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Reale Gase, Kritischer Punkt

Allgemeine Grundlagen

Reale Gase, Kompressionsfaktor (Realgasfaktor), Van der Waals Gleichung, Kritischer Punkt, Virial-

gleichung _ _
Dieses PDF darf germne versuchsbegleitend

genutzt werden. Entscheidend sind aber die
Grundlagen zum Versuch Arbeitsanweisungen in dem zugehdrigen Moodlekurs.

Bei hohem Druck und niedriger Temperatur weichen Gase betrachtlich vom idealen Verhalten ab.
Wird ein solches reales Gas bei konstanter Temperatur verdichtet, ergibt sich eine Serie von p,V
Daten, die eine Isotherme definieren. Bei genligend niedriger Temperatur flhrt die Kompression ei-
nes gegebenen Gases zur Verflissigung. Bei der graphischen Darstellung von p gegen V erhalt man
dann ein Druckplateau beim Dampfdruck der FlUssigkeit. Wenn man die Temperatur schrittweise
erhoht, wird dieses Druckplateau immer schmaler und bei Erreichen der "kritischen Temperatur" T,
wird daraus ein Punkt.

Dieser Punkt, der "kritische Punkt" ist charakteristisch fiir ein jedes Gas und definiert die kritischen
Konstanten fur dieses Gas, d.h. Tyit, Pkrit Und Vi, krit. Oberhalb Ty ist eine Verflissigung unmdglich,
bei welchem Druck auch immer. Ein Gas wird aber betrachtlich vom idealen Gasgesetz abweichen,
wenn seine Temperatur und sein Druck zu nahe bei Ty, und/oder py. liegen.

Van der Waals Gleichung

Van der Waals fuhrte als Erster zwei einfache Modifikationen in die Gasgleichung ein, die das Gas-
gesetz auf reale Gase erweitert. Er beriicksichtigte die zwischenmolekularen Krafte durch die Einflh-
rung des "Binnendrucks" (a - n?/V? oder a/V,,?) und das Volumen der Gasmolekiile durch das Aus-
schlussvolumen n - b:

(1)

a - n?
p+ vz (WV—n-b)=n-R-T oder

a-n?
Pt~V —b)=R-T

m

Eine einfachere Form dieser Gleichung ergibt sich, wenn sie algebraisch nach p aufgel6st wird:

__RT a 2)
P=Wu-b v,2

Eine weitere Umformung zeigt, dass die Gleichung dritter Ordnung in V,, ist:
p-VyP—(b-P+R-T)-Vp,’+a-Vyp,—a-b=0

Die Van der Waals Koeffizienten a und b werden empirisch bestimmt, um die beste Anpassung der
Gleichung an ein spezielles Gas zu erhalten. Sie kdnnen auch aus den kritischen Konstanten be-
rechnet werden. Dazu benltzt man die Tatsache, dass die kritische Isotherme am kritischen Punkt
einen horizontalen Wendepunkt besitzt. Diese Tatsache bedingt, dass sowohl die erste als auch die
zweite Ableitung der Van der Waals Gleichung am kritischen Punkt Null sein missen:
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de T (Vm - b)Z * Vm3 B
dzp: 2'‘R-T _6-a:0 (5)
av,,* V,-b3® v, *

dp R-T 2-a_0 (4)

Einsetzen von Ty, Piit Und Vi kit in die Gleichungen 2, 4 und 5 ergibt die Gleichungen 6, 7 und 8, die
nach den zwei Unbekannten a und b aufgelést werden kénnen:

—_ R Tyt a
it = _
" (Vikrie =) Vinerie” (6)
R Ty 2-a
0="- 2ty 3 )
(Vm,krit - b) mkrit
0= ZIR'Tkrit 6-a (8)

- (Vm,krit - b)3 - Vm,krit4

Da nur zwei Gleichungen zur Bestimmung von zwei Unbekannten ndétig sind, ist a und b
Uberbestimmt. Da Vp, kit am wenigsten genau bekannt ist, wird nach Pyt und Tyt aufgeldst:

27 (R Tiyi)? _R-Tiy (9 at+b)
64 - Diric 8 Pirit

Man sollte sich bei all diesen Uberlegungen aber im Klaren dariiber sein, dass die Van-der-Waals-
Gleichung auf einem groben Modell basiert und die Realitat eines Gases zwar qualitativ sowohl fir
die Gasphase als auch fir die Flissigphase richtig beschreibet aber fir quantitative Berechnung
haufig zu ungenau ist.
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Theorem der korrespondierenden Zustande

