3.7. Die freie Enthalpie

3.7.1. Die freie Enthalpie als maximale elektrische Arbeit

In der EnergiebilanAU = Q + W ist die nur von den Anfangs- und Endbgdimen abhangige Anderund)
der inneren Energie unabhangig davon, ob die Reakéiversibel oder irreversibel verlauft.
Dagegen ist bei irreversiblen und durch spontansghichsprozesse getriebenen Vorgéngen des Alitegs
geleistete Arbeit W kleiner und die ausgetauschégrié Q groRer als im reversiblen Grenzfal® | > | Qev|
und |[W]| < | W, |. Die im reversiblen Grenzfall ausgetauschte Waisheine ZustandsgréRe und l4sst sich
mit Hilfe der Entropiednderung AS berechnen: @ = T-AS. Um auch die im reversiblen Grenzfall verrichtete
elektrische Arbeit We, als weitere ZustandsgrofRe exakt berechnen zu kotilert Josiah Willard Gibbs
(siehe 3.7.5.) im Jahr 1876 dieie Gibbs-Enthalpie G = H — TS ein. Bei den meisten chemischen Reaktionen
des Alltags bleibt der AuRendruck konstanp (= 0). AuRerdem haben Edukte und Produkte in deisten
Fallen wieder die Umgebungstemperatur angenomm&n=(0). Unter diesen Bedingungen erhélt man aus der
Anderung der freien Enthalpie die maximal leistbalektrische Arbeit We.:
AG =AH - T-AS, fallsAT =0

=AU + pAV - T-AS, fallsAp =0

=AU = Wypey — Qrev

= Welrev
Die ist dieGibbs-Helmholtz-Gleichung

AG = AH - T-AS = Wyoy \

3.7.2. Die freie Enthalpie als Mal3 fur die Entropiednderung des Gesamtsgsis

Da galvanische Elemente und Elektrolysezellen nahezersibel betrieben werden, hat die freie Epibatine
groRe praktische Bedeutung in der Elektrochemie. iSi aber weit Uber die Elektrochemie hinaus von
Bedeutung, da sie auferdem ein MaR flrggisamte EntropiednderungASyes = ASymg + ASsys in Umgebung
und System ist. Wenn aul3erhalb des Systems keiibergreVorgéange stattfinden, kommt die Entropieduadg
der Umgebung allein durch den Austausch von Warme@m System zustande:AlS,mg = Qumg = —Qys Unter
den Bedingungenp = 0 undAT = 0 ist die Reaktionswéarme gleich der Enthalpaeiiang: Qs = AHsys Aus
der Gibbs-Helmholtz-Gleichung erhalt man damit fdigenden FormAGsys = AHgys — T-ASgys = —T*ASymg —
T-ASsys= —T-ASyes

AGSySZ _T'AS_ng - T'Assys: _T'Asges ‘

Die maximal leistbare elektrische Arbeit kommt agsiafach nur durch den Entropiezuwachs des Gesatatag
zustande! Bei einer spontanen chemischen Reaktioth némlich die auch an die Umgebung abgegebene
elektrische Arbeit durch eine Folge irreversiblanZesse irgendwann vollstandig in Warme umgewandelt
worden sein. Vereinfacht kann man annehmen, dasStdem aus einem galvanischen Element lediglich ei
Ampéremeter heizt und tberhaupt keine mechanischeitAverrichtet.

Die Entropiedifferenz zwischen Anfangs- und Endaodt des Gesamtsystems ist aber ein MaR fir die
Wabhrscheinlichkeit, dass das Gesamtsystem von daidtan Zustand 2 Ubergel#Gsy ist also ein Maf? fir die
Reaktionswahrscheinlichkeit des Systems oder viadinTriebkraft der chemischen Reaktion. Je gréRer die
Triebkraft der Reaktion ist, desto groR3er ist digr&piezunahme des Gesamtsystems und desto gifdie
Abnahme der freien Enthalpie.

