Molekulare Thermodynamik fiir die chemische ProzeBiplanung

Von John M. Prausnitz *

Das Wissen iiber thermodynamische Eigenschaften ist fiir die Planung quantitativer Prozesse
zur Herstellung chemischer Produkte wesentlich. Kalorische GroBen, die fiir Warmebilanzen
benoétigt werden, sind gewdhnlich bekannt oder leicht abzuschitzen. Wichtiger — und oft viel
schwerer zu schdtzen — sind die chemischen Potentiale von Komponenten in Mischungen. Sie
bestimmen die Phasengleichgewichte, die fiir Trennungen wesentlich sind, und die chemischen
Gleichgewichte, deren Kenntnis fiir die Entwicklung von chemischen Reaktoren und von
Trennungen, die auf chemischen Reaktionen beruhen, notwendig ist. Die Molekulare Thermo-
dynamik ist eine technisch ausgerichtete Wissenschaft zur Berechnung der gewiinschten chemi-
schen Potentiale aus einem Minimum an experimentellen Daten. Sie beruht auf der klassischen
und der statistischen Thermodynamik und ermittelt chemische Potentiale mit Modellen, die
auf der Molekiilphysik und der Physikalischen Chemie basieren. Dieser Beitrag stellt einige
ausgewihlte Anwendungen der Molekularen Thermodynamik vor: die Bestimmung chemi-
scher Potentiale in stark nicht idealen Mischungen, wie sie fiir die Planung von Destillations-
kolonnen und die ProzeBsicherheit erforderlich sind; die Ermittlung der Bedingungen, unter
denen Kristalle einheitlicher GroBe aus uberkritischen Gasen gefilit werden kénnen, aus
Zustandsgleichungen; Molekiilorbitalberechnungen als Wegweiser bei der Entwicklung von
Alternativen zu umweltgefdhrdenden Chlorfluorkohlenwasserstoffen; Molekiildynamik-
Simulationsrechnungen fiir die Trennung von Gasgemischen mit pordsen Adsorbentien; die
Berechnung von Gleichgewichten in zweiphasigen widBrigen Systemen fiir die Trennung von
Proteinmischungen; die Erweiterung zur Polymerlosungsthermodynamik als Wegweiser bei
der Synthese von Hydrogelen, die fiir die Proteingewinnung aus Sojabohnen und zur kontrol-
lierten Arzneimittelfreisetzung geeignet sind.

1. Einleitung

Vor einer Generation war das Ziel der Verfahrenstechnik
noch einfach anzugeben: die Erarbeitung wirkungsvoller
und wirtschaftlicher Methoden fiir die grof3technische Pro-
duktion dessen, was der Chemiker oder Werkstoffkundler in
kleinen Mengen herstellt. Heute ist diese Aussage unvoll-
standig. Der Verfahrensingenieur fangt heute anders als vor
25 Jahren nicht dort an, wo der Chemiker aufhért, vielmehr
arbeiten Chemiker und Verfahrensingenieur in zunehmen-
dem MaBe bei der Konzeption und Entwicklung von Pro-
dukten zusammen, d. h. sie miissen parallel arbeiten.

Soll die Idee fuir ein neues Produkt Wirklichkeit werden,
so muB bereits in der Frithphase der Entwicklung das Her-
stellungsverfahren in die Uberlegungen einbezogen werden.
Dabei spielen nicht nur Produktionskapazitiat und Produkt-
qualitat eine Rolle, sondern in zunehmendem MaBe auch die
Beriicksichtigung von Sicherheit und Umweltschutz.

Die Planung chemischer Verfahren basiert auf mehreren
wissenschaftlichen Disziplinen, deren relative Wichtigkeit
von der Art des Produkts abhdngt. Nur einige wenige dieser
Disziplinen sind immer wesentlich; sie sind die Eckpfeiler der
Verfahrenstechnik. Eine von ihnen ist die chemische Ther-
modynamik. Dieser Beitrag stellt einige Anwendungen
der chemischen Thermodynamik in der Verfahrenstech-
nik vor.