Dieses Theorem lasst sich folgendermalen formulieren: Alle Gase mit gleicher reduzierten Tempera-
tur T, und reduziertem Druck p, nehmen das gleiche reduzierte Volumen V, ein. Die reduzierten Vari-
ablen sind wie folgt definiert:

T p Vin

p = V =
T "

T,

Tirit Vi krit

In der Praxis ist dieses Theorem nicht universell giiltig. Es ist jedoch gelungen, das Korrespondenz-
prinzip durch Einfiihrung eines von Stoff zu Stoff veranderlichen Parameters so zu erweitern, dass es
in guter Naherung allgemein erfillt ist. In Verbindung mit den kubischen Zustandsgleichungen von
Redlich Kwong Suave (RKS-Gleichung) und anderen, wird es in der erweiterten Form im Chemiein-
genieurwesen praktisch angewandt.

Realgasfaktor

Um mit Gleichung 2 den Druck eines Gases in einem gegebenen Zustand zu berechnen, missen V,
T und n fir diesen Zustand bekannt sein. Bei realen Gasen kann man n aus Gleichung 10 erhalten,
wenn der dimensionslose Realgasfaktor (Kompressionsfaktor) Z. bekannt ist.

_PVa_ PV (10)

z R-T n-R'T

Flr ideale Gase ist Z = 1. Bei Erhéhen des Drucks nimmt Z normalerweise ab (auf Grund intermole-
kularer Anziehungskrafte) bis zu einem Minimum von ungefahr 0,3 beim Kritischen Punkt. Danach
nimmt Z wieder zu (auf Grund von AbstoBungskraften mit kurzer Reichweite) und Uberschreitet 1 bei
hohen Druicken. Fir diesen Versuch kann der Wert von Z mit geniigender Genauigkeit unter Ver-
wendung des Prinzips der korrespondierenden Zustande erhalten werden. Unter Verwendung dieses
Prinzips lasst sich Z als Funktion von P, und T, darstellen, siehe Zeichnung.

Wenn man p, und T, fir einen gegebenen Zustand berechnet kann man durch Interpolation aus dem
Graphen (Abb.2) auf der nachsten Seite Z bestimmen, mit Gleichung 10 erhalt man n.

PVIRT

(Abb.1)
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Virialgleichung:
Um das Verhalten eines realen Gases zu beschreiben kann man an Stelle der kubischen Zustands-
gleichungen auch die Virialgleichung verwenden:

P Vw_ B c@ DD (11)

7 = =

Die Temperaturfunktionen B(T), C(T), ... bezeichnet man als 2., 3., ... Virialkoeffizienten. Sie werden
in der Praxis empirisch so an die Messdaten angepasst, dass sich ein guter Fit ergibt. Die hdheren
Terme, 4, etc... werden meist nicht bendétigt. Umstellen der verbleibenden Gleichung ergibt eine
Form, die besser zum Kurvenfitten mit der Methode der kleinsten Fehlerquadrate geeignet ist:

p _1 _BM M _, (12)

Die Virialgleichung lasst sich theoretisch begriinden. Die Virialkoeffizienten bringen die zwischenmo-
lekularen Krafte zum Ausdruck, wobei B(T) die Wechselwirkungen zwischen Molekilpaaren, C(T) die
zwischen Dreiergruppen von Molekilen, erfasst.
Wenn man das einfache Hartkugelmodell verwendet, das der Van der Waals Gleichung zugrunde
liegt, ergibt sich:
a-d3-
B=b=21td NL (13)
3
In der Praxis sind B und b aber verschieden.
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Von dem vorgegeben Gas sind verschiedene Isothermen zu messen. Dabei soll die kritische Iso-

therme gefunden werden. Das kritische Verhalten ist zu beobachten. Aus den so gewonnenen Daten

sollen angegeben bzw. berechnet werden:

1. die kritischen Zustandsgréen pyqt. und Ty,

2. die Van der Waals Konstanten a und b.