3.7.3. Die freie Enthalpie als Malf3 fur das Energieminimum und das Entropieaximum

Eine weitere Deutungsmoglichkeit der Anderung desieh Enthalpie bietet sich durch Betrachtung der
Prinzipien von Energieminimum und vom Entropiemaxim Nach dem 2. Hauptsatz strebt jedes
abgeschlossene Systerain Entropiemaximum an, d.h., die Reaktion findet statt, wem®s,s > 0. Im
Allgemeinen wird aber auch die Entropie élengebunginfolge von Wéarmeaustausch verandert, d.h. marsmus
die Anderung deiGesamtentropie ASges = ASymg + ASyys in Umgebung und System berticksichtigen. Die
Entropie der Umgebung lasst sich u.a. dadurch Verene(AS,nq > 0), dass die in den chemischen Bindungen
der Edukte gespeicherte chemische Energie bei exmhermen chemischen Reaktion teilweise in Foom v
Warme auf die gesamte Umgebung verteilt wiBkschlossene Systemeerden also nicht nur nach dem
Maximum der eigenen Entropie streben, sondern auch nach einglinimum der eigenen Enthalpie weil
dadurch die Entropie der Umgebung erhdht wird:
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Entropiemaximum und Enthalpieminimum bei geschlosseen Systemen

Eine chemische Reaktion lauft spontan ab, wenmelieiligten Stoffe in diese Richtung

1. ihren Energiegehalt vermindern kdnnen (Prinzip Eaergieminimum), d.h., fallsAH < 0 oder
2. ihren Entropiegehalt erhdhen kdnnen (Prinzip \EEmiropiemaximum), d.h., fallsAS > 0.

Praktisch bedeutet dies meistens:

Eine chemische Reaktion lauft spontan ab,, wenmelieiligten Stoffe in diese Richtung
1. Warme abgeben, die Reaktion atsmtherm verlauft, oder

2. ihrenZerteilungsgrad erh6hen kdnnen.

Oft wirken diese beiden BestrebungerKionkurrenz zueinander:

1. Alle Verdunstungsvorgangeund vieleLosungsvorgangesind endothermAH > 0), finden aber trotzdem
statt, da der Entropiezuwachs sehr hochAist ¥ 0). (~ Fall 2)

2. Alle Reaktionen, die lebenden Organismen zAdibau ihrer Kérpersubstanzen (vor allem Proteine,
Fette, Erbsubstanzen) nutzen, schaffen Ordnungvamdindern daher im Korper (bzw. der betreffenden
Zelle) die EntropieAS < 0). Sie finden aber trotzdem statt, da sieletot sind AH < 0). (— Fall 3)

Fur das Zusammenspiel von Enthalpiednderung une@atinderung ergeben sich vier Falle:

Fall1: AH<0OundAS >0

Chemische Reaktionen laufen immer freiwillig ab,nwedie Enthalpie abnimmt und die Entropie zunimmt.
Beispiet

Die Verbrennung von Pentan an der Luft ist statleerm. Da die Teilchenzahl insgesamt und inshexendie
Zahl der gasformigen Teilchen zunimmt, wachst dig@pie stark an. Beide Bestrebungen wirken ingtiéche
Richtung und die Reaktion ist stark exergonisch:

CsHio(fl) + 8 Ox(g) — 5CG (g) + 6 HO (g) mit AH = —3244 kJ/Mol und\S = +308 J/MoK

d.h., bei T = 25°C = 298 K (Raumtemperatur & = AH — T-AS = 3336 kJ/Mol.

Fall 2: AH>0undAS >0
Endotherme Reaktionen kénnen nur ablaufen, wenidimpie anwachst und die Temperatur so hocluléasts

|T-AS| > |AH| und damitAG = AH - T-AS < 0 wird.

Beispiet

Kohle reagiert bei 100 °C nicht mit Wasserdampfi B&00°C findet die Reaktion dagegen endothernt: stat
C(s) + HO(g) — CO(g) + H(g) mit AH = +131 kJ/Mol und\S = +106 J/MoK

d.h., bei T =100 °C = 373 K i®{G =AH @ T-AS = + 91 kJ/Mol

und bei T = 1000 °C = 1273 K i&G =AH - T-AS = -3 kJ/Mol

Umgekehrt findet die exotherme Rickreaktion bei°@Qsor allem unter erhéhtem Druck.) statt, nichérabei
1000°C (siehe Fall 3)

Fall 3: AH<0undAS <0
Reaktionen mit Entropieabnahme kdnnen nur ablawfemn sie exotherm sind und die Temperatur so igiedr

ist, dasgT-AS| < |AH| und damitAG =AH - T-AS < 0 wird.

