Mischungsenthalpie

Ziel des Versuchs

Aus Messungen der mittleren molaren Mischungsenthalpie sind die partiell molaren
Mischungsenthalpien als Funktion der Zusammensetzung zu bestimmen.

Unter Annahme des Modells der ,reguldaren Mischungen®, bei denen die Mischungsentropie
gleich der einer idealen Mischung ist, sollen aus den Mischungsenthalpien
Aktivitatskoeffizienten und Dampfdruckkurven berechnet werden.

Vorausgesetzte Kenntnisse
Integrale und partiell molare GroéfRen, Mischungsenthalpie, mittlere molare und partiell molare

Mischungsenthalpie, Mischungsentropie und Freie Mischungsenthalpie

Raoultsches Gesetz, Daltonsches Gesetz, Dampfdruckdiagramme

Theoretische Grundlagen
Mischungsenthalpie

Werden zwei Stoffe A und B gemischt, ohne dass eine chemische Reaktion eintritt, werden i.

a. Mischungswarmen freigesetzt oder verbraucht.

Wenn der Mischungsvorgang bei konstantem Druck ablauft, ist die Mischungswarme gleich
der Mischungsenthalpie

Ayh (4 h = Enthalpie (Mischung) — [Enthalpie (A) + Enthalpie (B)]).

Die Ursache der Mischungsenthalpie liegt in den Unterschieden der
Wechselwirkungsenergien E,, und Egp der artgleichen Molekiile in den reinen Komponenten
sowie der Wechselwirkungs-energie E;z zwischen den verschiedenen Molekiilsorten in der
Mischung. Wenn die Wechselwirkung zwischen gleichartigen Molekiilen starker ist als
zwischen ungleichartigen in der Losung, wird zum Mischen Energie bendtigt, die Mischung
kiihlt sich ab (Beispiel Ethanol/Heptan, 4,,h > 0). Im umgekehrten Fall erwdrmt sich die
Losung (4,.h < 0, Beispiel Ethanol/Wasser).

Der Betrag der Mischungsenthalpie hangt in starkem Malke von der Konzentration der
Losung ab (Ursache: in sehr verdiinnten Losungen gibt es praktisch nur Wechselwirkungen
der gelosten Molekile mit dem Losungsmittel (4A—B) wund zwischen den
Losungsmittelmolekiilen untereinander (A — A), wahrend bei hohen Konzentrationen die
Wechselwirkung (B — B) hinzukommen).

Daten zu den Mischungsenthalpien werden z. B. zur Berechnung von den

Reaktionsenthalpien bendtigt. Aus den tabellierten Standardbildungsenthalpien erhalt man

zunachst die Standardreaktionsenthalpie, die fiir die Standardkonzentration (z. B. 1 mol - 171)
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gilt. Bei der Umrechnung von der Standardkonzentration auf die Konzentration, in der das
System vorliegt, ist die Mischungsenthalpie zur Standardreaktionsenthalpie zu addieren.

Die folgenden GroRen sind zu unterscheiden:
1.) Integrale Mischungsenthalpie (4,,h):

Dies ist die Enthalpieanderung beim Herstellen einer realen Mischung der gewiinschten
Konzentration aus den Komponenten. Sie ist eine Funktion der Stoffmengen n, und nz. Bei
Messung mit einem Kalorimeter der Warmekapazitat c tritt eine Temperaturdnderung AT),
auf, aus der die integrale Mischungsenthalpie als Funktion von n, und nz berechnet werden
kann:

AMh=_C'ATM (1)
2.) Partielle molare Mischungsenthalpie 4,,H;

Ay H; ist eine fir Berechnungen besonders wichtige GroRe. Sie stellt die Enthalpiedanderung
pro Mol des Stoffes i beim Mischen dar, wenn die Zusammensetzung der Mischung nicht
verandert wird. Sie wird durch partielle Differentation von 4,,h nach n; erhalten

Al (aAMh)
MR =\ 73—
anB T,p,na=const
2
0Ayh
Aty = ( 611:14 )

