontale Gerade so in die van der Waals-Isotherme ein, dass die beiden von der p(V)-Kurve und der Geraden

eingeschlossenen Flichenstiicke gleich sind (s. Abbildung 2).

Im Bereich V < Vj steigt der Druck sehr steil an, weil die Fliissigkeit praktisch inkompressibel ist, d.h. die
isotherme Kompressibilitdt k ist sehr klein. Das Geradenstiick im Zweiphasenbereich wird mit zunehmender
Temperatur immer kiirzer, bis sich am kritischen Punkt fliissige und gasférmige Phase nicht mehr unterschei-
den. Oberhalb der kritischen Temperatur kann ein Gas auch bei noch so groem Druck nicht mehr verfliissigt

werden.

Fiir T > Ty, nédhert sich ein reales Gas mit zunehmender Temperatur immer mehr einem idealen Gas an, d.h.
die Isothermen gehen in Hyperbeln iiber (s. rote Kurven in Abbildung 2).

Die unterschiedlichen Bereiche des realen Gases sind in Abbildung 3 noch einmal verdeutlicht. Im Bereich

rechts der gestrichelten Begrenzungskurve und der kritischen Isothermen existiert nur Gas, links davon nur
Fliissigkeit. Im Bereich innerhalb der Begrenzungskurve existieren beide Phasen im Gleichgewicht.

2.3 Dampfdruckkurve und Verdampfungsenthalpie

Wie in Abschnitt 2.2 erwihnt, stellt sich im Gleichgewicht der beiden Phasen Fliissigkeit und Gas ein von der
Temperatur abhingiger Dampfdruck ein. Den Dampfdruck p4(T) als Funktion der Temperatur 7' dargestellt
bezeichnet man als Dampfdruckkurve. Die Steigung der Dampfdruckkurve hingt von der molaren Verdamp-

fungsenthalpie L ab.
Clausius und Clapeyron haben Bedingungen fiir das thermische Gleichgewicht zweier Phasen untersucht und
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zeigten, dass Verdampfung und Kondensation im p — V-Diagramm als Kreisprozess dargestellt werden kann,
wobei die umfahrene Fldche gleich der Verdampfungsenthalpie L ist. Fiir die Steigung der Dampfdruckkurve
erhielten sie die Beziehung

dpq L

AT~ T-(Ve—Va)’ ®

die als Clausius-Clapeyron-Gleichung bezeichnet wird. Die Volumina V,; und Vg sind dabei die Grenzen des
Koexistenzbereichs, also V,; das Volumen bei dem nur noch Gas vorliegt und V5 das Volumen, bei dem nur noch
Fliissigkeit vorhanden ist.

3 Versuchsaufbau

Abbildung 4 zeit den Messaufbau. In der diinnen Glaskiivette befindet sich eine bestimmte Menge Gas. Das
Gas (SF) ist durch eine Sperrfliissigkeit (Quecksilber) eingeschlossen. Mit einem Handrad wird das der ein-
geschlossenen Substanz zur Verfiigung stehende Volumen eingestellt. Es stellt sich dann ein dem Volumen und
der Temperatur entsprechender Druck ein, der am Manometer abgelesen werden kann. Die Kiivette wird zudem
noch von einem Plexiglasrohr umgeben. Dieses Rohr wird von Wasser aus einem Thermostaten durchstromt.
Am Thermostat kann die Temperatur des Wassers und damit der des Gases in der Messkammer variiert werden.

Thermometer

- —— Wasserbad

o BBl Manometer

Thermostat

J Handrad mit H
Spindel und Kolben

Abbildung 4: Versuchsaufbau
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4 Versuchsdurchfiihrung

Warnhinweis

Der spiirbare Anschlag am unteren Totpunkt des Druckkolbens darf nie mit Gewalt iiberdreht werden!
Es besteht sonst die Gefahr einer Quecksilberverseuchung. Die Temperatur darf 55°C und der Druck
50 bar nie iibersteigen!

Aufgabe 1:

Messen Sie die Isothermen von Schwefelhexafluorid (SFg) im Temperaturbereich von 25 — 50° C Im Moodle-
Kurs stehen die Temperaturen, die verwendet werden sollen. Durch das Absprechen aller Gruppen wird der
gesamte Temperaturbereich abgedeckt.

Stellen sie den Thermostaten auf die gewiinschte Temperatur ein und warten Sie bis sich die Temperatur im
Versuchsaufbau stabilisiert hat. Die fiir Sie relevante Temperatur konnen sie am Thermometer im Plexiglasgrohr
ablesen. Die Anzeige am Thermostat kann vom richtigen Wert abweichen. Beginnen Sie mit der Messreihe bei
niedrigster Temperatur.

Fiihren Sie die Messung bei jeder Temperatur sowohl fiir abnehmendes als auch zunehmendes Volumen durch.
Achten Sie besonders darauf, das Volumen nicht zu schnell zu dndern. Das Gas soll sich stindig im thermischen
Gleichgewicht befinden.

Klopfen Sie vor dem Ablesen des Drucks vorsichtig an das Manometer um bereits leichte Druckunterschiede
wahrnehmen zu kénnen.