Beispiet

Wasserstoff und Sauerstoff reagieren bei Zimmeregatpr stark exotherm zu Wasser. Bei sehr hohen
Temperaturen lauft die Knallgasreaktion dagegehtrab!

2 Hy(g) + O(g) — 2 H,0(g) mit AH = -484 kJ/Mol und\S = -87 J/MoK

d.h., bei T =125 °C =298 K i&tiG =AH - T-AS = -458 kJ/Mol

und bei T = 6000 °C = 6273 K i&tG = AH - T-AS = + 39 kJ/Mol

Umgekehrt lauft die endotherme Zersetzung von Wadsei 6000°C freiwillig ab, wahrend bei
Zimmertemperatur nichts passiert. (siehe Fall 2)

Fall4: AH>0undAS <0

Chemische Reaktionen laufen nie freiwillig ab, wedie Enthalpie zunimmt und die Entropie abnimmt.
Beispiel

Sauerstoff reagiert nie freiwillig zu Ozon. Die Rean ist endotherm und die Teilchenzahl nimmt Bbide
Bestrebungen wirken in die gleiche Richtung undRieaktion ist stark endergonisch:

3 0,(g) — 2 O(g) mit mit AH = +286 kJ/Mol undAS = -138 J/MoK

d.h., bei T = 298 K = 25°C (Raumtemperatur A& = AH - T-AS = +327 kJ/Mol

(Der natirliche Zerfall des Ozons, verlauft aufghaer niedrigen Temperaturen und Driicke in den@tphéare
unter Bildung eines Sauerstoffradikals-© O, + O: Diese Reaktion geht nur sehr langsam vor, siglange sie
nicht durch die Zerfallsprodukte der FCKW katalysigird:

1. Bildung eines Chlorradikals durch LichteinwirkungCl, — CF,Cl-+ Cl-,

2. Das Radikal reagiert mit Ozon-€l0; — O, + CICO,
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3. Das Chlorradikal wird durch Reaktion mit dem natiirigebildeten Sauerstoffradikal regeneriert: €lQ:
— Cl+0)

Ubungen: Aufgaben zur Thermodynamik Nr. 31 und 32

3.7.4. Die Konzentrationsabhangigkeit der freien Enthalpie

Die Konzentrationsverhéltnisse im Gleichgewicht wait das Massenwirkungsgesetz lassen sich lear]eit
indem man dieKonzentrationsabhangigkeit der freien Enthalpien Ga, Gg, G¢, Gp, ... der einzelnen
Komponenten A, B, C, D, .im Reaktionsgemisch untersucht.

Bei derklassischen Herleitungnach Gibbs geht man zunachst wieder id@alen Gasenaus und bestimmt
allgemein dieDruckabhangigkeit der freien Enthalpie G. Aus G = H =S = U + pV - T-S folgt im
allgemeinen FallAG = AU + ApV + pAV- AT:S - TAS. Nach dem 1. Hauptsatz ist lreiversibler
ProzessfihrungU = AQey + PAV + Wepey = T-AS + PAV + Weyrey aISOAG = V-Ap — SAT + W Beschrankt

nRT |
man sich aulRerdem aidotherme Vorgange, so erhalt matGr = V-Ap + W, Da sich V :T mit p

andert, muss man zu kleinen Schritten dG = Vdp lzum Integral Gbergehen und erhalt S(p — G(p,T) =

G(p,,T) p2

nRT
f dG + Wy = f dp + Weyey = nR'T'In& + Werrew
G(p.T) n P P

Bei idealen Gasen lasst sich aus dieser Druckabhéangigkeit réemn f Enthalpien direkt auf die

Konzentrationsabhéngigkeit schlieRen, indem man Rientialdruck der einzelnen Komponenten betrachtet.
Der Partialdruck p der Komponente A ist der Druck, den die Komponente alleindiaubefalRwande austben
wirde. Da die Teilchen eines idealen Gases miteinander nictMeirhselwirkung stehen und also nichts
voneinander ,merken”, ist das Verhéltnis des Partialdrugksum Gesamtdruck p gleich dem Verhéltnis der

