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1 Grundlagen des Versuchs

Der Zustand eines idealen Gases wird durch die drei elementaren Zustd$etsgr
Druck p, Temperatufl’ und VolumenV vollstandig beschrieben. Die allgemeine Gas-
gleichung

pV =nRT ()

stellt zwischen diesen GRen eine Beziehuniber die allgemeine Gaskonstarite

und die molare Menge des Gases her. Allerdings trifft sie duidase zu, bei de-

nen das Eigenvolumen der Gasteilchen sowie deren gegenseitige Wechselwirkungen
vernachéssigt werden&nnen.

Da dies fir die meisten in der Readit vorkommenden Gase nicht der Fall ist,
berbtigt man eine Gleichung, die entsprechende Korrekturtermeknthies ist die
Zustandsgleichung des realen Gases, die sogenannte van-der-Waals-Gleichung. Sie
lautet

(p+ (%)2a)(V—nb) — nRT 2)

Der Ausdruck(n/V)? - a wird Binnendruck genannt. Durch die stoffspezifische Kon-
stanteu flieBentiber diesen Term die Wechselwirkungssite der Gasteilchen unterein-
ander ein. Der Ausdruckb beschreibt das Eigenvolumen der Gasteilchen.

Allerdings gilt auch diese Gleichung nur in den Bereichen, in denen keine Pha-
seruberginge stattfinden. Im Koexistenzbereich von Gas urigssigkeit liefert sie
z.B. keine korrekten Vorhersagéiber den Zustand der Substanz. Bei den im Fol-
genden beschriebenen Experimenten wurde die Zustandsgleichung des realen Gases
experimentell begtigt, aber auch ihre Grenzen aufgezeigt.

2 Aufnahme und Auswertung eine-V -Diagramms

2.1 \Vorgehensweise

Zunachst wurde iir verschiedene Temperaturen der Zusammenhang zwischen Druck
und Volumen einer festen Menge Schwefelhexafluorig Gftersucht. Die erhalten
p-V-Kurven befinden sich auf dem beigegten Bogen Millimeterpapier.



Bei einigen Messpunkten sind auch Fehlerbalken eingezeichnet. Es wurde ange-
nommen, dass die Volumenmessung mit einem Fehless@A5 ml behaftet war, da
dies die Skalengenauigkeit am Gaskolbens war. die Druckmessung ist der syste-
matische Fehler des Manometers ausschlaggebend, der nach Herstellerangaben bis zu
+0.6 bar betragen kann. Die Temperaturmessung schlie3lich ist@u3C genau.
Dieser Fehler setzt sich zusammen aus der Ablesegenauigkeit des Thermometers von
0.1° und Temperaturschwankungen, die wohl hasigitich durch Viirmeaustausch
mit der Umgebung zustande kamen.

2.2 Interpretation der Ergebnisse und Fehlerquellen

Man sieht an den Kurven, dass sich das Gasbhe Temperaturen (5@) bzw. ge-
ringe Diicke an@hernd wie ein ideales Gas vathund entsprechend Gleichung (i)
undV indirekt proportional sind.

Die Abweichungen im oberen Druckbereich werdenairst noch recht gut durch
Gleichung (2) — die Gleichung des realen Gases — beschrieben. Innerhalliides gr
umrandeten Bereichs treten jedoch grof3e Abweichungen auf, die durch eiris&ferfl
gung des Gases zu eg@kén sind. In diesem Bereich verlaufen die Kurvenaremd
waagerecht, da die aufgenommen bzw. abgegebene Energie erst dann wieder Volu-
menarbeit gegen deiwleren Druck verrichten kann, wenn die Substanz oitiy
verdampft bzw. kondensiert ist.

Dass die Kurven innerhalb desigrumrandeten Bereichs nicht exakt waagerecht
sind, liegt haupt&chlich daran, dass man nicht nach den Messung abwarten konnte, bis
sich System wieder vollahdig im Gleichgewicht befindet, da dies zu lange gedauert
hatte.

Jede Isotherme wurde bei ansteigendem Druck (im Diagramialsezeichnet)
und bei absteigendem Druckufitel) durchfahren. Besonders aiiffg ist dabei, dass
im Koexistenzbereich von Essigkeit und Gas die bei steigendem Druck gemessenen
Werte grundatzlich iiber denen bei fallendem Druck liegen. Auch die im Diagramm
blau markierten Punkte, an denen die Mesfligung jeweils anfing bzw. auftte liegen
bei absteigendem Druck weiter rechts als bei ansteigendem.

Diese Plnomene kann man ebenfalls dadurchaed, dass das Gas nicht ausrei-
chend Zeit zur Ausbildung des Gleichgewichtszustands hatte. Beispielsweise war im
Koexistenzbereich bereits bei Vetfgerung des Volumens um nur 0.1 ml auch nach
einigen Minuten noch das Aufsteigen von Gasighen in der fissigen Phase zu beob-
achten.

Da bei Verdampfen und Kondensieren ein grofRer Energieumsatz stattfindet dau-
ert es offenbar sehr lange, bis das Gas wieder mit dem umgebendenedad im
thermischen Gleichgewicht ist. Veiisert man z.B. das Volumen gerifigig, so ver-
dampft ein Teil der Rissigkeit sofort und entzieht dabei der Umgebung die Verdamp-
fungswarme. Das Systemuilt sich etwas ab, der Druck sinkt zighst. Erst nach
einiger Zeit stellt sich wieder ein Temperaturausgleich mit deérébad ein.



2.3 Der kritische Punkt

Oberhalb der sog. kritischen Temperatur ist auch bei noch so groRem Druck keine
Verflussigung des Gases mehdgtich. Anders ausgeickt heif3t das, unter diesen
Bedingungen sindiilssige und gaéfmige Phase nicht mehr unterscheidbar.