T, png=const

Bei Kenntnis der partiell molaren Mischungsenthalpien kann die integrale
Mischungsenthalpie, die beim Herstellen einer realen Mischung auftritt, berechnet werden:

AMh=nA‘AMHA+nB‘AMHB (3)
3.) Mittlere molare Mischungsenthalpie 4,,H

Wird die integrale Mischungsenthalpie durch die Gesamtstoffmenge n, + ng dividiert, ergibt
sich die mittlere molare Mischungsenthalpie:

(4)

die Uber GI. (3) mit den partiell molaren Mischungsenthalpien 4, H; wie folgt

zusammenhangt:

AMH:xA'AMHA+xB'AMHB . (5)



Berechnung der partiell molaren aus der mittleren molaren Mischungsenthalpie

Gl. (5) ist besonders gut geeignet, um aus der Molenbruchabhéngigkeit der experimentell
leicht zuganglichen mittleren molaren Mischungsenthalpie 4,H die fiir Berechnungen
wichtigen partiell molaren Mischungsenthalpien zu bestimmen. Wird GIl. (5) nach xg
differenziert, folgt:

(A, H
< (aM )> = —AyHy + AyHg (6)
g ) .

Aus GIn. (5) und (6) ergibt sich (unter Verwendung der Gibbs-Duhem-Gleichung:
Xyt HAMHA + Xg * HAMHB = 0)

04y H
AMHA=AMH—XB( )
axB T (7)
9, H
Xp T

Aus der experimentell bestimmten mittleren molaren Mischungsenthalpie als Funktion des
Molenbruchs x; konnten die partiell molaren GrolRen 4,,H, und 4,,Hg graphisch bestimmt

werden (Tangenten-Methode, wie?).

Im vorliegenden Versuch wird die Molenbruchabhangigkeit der mittleren molaren
Mischungsenthalpie 4,,H zunachst durch eine Potenzfunktion dargestellt:

AyH=R-T-xp(1—xp)(a+p - xp) (8)

Dieser Ansatz erfiillt die wichtige Bedingung, dass A4yH der reinen Komponenten
verschwindet (4,H =0 fir x; = 0 und xz = 1). Die Parameter « und B werden so

festgelegt, dass die Fehlerquadratsumme minimal wird.
AMH(xBl 2
FQS = z - xB,L-(l - xB,l-)(af +8- xB,l-) = Min
Die Berechnung der Ausgleichsparameter a und g erfolgt am einfachsten, indem fir
AyH
RT
xg(1—xp)

eine Ausgleichsgerade berechnet wird.



Mit den Anpassungsparametern a und B ergeben sich aus Gl. (7) folgende Ausdriicke fiir die
partiell molaren Mischungsenthalpien:
AyHy =R -T - x3[(a — B) + 2Bxp] ©)

9
AMHB - R . T(l - xB)Z(a’ + ZﬁxB)

Modell der ,regularen Mischungen", Berechnung der Aktivitatskoeffizienten und des
Dampfdruckdiagramms

Fir die mittlere freie molare Mischungsenthalpie 4,,G gilt allgemein:

In idealen Mischungen ist die Mischungsenthalpie 4,,H = 0 (Wechselwirkungen zwischen A
und B sind gleich den Wechselwirkungen A4 und BB).

Die Mischungsentropie idealer Mischungen ist jedoch von Null verschieden (und immer
positiv):

AyS =—R-Y;x;lnx; . (11)
Fir ideale Mischungen gilt also:

AyGigeqy =R -T - Yx;Inx; . (12)
In realen Mischungen ist GI. (12) durch

AyGreq =R-T-Xx;Ina; (13)
zu ersetzen, wobei a; = x; - y; die Molenbruchaktivitdten sind (y; = Aktivitatskoeffizient).

Die Molenbruchaktivitaten a; hangen mit den Partialdriicken p; liber das Raoultsche Gesetz
zusammen (Ableitung siehe Versuch "Dampfdruckdiagramme ..."):

pa={1—xg) PaVa , Pp = Xp " Pp* VB - (14)
p4+ und pg- sind die Dampfdriicke der reinen Komponenten.