Teilchenzahl R zur gesamten Teilchenzahl n: einfach proportional zur Teilcdid n; Pa - n—A. Die
p n

. .n
Teilchenkonzentrationr® nennt man aucklolenbruch Xa.
n

Um die molare freie Enthalpie der Komponente A zu bestimrsieit man sich vor, dass eine GefalRwand
semipermeabel d.h., nur fir A durchlassig ist und alle anderen Kongmben zurtickhalt. Handelt es sich z.B.
um H,, so kdnnte man eine Pd-Wand verwenden. Auf der anderenb8éitdet sich die reine Komponente A
unter dem Druck p Nach der Definition des Partialdruckes stehen dann die b8igktame inGleichgewicht,
d.h., die Konzentrationen werden sich nicht verdndernnidiare freie Reaktionsenthalpiefir die Wanderung
von 1 mol A aus dem Innenraum in den AuRenraum ist BEchgn Partialdricken gleich der fir den
Ladungsausgleich notwendigeriektrischen Arbeit: Weyey = AG = —Gy(Xa,p,T) + Gy(pa,T). Dabei ist
Ga(Xa,p,T) die molare freie Enthalpie der Komponente A mit deoiedbruch x im Gasgemisch unter dem
Gesamtdruck p und gpa,T die molare freie Bildungsenthalpie des reinen Stoffes #&rudem Druck p
jeweils bei der gleichen Temperatur T. Da sichaaktrische Arbeit W, auf beiden Seiten der Gleichung

aufhebt, erhalt man &&x,p,T) = Gu(pa,T) = Ga(p,T) + nR-T-In%A = Gu(p,T) + NR-T-In(x,). Verlauft die

Reaktion unteStandardbedingungenp, = 1,013 bar und gI= 298,15 K und bezieht man sich auf n = 1 mol, so
kénnen diemolaren freien Standard-Bildungsenthalpien G= Gat(po, To) aus Tabellen verwendet werden:

Gn’ = Ga® + RTgIn(Xn).

Die Konzentrationsabhangigkeit dieien Enthalpie G, der Komponente A lasst sich auch ausgehend vom
Teilchenmodell herleiten, indem man diglischungsentropie einbezieht, die in den Entropien der isolierten

einzelnen Stoffe noch nicht enthalten ist. Wie im Absctiit5. bzw. 3.6.2. gezeigt, wachst die Entropie von
ny mol eines Stoffes A bei Ausbreitung vom Volumen ®uf das Volumen V um den BetrafS, =

ges

na-R'In . In einem idealen Gas oder einer idealen Losung finden keeehs&lwirkungen zwischen den

Teilchen statt, so dass diese Formel auch dann gilt, vielminsV bereits andere Teilchen aufhalten, d.h., wenn
sich um einenMischungsvorgang handelt. Unter den Ublichen Bedingungsh = 0 undAp = O ist das

Volumenverhaltnis gleich dem Verhaltnis der Teilchenzahl\g//n: = 1 Das Verhaltnis der Teilchenzahlen
A nA
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bezeichnet man als Molenbruch oder Volumenkonzentratign=x —2-. Damit erhalt man fir den
n

Entropiezuwachs vonynTeilchen, die sich in einem System mit insgesamt nchieil frei ausbreiteAS, =
—na-R:In(x,). Die freie Enthalpie & dieser R Teilchen setzt sich zusammen aus der molaren freien Standard-
Bildungsenthalpie &° des einzelne Stoffes und dem Anteil der Mischungsentro®ie Gar = G’ — TAS, =

Gar’ + RTIN(Xp).

Ga? = Ga% + RT¢IN(Xa).

G, ist die elektrische Arbeit, die unter Standardbedingungememalig ist, um die Verbindung A zunéchst aus
den Elementen herzustellen & und dann mit der Konzentration i die Reaktionsmischung einzubringen
(RTyIn(xa). Sie wird daher in Anlehnung an die Elektrostatik agblemisches Potentialgenannt. Eine
Reaktion findet statt, solange die chemischen Potentiale dléitde groRer sind als die der Produkte. Im Fall
einesgalvanischen Elementedasst sich dieelektrische Spannungals Arbeitsvermégen pro Ladung direkt
aus der Differenz der chemischen Potentiale von ProduktenEdolten berechnen. Die Umrechnung der
Einheit Joule auf die Einheit Volt fihrt auf diernstsche Gleichung die im Kapitel Elektrochemie im
Abschnitt 3.4.9. hergeleitet wird.