Der erste Hauptsatz der Thermodynamik liefert fiir die
ProzeBplanung Energiebilanzen, fiir die in erster Linie kalo-
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rische GroBen erforderlich sind. Diese lassen sich gewdhn-
lich aus bekannten experimentellen Daten oder aus halbem-
pirischen Korrelationen erhalten. Der zweite Hauptsatz der
Thermodynamik liefert einen quantitativen Rahmen fiir die
Berechnung von Phasengleichgewichten und chemischen
Gleichgewichten. Diese Gleichgewichte sind wesentlich fir
die Planung von Trennoperationen wie Destillation und Ex-
traktion, und sie sind oft fiir die Planung chemischer Reak-
toren und auf chemischen Reaktionen beruhender Trenn-
operationen erforderlich.

2. Das chemische Potential

Die wichtigste thermodynamische Eigenschaft fiir die Be-
rechnung von Gleichgewichten in Gemischen ist das che-
mische Potential yu einer jeden Komponente als Funktion
von Temperatur, Druck und Zusammensetzung. Diese che-
mischen Potentiale sind oft nicht leicht zu erhalten.

Die wesentlichen Beziehungen fiir Phasengleichgewichte
und chemische Gleichgewichte wurden vor 115 Jahren von
Gibbs angegeben. Sie sind bemerkenswert einfach: Im Pha-
sengleichgewicht gilt fiir jede Komponente i, die in den im
Gleichgewicht befindlichen Phasen existiert, Gleichung (1).

M= M

Im chemischen Gleichgewicht, d. h. wenn eine reversible che-
mische Reaktion, A + B=C, ihr Gleichgewicht erreicht
hat, gilt Gleichung (2).

Mc = ta + Ha (2)
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Die Gibbs-Gleichungen sind triigerisch einfach, denn ihre
Ubertragung auf die Praxis ist sehr schwierig, insbesondere
bei Mehrkomponenten-Systemen, die komplexe Molekiile
enthalten. Fiir solche Systeme sind experimentelle Daten rar
oder fehlen vollig.

Fiir die Anwendung der chemischen Thermodynamik auf
die Planung chemischer Prozesse ist es notwendig, einen Be-
zug zwischen dem abstrakten, im wesentlichen mathemati-
schen chemischen Potential 4 und den physikalischen MeB-
groBen Druck p, Temperatur T und Zusammensetzung x
herzustellen. Die klassische Thermodynamik liefert nur for-
male Beziehungen zwischen dem chemischen Potential und
anderen makroskopischen Eigenschaften. Um Beziehungen
zwischen dem chemischen Potential und Molekiileigenschaf-
ten zu erhalten, miissen wir iiber die klassische Thermodyna-
mik hinaus zur statistischen Thermodynamik gehen. Aber
fiir die meisten realen Situationen reichen die gegenwadrtigen
Kenntnisse in der statistischen Thermodynamik nicht aus.

Die Ubertragung der Gibbs-Gleichungen auf die Praxis
erfordert Niherungsmodelle auf der Grundlage von Mole-
kiilphysik und Physikalischer Chemie, die als Briicke zwi-
schen den Gibbs-Gleichungen und den fiir die ProzeBpla-
nung bendtigten GroBen dienen. Die Parameter, die in
diesen Modellen erscheinen, sind mit nur einigen wenigen
experimentellen Messungen zugdnglich. Die Entwicklung
und Anwendung derartiger Ndherungsmodelle ist das Ge-
biet der Molekularen Thermodynamik '], die so wesentliche
Informationen fiir die Herstellung einer groBen Vielfalt che-
mischer Produkte liefert, wie durch die in diesem Beitrag
vorgestellten Beispiele veranschaulicht wird.

3. Nicht ideale Fliissigkeitsmischungen:
Aktivititskoeffizienten aus Gruppenbeitrigen

In der Chemischen Industrie beruhen viele (in der Tat die
meisten) Trennmethoden auf Kontakten zwischen Phasen,
bei denen sich im Gleichgewicht die Zusammensetzungen
der beiden Phasen unterscheiden. Bekannte Beispiele hierfiir
sind Destillation, Absorption, Extraktion, Kristallisation
und Adsorption. Diese Trennoperationen sind bei zahlrei-
chen chemischen Produkten sogar der teuerste Herstellungs-
schritt. Es ist deshalb von direktem wirtschaftlichem Interes-
se, wirkungsvolle Trennoperationen zu entwickeln. Dazu
miissen jedoch die thermodynamischen Eigenschaften von
Mischungen, insbesondere fliissigen, bekannt sein. Eine Be-
schreibung der thermodynamischen Eigenschaften von Mi-
schungen, die als ideale Losungen betrachtet werden, macht
es oft moglich, ausschlieBlich unter Verwendung experimen-
teller Daten fiir die reinen Komponenten die Eigenschaften
der Mischung vorherzusagen.

