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Kapitel 10 - Gase

Gase bestehen aus raumlich weit voneinander getrennten Atome/Molekile in schneller
Bewegung

Druck
e Kraft pro Flache in Pa(scal) oder bar
e Normdruck = 760mm = 101,325 KPa = 1,01325 bar = 1 atm
e Messung des Atmospharendrucks durch Barometer, des Druckes in einem
Behdlter durch Manometer

Das ideale Gasgesetz

p- V=n-R-T:p=Druck; V= Volumen; n = Stoffmenge; T = Temperatur; R = ideale Gaskonstante

3
S _gapastam

R =873145
mol - K mol - K

Ideales Gas
Hypothetisches Gas, das unter allen Bedingungen die Gleichung exakt erftllt, d.h. ein
Gas, dass die Voraussetzungen der kinetischen Gastheorie (s.u.) erflllt.

Spezialfalle

Avogadro-Gesetz

Gleiche Volumina beliebiger Gase enthalten bei gleicher Temperatur und gleichem Druck
die gleiche Anzahl von Molekiilen

- Eine gleich groBe Anzahl von Moleklilen zweier Gase beansprucht das gleiche
Volumen: Ein Mol Gas besteht aus 6.022 x 10%* Molekiilen bei einem Volumen von
22,414 Litern = Molvolumen unter Normbedingungen

d= ——; d = Dichte; M = Molmasse; V,, = Molvolumen; Normbedingungen; n = 1 Mol

m

Boyle-Mariotte-Gesetz
Das Volumen eines Gases ist umgekehrt proportional zum Druck

PV, =p,-V,;n T=const

Gay-Lussac-Gesetze

Temperaturerhéhung um 1°C = Volumendehnung um 2#73 des Volumens, das bei 0°C

eingenommen wird und Druckerhéhung um 2#73 des Druckes, der bei 0°C geherrscht hat.
V=k-T;np= const.

p=k"T ;n,v = const.

k, k” = Proportionalitdtskonstanten; T in Kelvin (0 K= -273,15 °C)

Wenn n = const.:
DV _D -V,
T, T,
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Die kinetische Gastheorie

e Teilchen mit im Vergleich zum Gesamtvolumen vernachldassigbarem Volumen und
untereinander vernachlassigbaren Anziehungskraften sind im Raum verteilt und
befinden sich in stéandiger, schneller & geradliniger Bewegung; bei
ZusammenstéBen mit anderen Teilchen oder der GefaBwand kann Energie von
einem Teilchen auf ein anderes libergeben werden, es geht jedoch insgesamt
keine kinetische Energie verloren.

e Der Druck eines Gases entsteht durch die Kollision von Teilchen mit der
GefaBwand.

e Mehr Teilchen pro Volumeneinheit > Mehr Kollisionen - Héherer Druck

e Verkleinerung des Volumens - Erhdhung der Teilchen pro Volumeneinheit >
héherer Druck

e Hoéhere Temperatur > hohere Geschwindigkeit der Teilchen - heftigere
Kollisionen > héherer Druck

e Das ideale Gasgesetz kann aus der kinetischen Gastheorie hergleitet werden
(siehe Mortimer).

e Die Temperatur ist die GréBe, die der mittleren kinetischen Energie eines
Teilchens eines Gases proportional ist.

Das Dalton-Gesetz der Partialdriicke

e In Gemischen von Gasen, die nicht miteinander reagieren, setzt sich der
Gesamtdruck p aus den Partialdriicken der einzelnen Komponenten zusammen.

e Der Partialdruck ist der Druck, den die Komponente ausiiben wiirde, wenn sie als
einziges Gas in gleicher Menge im gleichem Volumen vorhanden ware.

e Dies kommt u.a. deswegen zustande, da sich zwischen den Gasteilchen soviel
Volumen befindet, dass weitere (andere) Teilchen eingeschoben werden kénnen,
ohne dass Anziehung, Druckanderung o.a. stattfindet.

e Die Temperatur wird durch Mischen zweier Gase also nicht verandert.

Stoffmengenanteil bzw. Molenbruch eines Gases A in einem Gemisch mit Gas B:

_n4) _
x(A) = () + n(B) ; Xx(A) + x(B) =1

Partialdruck:

n(4)
Ay=——-p=x(A)- p (x = Stoffmengenanteil; p = Gesamtdruck)
p(4) () + n(B) p=x(4)-p
Auffangen von Gasen:
Gas wird in ein nach unten offenes und mit Wasser gefiilltes Gefa3 eingeleitet > Gas
verdrangt Wasser und vermischt sich mit Wasserdampf > Partialdruck des Gases =
Atmospharendruck - Partialdruck des Wasserdampfs
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Molekilgeschwindigkeiten

Diffusion = Vermischung zweier Gase
Bei Normbedingungen erfahrt ein H,-Molekiil pro Sekunde 1,4 x 10!° StéBe, die mittlere
freie Weglange zwischen zwei StéBen betragt 0,13 pm

Aus der kinetischen Gastheorie und dem idealen Gasgesetz lasst sich auch folgende
Gleichung herleiten:

[3RT
V=, |—
M

v ist die Wurzel aus dem mittleren Geschwindigkeitsquadrat. Dies ist die Geschwindigkeit
eines Molekils, dessen kinetische Energie dem Mittelwert der kinetischen Energien aller
Molekiile im Gas entspricht und ist nicht identisch mit dem Mittelwert der
Geschwindigkeiten aller Molekiile (d.h. der Mittelwert aller Werte v ist nicht gleich dem
Quadrat des Mittelwertes aller Werte v).