Starten Sie bei der niedrigsten Temperatur im Bereich reinen Gases (groes Volumen) mit Volumenschritten
von 0,2 cm?®. Wenn Sie das erste mal Fliissigkeit in der Kiivette sehen, konnen Sie im Koexistenzbereich die
Volumenschritte erhdhen, bis fast das ganze Volumen mit Fliissigkeit ausgefiillt ist. Messen Sie dann deutlich
kleineren Schritten, bis zu dem Volumen, an dem der Druck deutlich anzusteigen beginnt.

Ein Druck von 45 bar soll nicht iiberschritten werden.

Bei den nichsten Temperaturen messen Sie bis zu dem Volumen, bei dem bei der vorherigen Temperatur das
erste mal Fliissigkeit gesehen wurde in Volumenschritten von 0,2 cm?. Dann verringern Sie die Volumenschritte
auf 0,1 cm? bis Sie wieder Fliissigkeit sehen. Danach kénnen Sie, wie vorher beschrieben, im Koexistenzbe-
reich die Schritte wieder vergroBBern.

Nach jeder Messreihe soll das Volumen wieder auf 4 cm? vergroBert werden.

Aufgabe 2:

Messen Sie bei einer Temperatur 7 = 50° C > Ty, Isotherme. Bei grolen Volumina (V > 2 cm?) wihlen Sie
eine kleine Schrittweite von ~ 0, 1 cm?, fiir kleine Volumina reicht eine Schrittweite von ~ 0, 1 cm?. Aus diesen
Werten bestimmen Sie spiter die Stoffmenge n des Gases im Gerit.

Achten Sie bei dieser Messung insbesondere darauf, dass ein Druck von 45 bar nicht iiberschritten wird!

Stellen Sie am Ende des Versuchs die Temperatur am Thermostaten auf 25° C und drehen Sie das Volu-
men auf 4 cm® zuriick.

Tauschen Sie Ihre Messdaten mit allen anderen Gruppen aus!
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5 Auswertung

Aufgabe 3:

Fiir die Bestimmung der Stoffmenge » kann ein stark verdiinntes Gas als ideal angenommen werden kann.
Tragen Sie fiir die Auswertung das Produkt p -V fiir die in Aufgabe 2 gemessenen Werte gegen den Kehrwert
des Volumens 1/V auf. Durch Extrapolation auf 1/V — 0 (also V — o) erhalten Sie einen Wert p -V, mit dem
Sie in guter Niherung aus der idealen Gasgleichung (1) die Stoffmenge n bestimmen kdnnen.

Aufgabe 4:

Erstellen Sie ein Diagramm in dem fiir jede Temperatur die Isothermen des Gases gezeigt werden. Tragen Sie
den Druck p iiber das molare Volumen V, auf. Finden und kennzeichnen Sie die Punkte, an denen die Ver-
fliissigung des Gases beginnt bzw. an denen nur noch Fliissigkeit vorliegt. Dies ist normalerweise durch einen
deutlichen Knick in den Kurven erkennbar. Zeichnen Sie bei einigen Messpunkten die Messunsicherheiten
(Fehlerbalken) ein.

Bei der Berechnung des molaren Volumens, muss immer die Stoffmenge des jeweiligen Gerites verwendet
werden. Bei den weiteren Auswertungen arbeiten Sie nun immer mit dem molaren Volumen.

Aufgabe 5:

Markieren Sie in der Abbildung die Begrenzung des Koexistenzbereichs (vgl. Abbildung 3). Es gibt keine
analytische Funktion fiir diese Kurve, Sie diirfen das auch von Hand einzeichnen. Schitzen Sie daraus den
kritischen Punkt ab und markieren Sie diesen in der Abbildung. Schitzen Sie fiir den kritischen Punkt auch
Unsicherheiten ab und zeichnen Sie diese auch mit ein.

Aufgabe 6:

Bestimmen Sie aus dem kritische Volumen Vit und den kritischen Druck py,i; die Gréen a und b fiir ein Mol
und fiir ein Teilchen. Geben Sie Unsicherheiten fiir die Werte an. Diskutieren Sie die Werte fiir das Teilchen.

Aufgabe 7:

Bestimmen Sie aus den gemessenen Isothermen den Dampfdruck p4(7T) fiir die unterschiedlichen Temperatu-
ren. Tragen Sie dann pq4 halblogarithmisch als Funktion von % auf (Arrheniusgraph).

Man stellt fest, dass sich der Dampfdruck im betrachteten Bereich sehr gut mit einer Exponentialfunktion
Pd < e AT (10)

nihern ldsst. Erstellen Sie eine Ausgleichsgerade im Arrheniusgraph und bestimmen Sie die (logarithmische)
Steigung A.

Berechnen Sie nun mit Gleichung (9) fiir alle Temperaturen T < Ty die Verdampfungsenthalpie L. Als V, und
Vi verwenden Sie die Grenzen des Koexistenzbereichs.

Tragen Sie L als Funktion der Temperatur 7" auf. Beschreiben und diskutieren Sie das Ergebnis.

Aufgabe 8:

Vergleichen Sie die kritischen Grofen, die Werte fiir a und b sowie die Verdampfungenthalpie L mit Literatur-
werten. Achten Sie auf eine korrekte Quellenangabe!

Aufgabe 9:

Diskutieren Sie, warum der Druck noch einige Zeit variiert, nachdem das Volumen eingestellt wurde.
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