Bei realen Losungen konnen die fiir ideale Losungen giilti-
gen Gleichungen nur als niitzlicher Ausgangspunkt fiir die
Entwicklung einer systematischen Theorie dienen, da hier
zur Beschreibung der Eigenschaften Aktivitdtskoeffizienten
y benGtigt werden, die in der Regel stark von der Zusammen-
setzung, mdBig von der Temperatur und (auBer bei hohen
Driicken oder kritischen Bedingungen) schwach vom Druck
abhangen.

Es gibt zahlreiche Methoden zur Messung von Aktivitdts-
koeffizienten, und die Literatur ist reich an experimentellen
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Ergebnissen, insbesondere fir bindre Systeme bei Tempera-
turen nahe Raumtemperatur. Aber die Zahl moglicher Mi-
schungen (insbesondere Mehrkomponenten-Mischungen)
und die Vielfalt an Bedingungen (Zusammensetzung, Tem-
peratur) sind so groB, daB die experimentelle Bestimmung
aller gewiinschten Aktivititskoeffizienten sich von selbst
verbietet. Eine der Aufgaben der Molekularen Thermodyna-
mik ist, ein Verfahren zu bieten, mit dem die Aktivititskoef-
fizienten fiir eine groBe Vielfalt von Mischungen unter Ver-
wendung eines Minimums an experimentellen Informatio-
nen geschdtzt werden konnen.

Bei Fliissigkeitsmischungen, die typische Nichtelektrolyte
(z. B. Kohlenwasserstoffe, Ketone, Alkohole, Nitrile, Ether,
schwache organische Sdauren, Ester, Wasser) enthalten, kon-
nen die Aktivititskoeffizienten aus Gruppenbeitriagen ge-
schitzt werden.

Betrachten wir zur Veranschaulichung eine Mischung aus
Toluol und Aceton. Fiir jede Komponente gibt es zwei Bei-
trige zum Aktivitatskoeffizienten: der erste kommt vom Un-
terschied in der MolekiilgroBe, der zweite von anziehenden
Kriften zwischen Molekiilpaaren. In dieser bindren Mi-
schung gibt es drei mogliche Paare: Toluol-Toluol, Aceton-
Aceton und Toluol-Aceton. Zur Charakterisierung dieser
Paarwechselwirkungen ist es niitzlich, das Konzept der
Gruppenbeitrige einzufiihren: Jedes Molekiil wird, wie in
Abbildung 1 gezeigt, in Gruppen unterteilt. Die Wechselwir-
kung zwischen zwei Molekiilen ist als Summe der Gruppe-
Gruppe-Wechselwirkungen gegeben, wobei jede Gruppe im
ersten Molekiil mit jeder Gruppe im zweiten wechselwirkt.

1 =FIx. X 04 ap T}

Abb. 1. Aktivititskoeffizienten y aus Gruppenbeitrigen am Beispiel einer To-
luol-Aceton-Mischung. y, = Aktivititskoeffizient von Toluo! oder Aceton:
x = Molenbruch; X = Gruppenmolenbruch; @, = GréBe der Gruppe m;
a,, = Energie der Wechselwirkung zwischen den Gruppen m und n.

Beitridge zu 7,, die aus Unterschieden in der Molekiilgrofe
resultieren, hingen von der Zusammensetzung iiber die {ibli-
chen Molenbriiche x ab. Aber Beitrige zu y, aus Unterschie-
den in anzichenden intermolekularen Kriften hdngen von
der Zusammensetzung liber die Gruppenmolenbriiche X ab.
Einen halbempirischen Ansatz fiir die Berechnung von y,
bietet ein Modell mit dem Namen UNIFAC! 41,