3.7.5. Die thermodynamische Herleitung des Massenwirkungsgesetzes

Das Massenwirkungsgesetz beschreibt die Konzentrationsverbgilgimes Systems, das sich im Gleichgewicht
befindet. Ein geschlossenes System befindet sich im @kidbht, wenn seinfreie Enthalpie ein Minimum
bzw. dieGesamtentropievon System und Umgebung difeximum eingenommen haben. Eine Reaktion z.B.
nach der Gleichung aA + bB + — cC + dD + ... findet dann nicht mehr satt, weil die Anderder freien
Enthalpie bzw. die Triebkraft auch fur einen noch so kleffemmelumsatz voAx mol verschwindet: Ax-aGa

- AXbGg — ... +AXC:Gc + AX-d-Gp = (—aG — bGg — ... + ¢G¢ + dGp)-Ax= 0. Dabei ist Gz die molare freie
Enthalpie der Komponente A im Reaktionsgemisch. Im dBiggwicht ist also diemolare freie
ReaktionsenthalpieAG = -aG - bGg — ... + ¢G¢ + dGp = 0.

Durch Einsetzen der Formel,&= G,° + RTyIn(x,) fiir die Konzentrationsabhéngigkeit der freien Enthalpien

(vgl. 3.7.4.) in dieGleichgewichtsbedingungAG = -aG, - bGg - ... + ¢G¢c + dGp = 0 erhalt man das

Massenwirkungsgeset#ir die Reaktionen aA + bB + —» cC + dD + ... unter Standardbedingungen in der
c d

Form AG® = -aG - bGg® - .. + ¢Gc’ + dGp’ = -RTgn=S D = RTInK, K, ist die

Xa - Xp e
Gleichgewichtskonstanteder Gasreaktion bezogen auf Molenbriiche bzw. Partialdriicke:

AG? = -R-TyIn(K ) fir ideale Gasgemische

In idealen Losungenliegen ahnliche Verhaltnisse vor, wobei aber bei der Festledes8tandardzustandes
der Standarddruck op= 1 bar durch dieStandardkonzentration ¢, = 1 Mol/l ersetzt wird. Im

Massenwirkungsgesetz ersetzt man entsprechend Molenbriiche Doaekverhaltnisse x = Pa durch
Po

cf o’ ... a6

. AG°= —RTOIn& ~RTJnK,bzw. K =e RT .

1 Mol/I [A}a.[B]b.___

. . C
Konzentrationsverhaltnisse [A] = 2 =
0

AG® = -RTyIn(K ) fiir ideale Lésungen

Da in wassrigen Losungedonen vorliegen, hainG® auRerdem die Bedeutung der maximal unter reversibl
Bedingungen leistbareslektrischen Arbeit, wenn 1 Mol Edukte in 1 Mol Produkte umgesetzt werd2azu
mussten allerdings die Edukte in entsprechendem rsdbass vorliegen, d.h., es miisste ein
Ungleichgewichtszustanderzeugt werden. Im Gleichgewicht wird naturlictere Arbeit verrichtet und es gilt
AG =0.

Chemisches Gleichgewicht und freie Enthalpie

Aus der GIeichun@GO = -R-TqIn K folgt insbesondere

K > 1 < [Produkte] > [Edukte}~ Hinreaktion exergonisct® AG <0
K < 1 < [Produkte] < [Edukte}~ Hinreaktion endergonisch AG >0

Ubungen: Aufgaben zur Thermodynamik Nr. 33
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3.7.6. Josiah Willard Gibbs