Durch die zahlreichen Kollisionen unterliegen die Teilchen eines Gases sténdigen
Richtungs- & Geschwindigkeitsdanderungen; die statistische Verteilung der
Geschwindigkeiten in einem Gas heit Maxwell-Boltzmann-Geschwindigkeits-
verteilung, sie besagt, dass die Anzahl der Teilchen fir v — 0 und fir v — o gegen 0
geht und sich dazwischen ein Maximum befindet. Bei Erhéhung der Temperatur wird die
Verteilung flacher und dehnt sich in den Bereichen héherer Teilchengeschwindigkeit aus.
Eine dhnliche Verteilungskurve lasst sich auch fir die kinetische Energie aufstellen, diese
ist jedoch von der Teilchenmasse unabhangig.

Das Graham-Effusionsgesetz

Aus der kinetischen Gastheorie kann hergeleitet werden:

v, M (B)
— = ; va = Geschwindigkeit eines Teilchens des Gases A mit mittlerer kinetischer Energie
v, \M(A)

Wenn zwei Behdlter mit einer gleichartigen, sehr kleinen fonung jeweils ein Gas unter
gleichen Bedingungen enthalten, stromt Gas durch diese Offnung aus, dieser Vorgang

nennt sich Effusion. Die mittlere kinetische Energie der Molekile der beiden Gase ist

gleich.

Effusionsgeschwindigkeit r = Ausstromende Gasmenge pro Zeiteinheit = Zahl der
Molekiile, die pro Zeiteinheit in ihrer Bewegung die Offnung treffen, sie ist abh&ngig von
der Molekilgeschwindigkeit, d.h. von der Temperatur und von der Molmasse. Die
Molmasse ist proportional zur Dichte.

ry V4 M (B) _ dy

Ty Vg M(A) d,

Dies kann zur Trennung von Isotopen angewandt werden, da auch leichtere Isotope eine
héhere Effusion haben.

Auch die Warmeleitfahigkeit und die Schallgeschwindigkeit hangen mit der

Molekllgeschwindigkeit zusammen, ausserdem sind diese beiden umso gréBer, desto
geringer die molare Masse ist.
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Reale Gase

Reale Gase sind Gase unter ungewdhnlichen Temperatur- und/oder Druckbedingungen

Der Kompressibilitatsfaktor 2—; betragt bei idealen Gasen = 1 mol; bei realen

Gasen ist er # 1 mol

Es gibt zwei Grinde flr die deutliche Abweichung der realen Gase vom
Kompressibilitatsfaktor idealer Gase:

1. Laut der kinetischen Gastheorie gibt es keine Anziehungskrafte zwischen den
Molekililen von Gasen, diese missen jedoch vorhanden sein, da sonst eine
Verflissigung nicht mdglich ware.

Durch erhdhten Druck machen sich diese Anziehungskrafte starker bemerkbar und
bewirken so eine Verringerung des Volumens gegenliber dem entsprechendem
Volumen bei idealen Gasen, dies fihrt zu Werten < 1.

2. Laut der kinetischen Gastheorie haben einzelne Molekiile keinen Raumbedarf,
deswegen wdre das Gasvolumen bei T = 0K auch 0 (durch das fehlen der
Bewegung).

Durch erhdéhten Druck werden die Abstande zwischen den Molekdllen verringert,
die Molekilvolumen selbst kdnnen jedoch nicht verringert werden, das
tatsachliche Gasvolumen gegeniber dem entsprechendem Volumen bei idealen
Gasen steigt also, dies flihrt zu Werten > 1.

Welcher dieser beiden Effekte dominiert, hangt von den experimentellen Bedingungen
ab.

Das ideale Gasgesetz wird bei einem Gas bei abnehmendem Druck und gleichzeitig

zunehmender Temperatur zunehmend erfillt.

Die durch diese Erkenntnisse modifizierte Zustandsgleichung ist die
Van-der-Waals-Gleichung:

2

n -a
p+ . (V -n -b) =n-R-T; a, b = Van-der-Waals-Konstanten;
y2

IR L
— , die Einheit von b ist —
mol~ mol

die Einheit von a ist

2 .

a
-— reprasentiert die zwischenmolekularen Anziehungskrafte und die Zahl der

Wechselwirkungen zwischen den Molekilen; die Kollisionen mit der GefaBwand
werden durch die Anziehungskrafte geschwacht.
e n-b reprasentiert den Volumenanteil der nicht kompressibilen Molektile
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Verflissigung von Gasen

Die intermolekularen Anziehungskrafte wirken wie eine klebrige Oberflache der Molekile.
In einem Gas kénnen diese jedoch aufgrund der hohen Geschwindigkeit und der hohen
Zahl an St6éBen nicht aneinander haften bleiben. Durch Absenkung der Temperatur oder
Erh6éhung des Druckes kann dies kompensiert werden. Es folgt eine Abweichung vom
idealen Verhalten bis hin zur Verflissigung.

o Die kritische Temperatur ist die Temperatur, oberhalb derer sich ein Gas nicht
mehr verfllissigen lasst, unabhdngig von der Menge des aufgewendeten Drucks,
sie reprasentiert die Starke der intermolekularen Anziehungskrafte eines Stoffes.

e Der kritische Druck ist der Mindestdruck, der aufgewandt werden muss, um ein
Gas bei kritischer Temperatur zu verflissigen.

Joule-Thomson-Effekt
Verringerung des Drucks eines komprimierten Gases - Expansion (Arbeit gegen die
intermolekularen Anziehungskrafte) und Abkiihlung (Notwendige Arbeit flir Expansion

wird der kinetischen Energie entnommen).
- Nutzung dieses Effekts zur Herstellung von flissigen Gasen
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