In der UNIFAC-Gruppenbeitragsmethode zur Charakte-
risierung von Molekiil-Molekiil-Wechselwirkungen ergeben
sich diese als Summe geeignet gewichteter Gruppe-Gruppe-
Parameter. Dieses Verfahren hat einen erheblichen Vorteil:
wihrend die Zahl verschiedener Molekiile, die in der chemi-
schen Technik von Interesse sind, sehr groB ist, ist die Zahl
verschiedener Gruppen, aus denen diese Molekiile zusam-
mengesetzt sind, viel kleiner. Fast alle organischen Molekii-
le, die augenblicklich von Interesse sind, kdnnen durch etwa
40 bis 60 Gruppen charakterisiert werden, abhdngig davon,
wieweit man Unterschiede aufgrund sterischer Effekte oder
des Einflusses benachbarter Gruppen beriicksichtigt. Bei der
Gruppenbeitragsmethode ersetzen wir also Molekiil-Mo-
lekiil-Wechselwirkungsparameter durch Gruppe-Gruppe-
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Wechselwirkungsparameter. Fiir eine groBe Vielfalt fliissiger
Mischungen ist die Anzahl der verschiedenen Gruppe-Grup-
pe-Wechselwirkungsparameter viel kleiner als die Anzahl der
verschiedenen Molekiil-Molekiil-Wechselwirkungsparame-
ter. Mit Gruppe-Gruppe-Wechselwirkungsparametern, die
aus bekannten Aktivititskoeffizientendaten abgeleitet wur-
den, ist es moglich, Aktivitdtskoeffizienten von Mischungen
vorherzusagen, die nicht experimentell untersucht worden
sind.

Wihrend der letzten 15 Jahre bemiihten sich mehrere
Arbeitsgruppen darum, Gruppe-Gruppe-Wechselwirkungs-
parameter aus experimentellen Daten abzuleiten. Dank der
Beitrdge vor allem aus den Gruppen von Prof. Fredenslund
und Dr. Rasmussen an der Technischen Universitidt Déne-
marks und Prof. Gmehling an der Universitit Dortmund
(jetzt an der Universitdt Oldenburg) existiert nun eine um-
fangreiche Datenbank von Gruppe-Gruppe-Wechselwir-
kungsparametern. Des weiteren gibt es Computerprogram-
me zur Berechnung von Aktivitdtskoeffizienten auf der
Grundlage von UNIFAC.

Als Anwendungsbeispiel zeigt Abbildung 2 ein Gefrier-
punktsdiagramm fiir das System Benzol-Phenol. Die Linien
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Abb. 2. Fest-flissig-Gleichgewicht im System Benzol-Phenol. x = Molen-
bruch von Phenol in der flissigen Phase; @ = exp.; — = mit UNIFAC ber.;
-- = als ideale Losung berechnet.

sind Vorhersagen, die Punkte stehen fiir experimentelle Er-
gebnisse. Mit einigen Modifikationen wurde UNIFAC auch
auf Polymerldsungen angewendet!*~ 7\ Einige illustrative
Ergebnisse sind in Abbildung 3 wiedergegeben.

L I L 1 e J

1.0 02 04 06 08 1.0

i i
1.0 04 06 08

¢P_—-

Abb. 3. Aktivititen y von Losungsmitteln in Polymerldsungen, berechnet aus
Gruppenbeitrigen. @, = Volumenbruch des Polymers; M = gemittelte Mol-
masse; @ = exp.; — = mit UNIFAP (UNIFAC fur Polymere) ber. a) Benzol in
Polyisobuten, 25°C, M = 40000; b) Ethylacetat in Polyvinylacetat, 30°C,
M = 110000; c) Benzol in Polyethylenoxid, 70°C, M = 5700.
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Eine neuere Anwendung von UNIFAC beschreiben Fla-
ningham und Hand'®; sie betrifft die Herstellung von Silico-
nen, die fiir Spezialpolymere, Netzmittel, schaumddmpfende
Formulierungen sowie zahlreich in der Elektronik und beim
Kapseln verwendet werden. Ein Schliisselschritt in der Her-
stellung von Siliconen ist die Synthese von Chlorsilanen, d. h.
Verbindungen von Silicium, Wasserstoff und Chlor. Im che-
mischen Reaktor, in dem Silicium mit Chlormethan umge-
setzt wird, werden viele verschiedene Chlorsilane erzeugt, so
daB im AnschluB an die Synthese digjenigen Chlorsilane, die
fiir ein spezielles Silicon erwiinscht sind, von zahlreichen
Nebenprodukten abgetrennt werden miissen. Durch die ex-
perimentelle Untersuchung einiger ausgewdhlter binidrer Mi-
schungen von Chlorsilanen erhielten Flaningham und Hand
einen Satz zugehoriger Gruppe-Gruppe-Parameter. Unter
Verwendung von UNIFAC konnten sie dann Aktivitdtskoef-
fizienten in Mehrkomponenten-Mischungen aus vielen ver-
schiedenen Chlorsilanen vorhersagen.