Im vorliegenden Experiment wurde diesesaiRbmen bei einer Temperatur von ca.
T, = 45.5°C beobachtet. Die entsprechende Isothermétyégerade dendcthsten
Punkt des im Diagramm §n markierten Koexistenzbereichs. Aus der Zeichnung
ergibt sich ein kritische Druck vop, = 38.4 bar und ein kritisches Volumen von
Vi = 0.65 ml.

Diese Werte stimmen trotz der relativ fehlerallifen grafischen Bestimmung sehr
gut mit den Literaturwerten voh, = 45.56°C undp, = 38.19 baruberein.

3 Berechung der Konstantern: und b fur SFg

Aus den Messwertendhnen auch die Konstantenund b in der van-der-Waals--
Gleichung (2) bestimmt werden. Am einfachsten geht das, wenn man ausnutzt, dass
die kritische Isotherme im kritischen Punkt einen Sattelpunkt hat, d.h. dass die ersten
beiden Ableitungen des Drucks nach der Zeit verschwinden.

Aus der van-der-Waals-Gleichung aithman

(p+ (%)2@(‘/ —nb) = nRT
nRT ny\2
b= v—m (V) ¢
dp nRT 2n2a
v (V—m)? * V3
p B 2nRT 6n2a
vz (V-—m)3 V4

Setzt man nun die beiden Ableitungen 8stl die erhaltenen Gleichungen nachuf
und setzt sie gleich, so ergibt sich

Vi3nRT, B VART,
2n2(Vi, —nb)2  3n(Vi —nb)3
2
ng = Vk —nb
1
b = —V,=893-107°
3n
Setzt man dies in eine der Gleichungénd ein, so erllt man z.B.
ngnRTk
= —~———=0.80
“ 2n2(V, — nb)?

Will man in in der van-der-Waals-Gleichung statt mit der molaren Memgeit der



TeilchenzahlV rechnen, so iiisser: undb entsprechend umgerechnet werden:

a

—48
ATeilchen N724 =22-10
b _
bTei,lchen - N—A =1.48-10 28

Physikalisch gibbr;cnen das ungeihre Volumen eines Teilchens anakvend der
Ausdrucka,/V? den Druck angibt, den ein Gasteilchen durch die Wechselwirkungen
mit seinen Nachbarn eihrt.

4 Bestimmung der Gasmenge

Um die molare Menge des im Experiment vorhandeg-GBses zu bestimmen wurde
bei jeweils fester Temperatur und festem Druck zwei Messreitiedds Gasvolumen
aufgenommen. Die Temperatur und der Druck waren dabel'mit55°C, p = 20 bar

bzw. p = 25 bar so gewhlt, dass das Verhalten des Gases durch die allgemeine
Gasgleichung 1 ausreichend genau beschrieben wird.

Nach der Formeh = % ergibt sich didiber beide Messreihen gemittelte Gasme-
ne zun = 2.427 + 0.0723 mmol.

Der Fehler ergibt sich dabei folgendermalReiir fnimmt man den Messgéte-
fehler von 0.6 bar (Herstellerangabe) an uad®¥ eine Abweichung von 0.3C (Un-
genauigkeit des Thermometers und Temperaturschwankungen darcheAlstausch
mit der Umgebung). Da das Volumen mehrmals gemessen wurd#t Bran seinen
Fehler aus der Standardabweichung der Messwerte, multipliziert mit dem Faktor der
Studentfunktion.

Da die systematischen Fehler der Druck- und Temperaturmessengiegen, ist
die Annahme einer linearen Fehlerfortpflanzung sinnvoll. Demnachitarian An
nach folgender Formel:

on on on
_ p pV \%
= AV T + AT T? Ap T

Diese Rechnung wurdéif beide Messreihen getrennt audget. Der oben angegebe-
ne Wert fir An ist der Mittelwert der beiden Ergebnisse.

5 Dampfdruckkurve und Verdampfungsenthalpie
Wie im Experiment geseheandert sich im Koexistenzbereich von fester uiiddiger
Phase der Gasdruck nicht. Dieser sogenannte Dampfdruck ist damit nur noch von der

Temperatur akdngig. Als funktionalen Zusammenhang zwischen den beidéfR &r
kann man die Dampfdruckkurve

pDampf(T) = P(Jei% (3)



herleiten. Dabei bedeutétdie molare Verdampfungsenthalpie des Gases.

Abbildung 1 zeigt die DampfdruckkurygT) fur SF;, die aus den Versuchsergeb-
nissen gewonnen wurde. Bei ca.°@bendet die Kurve, da dort der kritische Punkt
erreicht wird und es daher keine Phasieerginge mehr gibt

Das Diagramm in Abbildung 2 hat einen logarithmischen Mal3stab. Doht jst
gegenl/T aufgetragen. Die Steigung der Geraden entspricht somit dem konstanten
Faktor —L/R im Exponenten von Gleichung (3). Also kann man aus dieser Grafik
die Verdampfungsenthalpie bestimmen. Mit einer Steigung-vai R = -2196 erklt
man:

L = 18,26kJ/mol

Dieses Ergebnis unterscheidet sich um ca. 20 % vom Literatu®gdtkJ /mol. Der
relativ groRe Fehler ist auf die fehleratifige Bestimmung der Dampfdruckkurve aus
dem p-V-Diagramm sowie auf die prinzipielle Ungenauigkeit einer grafischen Aus-
wertung zuickzufihren.
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Abbildung 1: Die Dampfdruckkurve, die aus den vorliegenden Messwerten gewonnen
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Abbildung 2: Logarithmische Darstellung der Dampfdruckkurve. Die Auftragung von
Inp gegenl/T erlaubt die grafische Bestimmung der Verdampfungsenthalpie