3. Von allen Ihren gemessenen p,V,T Datenpunkten, wahlen sie den p,V,T Punkt aus, der sich am
idealsten verhalt, und bestimmen damit T, und p;,

4. interpolieren Sie den Realgasfaktor aus dem Graphen (Seite 4 oder 5 dieser Anleitung) flr

Z= f(T,,p;) fur den Datenpunkt von 3., heften Sie diesen bitte zum Protokoll und zeichnen die

Interpolation farbig ein.

berechnen Sie n mit den Daten aus 3. und 4.,

berechnen Sie V,, flr den Datenpunkt von 3.,

mit der Van der Waals Gleichung berechnen Sie den Druck fir den Datenpunkt von 3. und ver-

gleichen ihn mit dem gemessenen Wert,

8. berechnen Sie mit Ihren Daten den Virialkoeffizienten B (nehmen Sie C, D, ... zu null an —
Anm.: Virialgleichung (11) nutzen),

9. Zeichnen Sie alle Isothermen in ein pV-Diagramm,

10. Vergleichen Sie die erhaltenen Werte soweit mdglich mit Literaturwerten.

No o



Versuchsaufbau

Das Gerat zur Messung des kritischen Punktes besitzt als wesentliche Bestandteile eine transparen-
te, volumenkalibrierte Glaskapillare und ein Druckerzeugungssystem mit Manometer.

Die Kompressions- und Messkapillare besteht aus auf3erst widerstandsfahigem Spezialglas. Sie
wurde einer Priifung mit 75-10° Pa bei 60°C unterzogen. Der obere Betriebspunkt fiir das Gerit
liegt bei ca. 50-10° Pa und 55°C. !!!

Als Messmarke dient die das Messvolumen begrenzende Quecksilbersaule! Unterer Meniskusrand!

Die Druckkammer aus rostfreiem Stahl ist mit
ca. 360 g Quecksilber geflllt und bildet mit
der Messkapillare ein druckdichtes System.
In der Druckkammer kann mit einem Handrad
Uber einen Spindelbetrieb ein Kolben bewegt
werden. Die Drehung des Handrades im Uhr-
zeigersinn bewirkt einen Kolbenhub und da-
mit eine Volumenverkleinerung. Die Einstel-
lung des Volumens kann sehr feinflhlig erfol-
gen, max. 16 Umdrehungen flir den gesam-
ten Kolbenhub. Der Druck wird von einem
groflen Manometer angezeigt.

Glaskapillare mit
Gasfullung und
Volumenskala

Manometer

SICHERHEIT

Hand\rad zur
Druckeinstellung

Druck: Sie werden bis zu einem Druck von 50
Bar in einer Glaskapillare arbeiten. Uber-
schreiten Sie unter keinen Umstdnden
50-10° Pa.

Temperatur: Da eine Temperaturerhéhung den Druck (ber das Limit treiben kann, andern Sie die
Temperatureinstellung am Thermostaten nie, wenn Quecksilber in der Kapillare ist. (Ausnahme:
wenn Sie in der Nahe des kritischen Punktes Anderungen von 0.1° C vornehmen.) Uberschreiten Sie
unter keinen Umstéanden 55° C.

Sonstiges: Der untere Anschlag des Handrades ist gut fihlbar und Sie durfen auf keinen Fall versu-
chen mit Gewalt zu Uberdrehen. Nach der Messung drehen Sie den Druckkolben zum unteren An-
schlag zurtick. Die Messkapillare darf keinen auf3eren mechanischen Belastungen ausgesetzt wer-
den. Die beiden Ventile dienen zum Beschicken des Gerats mit Gas. Drehen Sie auf keinen Fall da-
ran.

Versuchsdurchfiihrung.

Setzen Sie den Thermostaten bei Raumtemperatur (ca. 20° C) in Gang. Der obere Deckel des Tem-
periermantels der Messkapillare ist nicht befestigt, achten Sie darauf, dass die Strémungsgeschwin-
digkeit des Wassers nicht zu hoch ist, da es sonst Uberlaufen kann.
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Erste Isotherme:

Wenn die Temperatur (£ 0.1°C) stabil ist, bringen Sie das Quecksilber bis zur 4,0 ml Marke. (Norma-
lerweise liest man bei Quecksilbersédulen in Glasrohren am oberen Rand des Meniskus ab, hier ist
ausdrticklich der untere Rand des Meniskus vor Hersteller vorgeschrieben). Notieren Sie Tempera-
tur, Druck und Volumen in °C, Pa und ml. Klopfen Sie leicht an das Manometer um dessen Reibung
zu Uberwinden. Wenn Druck und Volumen konstant sind, kbnnen Sie sicher sein, dass das thermi-
sche Gleichgewicht erreicht ist. Wiederholen Sie die Druckmessungen bei den folgenden Volumina
(prufen Sie ab und zu ob die Temperatur konstant geblieben ist): 4,0 3,5 3,0 25 2,0 1,5 1,25
1,0 09 0,8 0,7 0,6 0,5 04 0,3 0,2ml. Stellen Sie die Volumina immer so ein, das Sie das
Quecksilber von unten an die jeweilige Marke heran drehen. Wenn Sie versehentlich tber die jewei-
lige Volumen-Marke gedreht haben, senken Sie das Quecksilber wieder etwas ab und kommen er-
neut von unten. Warten Sie immer bis das Gleichgewicht erreicht ist, bevor Sie lhre Messdaten able-
sen. (Klopfen am Manometer nicht vergessen) Solange die Volumina noch grof3 sind, wird das sehr
schnell gehen, bei den kleinen Volumina werden Sie langer warten mussen, da hier erst ein Teil des
Gases Kondensieren muss.

Stoppen Sie in jedem Fall, wenn Sie 50-10° Pa erreicht haben, auch wenn lhre Messreihe noch
nicht zu Ende ist.

Falls Flussigkeit auftritt, registrieren Sie das Volumen und den Druck, bei dem das geschieht. Von da
an registrieren Sie das Gesamtvolumen von Gas + Flussigkeit — also wie zuvor auch weiter am
Quecksilber ablesen.

Wenn Sie alle Daten fir diese Isotherme gemessen haben, drehen Sie das Handrad wieder zurtick,
so dass kein Quecksilber mehr zu sehen ist (bis V > 4 ml).

Weitere Isothermen:
Wiederholen Sie die oberen Schritte bei 30°C, 40°C und 50°C. Ungefahr 10 Minuten sollten jeweils
ausreichen, um die Temperatur zu stabilisieren.
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Kritisches Verhalten und Kritische Isotherme:
Die folgende Tabelle gibt Ihnen Anhaltspunkte fiir die kritischen Konstanten einiger Gase. Beim Ver-
gleich lhrer Daten mit der Tabelle sollten Sie in der Lage sein, die Identitat Inres Gases festzustellen.

Gas Kritischer Druck Krit. Temperatur
in 10° Pa in °C

CO, ~74 ~ 31

Ethan ~49 ~ 32

Freon 13 ~ 38 ~ 29

Freon 23 ~48 ~ 26

Methan ~ 46 ~-83

n-Butan ~ 38 ~152

Propan ~42 ~97

SF¢ ~ 38 ~45

(es handelt sich nur um Anhaltspunkte also keine Literaturwerte!)

Kritischer Punkt

Es soll der kritische Punkt bestimmt und das Verhalten des Systems in seiner Nahe beobachten
werden. Bringen Sie die Temperatur ca. ein halbes Grad unter die in der obigen Tabelle angegebene
krit. Temperatur, stellen das Volumen auf die Mitte des Druckplateaus bzw. Volumenangabe durch
Labormitarbeiter ein und warten Sie, bis das Gleichgewicht erreicht ist. Dann erhéhen Sie die Ther-
mostateinstellung um 0.1° und beobachten sorgfaltig den Flissigkeitsmeniskus in der Kapillare wah-
rend mehrerer Minuten. (Wenn es keine Anderung bis zum Erreichen des Gleichgewichts gegeben
hat, erhéhen Sie die Temperatur ein weiteres Mal um 0.1°). Notieren Sie Ihre Beobachtungen und
versuchen Sie die kritische Temperatur auf ein zehntel Grad genau zu bestimmen. Das ist der Punkt,
an dem gerade eben keine Phasengrenze mehr zu beobachten ist. Zur besseren Erkennbarkeit hal-
ten Sie ein weilles Papier mit einigen diagonalen Linien hinter die Kapillare und beobachten.

Kritische Isotherme
Belassen Sie die Einstellung des Thermostaten auf der kritischen Temperatur und gehen auf 4 ml
Volumen zurlick und messen die komplette kritische Isotherme (s.0.).

Nach Versuchsende:

Danach drehen Sie das Handrad wieder zuriick und stellen Sie am Thermostaten die Solltemperatur
auf 20°C ein und schalten ihn dann ab. Sollte dieser Versuch am nachsten Tag laufen, 6ffnen Sie
bitte die Baddeckel, um eine ausreichende Abkihlung zu gewahrleisten.
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