UNIFAC (oder jede andere Gruppenbeitragsmethode)
macht experimentelle Daten nicht iiberfliissig, aber es ver-
mindert sehr stark die Menge an experimenteller Arbeit, die
zur Schdtzung von Aktivitdtskoeffizienten in Mehrkompo-
nenten-Mischungen erforderlich ist. Die Genauigkeit der
Vorhersage ist nicht sehr hoch, aber fiir erste Planungen oft
ausreichend.

Zwei weitere Beispiele sollen die Vielseitigkeit der Grup-
penbeitragsmethode zeigen. Sie befassen sich nicht mit den
iiblichen Fragen zu Destillations- oder Extraktionsprozes-
sen, die man in Lehrbiichern findet, sondern mit einem The-
ma, das schon immer wichtig war, in den vergangenen Jah-
ren aber ein besonderer Schwerpunkt der Industriellen Che-
mie geworden ist: die Sicherheit.

Bei der Planung chemischer Prozesse muBl der Verhinde-
rung von Brinden und Explosionen groBe Beachtung ge-
schenkt werden. Ein in dieser Hinsicht niitzlicher Entwurfs-
parameter ist die Flammtemperatur (auch Flammpunkt
genannt), d.h. dic Temperatur, bei der eine Flamme sich
ausbreiten kann, wenn die im Gleichgewicht mit der fliissi-
gen Phase vorliegende Gasphase einer Verbindung mit Luft
bei Atmosphdrendruck gemischt wird (Abb. 4). Die GroBe

Abb. 4. Flammtemperatur Ty fiir cinen reinen Stoff i. P! = Partialdruck
(Dampfdruck) der Flissigkeit i; L; = Partialdruck vonian der unteren Entztn-
dungsgrenze.

L; wurde fiir viele Fliissigkeiten unter Verwendung standar-
disierter Verfahren bestimmt. Abbildung 4 gilt fiir eine reine
Flissigkeit. Zur Berechnung der Flammtemperatur einer
Flissigkeitsmischung miissen wir die Temperatur ermitteln,
bei der die Beziehung (3) erfiillt ist, wobei p; der Partialdruck
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X‘:Pi/Li =1 3)

der Komponente i im Gemisch ist. (Gleichung (3) ist nicht
exakt, aber eine gute Niherung.) Das wesentliche Problem
bei der Ermittlung der Flammtemperatur eines Gemisches
ist die Berechnung von p,, dessen Wert durch (4) gegeben ist.
Dabei ist x; der Molenbruch der Komponente i und y; ihr
Aktivitdtskoeffizient.

pi=rx P 4)
Eine Gruppenbeitragsmethode wie UNIFAC kann zur

Schidtzung von 7, verwendet werden. Dies sei mit Abbildung
5 veranschaulicht, in der UNTFAC-Vorhersagen mit experi-

0 1 I 1 1 i
0 20 40 60 80 100
Mol-% Hy0 —=

Abb. 5. Berechnete und beobachtete Flammtemperaturen T, fiir Wasser-Etha-
nol-Mischungen. @ = exp. (M. Choe, H. G. Schecker, 1981); - = mit UNIFAC
ber. [9].

mentellen Ergebnissen fiir die Flammtemperaturen von
Wasser-Ethanol-Mischungen verglichen werden!®!. Ahnlich
zeigt Abbildung 6 UNIFAC-berechnete und experimentelle
Flammtemperaturen fiir das teilweise nicht mischbare Sy-
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Abb. 6. Berechnete und beobachtete Flammtemperaturen T¢ im System Me-
thanol-Heptan, einschlieBlich des Bereichs partieller Mischbarkeit. @ = exp.
(M. Choe, 1982); — = mit UNIFAC ber. [10]; -- = als ideale Ldsung be-
rechnet.