Die Aktivitatskoeffizienten konnen nach GI. (14) direkt aus Partialdruckmessungen bestimmt
werden.

Eine in vielen Fallen ausreichende Naherung zur Berechnung der Aktivitatskoeffizienten
liefert das Modell der reguldaren Mischungen, bei dem vorausgesetzt wird, dass die
Mischungsentropie den Wert einer idealen Mischung hat, also vollstandig durch GI. (11)
beschrieben ist. Damit wird aus GIn. (5), (10), (11) und (13)



R-T{{(1 —xg)In(1 —xp) + xgInxg] + [(1 —xp) - Iny, + xgInygl} =
(1 - xB) * AMHA + XBAMHB + R * T[(l - xB) ln(l - xB) + (xB lan)]
Koeffizientenvergleich ergibt:

ApHp AyHp
Y4 = e ET und Yg =€ RT bzw. mit GI. (9):

v, = exb((a-p)+2pxg) yp = e(1-¥p)*(@+2pxp) (15)

GIn. (14) und (15) erlauben die Berechnung des Dampfdruckdiagramms aus der Molenbruch-
abhangigkeit der mittleren molaren Mischungsenthalpie (Voraussetzung: ,regulédre
Mischung"). Das Dampfdruckdiagramm ist die Darstellung des Gesamtdruckes p, + pg als
Funktion des Molenbruchs x} in der fliissigen Phase (Siedelinie oder [ —Kurve). Die

Abhangigkeit des Gesamtdruckes vom Molenbruch x7 in der Gasphase ist die Taulinie oder

g-Kurve. Der Molenbruch x ergibt sich aus

xg= pB
B pa+ s

Aufgaben
Untersucht wird eines der Systeme: n-Propanol / n-Heptan

Cyclohexan / Ethanol
oder n-Heptan / Ethanol
1.) Messung der Mischungsenthalpie von 5 Mischungen im Molenbruchbereich
xg = 0.1; 0.3; 0.5; 0.7, 0.9 bei T = 298K.
2.) Berechnung der Ausgleichsparameter [(Bund Chach GL
3.) Berechnung und graphische Darstellung von Ay H; Ay Hy; AyHg.

Ya; vs als Funktion von x} im Bereich von 0 bis 1 (fir die Berechnung x; =
0; 0.05; 0.10; 0.15... usw. wahlen).

4.) Dampfdruckdiagramm: ps; pg; Pgesame als Funktion von xj;

SOWi€ Pgesam: als Funktion von xf und xJ

Pajidear = (1 — Xxp)par Pg,deat = X Pp* (Raoultsche Geraden).
5.) Graphische Darstellung von 4,,H, 4,,G und T - 4,,S als Funktion von xp.

6.) Angabe der Zusammensetzung am azeotropen Punkt.

5



7.) Vergleich der Ergebnisse mit Literaturdaten (z.B. Landolt / Bornstein, 6. Aufl. Bd.ll/2)

Durchfiihrung
Vor Beginn des Versuches sind die Volumina der Komponenten entsprechend der

gewtlinschten Molenbriiche auszurechnen, wobei das Gesamtvolumen etwa 25 ml betragen

sollte.
Substanz Molmasse [g - mol™1] Diehte [g - cm ] p [mbar]
T =298.2K T =298.2K
n-Heptan 100.21 0.683 60.5
n-Propanol 60.11 0.803 28.3
Ethanol 46.07 0.7893 77.0
Cyclohexan 84.15 0.7786 129.7

Das Kalorimetergefall (Dewar auf einem Magnetriihrer) wird mit der Komponente mit dem
groBeren Volumen gefiillt (mit einer Eppendorf-Pipette aufnehmen). Ein Rihrfisch ist
einzulegen. Der Stopfen mit Heizpatrone, Thermistor und Einfilltrichter ist aufzusetzen, der
Magnetrihrer ist auf eine nicht zu hohe Riihrgeschwindigkeit einzustellen. Ein Vorrat der
zweiten Komponente wird zur Temperierung in einen Thermostaten gesetzt, dessen
Temperatur auf 0.3 K genau mit der Temperatur der ersten Komponente lbereinstimmen
sollte. Gegebenenfalls Temperatur nachstellen.