American theoreticgbhysicist, chemist andmathematician. One of | f
the greatest American scientists of all time, heisl much of the | ,:'-‘;'-L
theoretical foundation for chemical thermodynamizs well as | #f"j"
physical chemistry. As a mathematician, he invenector analysis E‘ﬁv
independently of Oliver Heaviside. It is in goodtphanks to Gibbs |
that much of physical and chemical theory has sben exposited y
using vector analysis. .
Gibbs’ father was a professor of sacred literatirthe Yale Divinity |
School.
After attending the Hopkins School, Gibbs matriteda at Yale |
College at the age of 15. He graduated in 1858 tieatop of his
class, and was awarded prizes in mathematics atiml La

In 1863, Gibbs was awarded the first Ph.D. degneengineering in
the USA from the Sheffield Scientific School at ¥aHis thesis was
entitled: On the Form of the Teeth of Wheels infSpaaring.He then
tutored at Yale, two years lmatin and one year in what was then caliedural philosophy, now comparable
to the natural sciences, particulaplgysics In 1866 he went t&urope to study, spending a year eachPatis,
Berlin, andHeidelberg, where he was influenced Byrchhoff andHelmholtz. At the time, German academics
were the leading authorities in chemistry, thermmadyics, and theoretical natural science in genditase
three years account for nearly all of his life dpmutside New Haven.

In 1869, he returned to Yale and was appointedeBsofr ofMathematical Physics n 1871, the first such
professorship in the United States and a positehdid for the rest of his life. The appointmenswapaid at
first, a situation common in Germany and otherwisé unusual at the time, because Gibbs had yetilish
anything. Between 1876 and 1878 Gibbs wrote a sefepapers on the graphical analysis of multi-phas
chemical systems. These were eventually publishgdther in a monograph title@n the Equilibrium of
Heterogeneous Substanceshis most renowned work. It is now deemed one hif greatest scientific
achievements of the 19th century, and one of thmmdations of physical chemistry. In these papetsh&i
applied thermodynamics to interpret physicochemiteinomena, successfully explaining and interreatihat
had previously been a mass of isolated facts.

Gibbs also wrote on theoretical thermodynamicsl8@3, he published a paper on the geometric reqiagien

of thermodynamic quantities. This paper inspired Welk to make (with his own hands) a plaster cast
illustrating Gibbs's construct which he then senBtbbs. Yale proudly owns it to this day.

[edit] Later years

In 1880, the newlohns Hopkins University in Baltimore, Maryland offered Gibbs a position jmay$3000.
Yale responded by raising his salary to $2000, laadlid not leave New Haven. From 1880 to 1884, &ibb
combined the ideas of two mathematicians, dhaternions of William Rowan Hamilton and theexterior
algebra of Hermann Grassmann to obtain vector analysis (independently formudatey the British
mathematical physicist and engineer Oliver HeaeisidGibbs designed vector analysis to clarify addaace
mathematical physics.

From 1882 to 1889, Gibbs refined his vector analysrote oroptics, and developed a neslectrical theory of
light. He deliberately avoided theorizing about the cttme of matter, a wise decision in view of the
revolutionary developments in subatomic particled guantum mechanics that began around the tintésof
death. His chemical thermodynamics was a theogrediter generality than any other theory of matieant in

his day.

After 1889, he worked ostatistical mechanics laying a foundation and "providing a mathematfcamework

for quantum theory and for Maxwell's theories". WM®te classic textbooks on statistical mechanidsckvYale
published in 1902. Gibbs also contributed doystallography and applied his vector methods to the
determination oplanetary andcometorbits.

In 1901, Gibbs was awarded the highest possiblemgranted by the international scientific commyrf his
day, granted to only one scientist each year: theléy Medal of the Royal Society of London, for mgi'the
first to apply the second law of thermodynamicshi® exhaustive discussion of the relation betwdwmical,
electrical, and thermal energy and capacity foeml work." This is considered Gibbs's greategndific
contribution.

Not much is known about the names and careershifsGi students.

Gibbs never married, living all his life in his @fiood home with a sister and his brother-in-laie Yale
librarian. His focus on science was such that he gemnerally unavailable personally. His protégé. BMidson
explains: "Except in the classroom | saw veryditf Gibbs. He had a way, toward the end of theriadton, of
taking a stroll about the streets between his stndkie old Sloane Laboratory and his home --tke liéxercise
between work and dinner -- and one might occasipiaime across him at that time." Gibbs died in Ndawen
and is buried in Grove Street Cemetery.

i
5 i L

31