Nach Ablauf der Vorperiode und wenn beide Temperaturen gleich sind, wird die zweite
Komponente ebenfalls mit einer Eppendorf-Pipette zudosiert.

Die Temperaturmessung erfolgt mit einem Thermistor, dessen Widerstand mit einer
Wheatstonebriicke gemessen wird. Die Briicke ist so abgeglichen, dass bei T = 24 °C die
Briickendiagonalspannung gleich Null ist. Bei einer Temperaturédnderung (z. B. infolge des
Mischungsvorganges) tritt eine von Null abweichende Diagonalspannung auf, die lber ein
Digitalvoltmeter in einen PC eingespeist und direkt in Temperaturen umgerechnet wird
(Programm "mess.exe"). Einzelheiten der Messgeradte- und Computereinstellung sind dem
ausliegenden Arbeitsblatt zu entnehmen.

Folgende Schritte sind zweckmaRigerweise einzuhalten:
- Start des Programms "mess":
- Namen der Datei festlegen, in die die Messergebnisse eingelesen werden sollen,
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- Zeitdifferenz zwischen zwei Messungen eingeben (z.B. 2 s)

- Gesamtmesszeit (in Sekunden) eingeben (z.B. 2000 s)

- Vorperiode mindestens 5 min lang verfolgen (linearen Gang abwarten),
- Zugabe der 2. Komponente durch den Einfiilltrichter.

- Messung der Temperaturdanderung bis zu einer hinreichend langen Nachperiode (linearer
Gang lber 5min). Die Mischungsenthalpie 4,h ergibt sich aus der gemessenen
Temperaturanderung ATy, und der Warmekapazitat ¢ des Kalorimeters zu A4, h = —c-
ATy,

- Die Warmekapazitat des Messsystems hangt von der Zusammensetzung der Mischung
ab und muss deshalb im Anschluss an jeden Mischvorgang neu ermittelt werden. Die
Bestimmung von ¢ erfolgt Gber eine Heizperiode, bei der dem Messsystem Warme
elektrisch zugefihrt wird. Die elektrische Energie I - U - t; und die Temperaturanderung
ATy werden gemessen:

[-U-ty=c-ATy

Die Enthalpieanderung bei der Mischung ergibt sich zu:

AT,,
AMhz_I.U.tH'F
H

Die Temperaturdifferenzen sind gemal der Anleitung ,Verbrennungsenthalpie" aus den
Temperatur-Zeit-Kurven zu bestimmen. Fir die Auswertung der gespeicherten Messdateien
steht das Programm "tempdiff" zur Verfiigung, das vom Assistenten erldutert wird.

Nach Abschluss einer jeden Messung (Mischung und Heizperiode) sind die Mischungen in
eine beschriftete Probenflasche zu fiillen. Mit diesen Mischungen kann ggf. spater der
Versuch ,Dampfdruckdiagramme binarer Mischungen" durchgefiihrt werden.



Aullerdem konnen Analysen zur genauen Bestimmung der Molenbriiche angeschlossen
werden.

[
[

Temperaturverdauf beim Mischen
von n-Heptan und n-Propanol

Temperaturin °C

205 L L 1 J

] 200 400 600 800

Zeit in sec



Zum Versuch 14 "Mischungsenthalpie" (Chemiker / Biochemiker)

Die berechneten Volumina fiir A / B sind als zusatzliche Versuchsvorbereitung dem
Assistenten vorzulegen!!

Legen Sie folgende Tabelle an und berechnen Sie die Volumina A/B unter Verwendung der
Werte aus obenstehender Tabelle fiir eine der angegebenen Mischungen Ihrer Wahl!

~Xp ® ® Vareq inml |v, inml | xp (real) Mareal | TBreal
vyinml  |vg inml inmol  |inmol
0.0 beliebig (0.0
0.1
0.3
0.5
0.7
0.9
1.0 0.0 beliebig
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