stem Methanol-Heptan!!°! sowie die unter der Annahme ei-
ner idealen Losung (y, =1) vorhergesagten T.-Werte. Letzte-
re sind gefdhrlich hoch, da sie Mischungen als sicher
erscheinen lassen, die in Wirklichkeit nicht sicher sind.
Aktivitdtskoeffizienten kdnnen auch helfen, die Luftquali-
tdt in chemischen Anlagen zu iiberwachen, in denen Lo6-
sungsmittelgemische, deren Dampfe fiir das Anlagenperso-
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nal schidlich sein kénnen, verwendet werden. Héufig wird
zu dieser Uberwachung ein chemischer Sensor benutzt, der
kontinuierlich die Konzentration einer der Schliisselkompo-
nenten mif3t. Es ist aber nicht praktikabel, Sensoren fiir alle
Komponenten eines Mehrkomponenten-Gemisches zu ver-
wenden.

Die Zusammensetzung der Luft hingt allerdings nicht nur
von den Gleichgewichtspartialdriicken der Komponenten
des Losungsmittelgemisches ab, sondern auch vom Ausmaf
der Liiftung. Nehmen wir an, der chemische Sensor messe
Y;, die Molzahl von Komponente j pro Liter Luft. Fir ty-
pische Losungsmittelgemische kann das Verhiltnis Y/Y; in
guter Nédherung gemdD (5) geschdtzt werden, wobet x der

Y wxB (D .
% _v (w) ®)
Y, v BEAD;

J

Molenbruch fir die fliissige Phase, P* der Dampfdruck der
reinen Flissigkeit, y der Aktivitdtskoeffizient und D der Dif-
fusionskoeffizient in Luft ist. Unter stationdren Bedingun-
gen (vernachldssigbare Luftstromung) ist der Exponent
k = 1, mit zunehmender Luftgeschwindigkeit nimmt er ab.
Bei typischen normalen Liiftungsbedingungen gilt
k=0501

Gleichung (5) bietet eine einfache Moglichkeit fiir die kon-
tinuiertiche chemische Analyse von Luftschadstoffen, die
von Losungsmittelgemischen herrithren: Die analytische
Messung ist nur fiir eine Schlisselkomponente j erforderlich,
und die Konzentrationen der anderen Komponenten i wer-
den mit dieser Gleichung berechnet. Dazu benétigt man die
Zusammensetzung des Losungsmittelgemisches in der fliissi-
gen Phase, die Dampfdriicke der reinen Komponenten und
die Diffusionskoeffizienten in Luft, die nur von der Tempe-
ratur abhdngen. Aber zusitzlich erfordert Gleichung (5) Ak-
tivititskoeffizienten, die oft stark von der Zusammensetzung
abhdngen. Fiir nur in sehr geringer Konzentration vorliegen-
de Komponenten kann y, von der GréBenordnung 10 bis 100
sein. Diese Aktivitdtskoeffizienten kénnen mit einer Grup-
penbeitragsmethode erhalten werden. Auch wenn die Ge-
nauigkeit nicht sehr hoch ist, reicht sie oft fiir die Aufrechter-
haltung der Arbeitshygiene aus. In einer chemischen
Produktionseinrichtung, in der Losungsmittelgemische eine
potentielle Gesundheitsgefahrdung darstellen, kann auf die-
se Art durch einen einzigen chemischen Sensor, der mit ei-
nem Mikroprozessor gekoppelt ist, eine kontinuierliche
Uberwachung der Luftqualitit erreicht werden.

4. Kristallisation von Teilchen einheitlicher Grobe
aus einem iiberkritischen Losungsmittel

Fir die Beschreibung der thermodynamischen Eigen-
schaften von Fliissigkeiten ist das klassische Verfahren (das
mehr als 100 Jahre alt ist und auf van der Waals zuriickgeht),
eine Zustandsgleichung zu konstruieren, d.h. eine Glei-
chung, die den Druck eines Systems mit seiner Temperatur,
Dichte und Zusammensetzung verkniipft. Aus einer Zu-
standsgleichung k6nnen wir viele der themodynamischen Ei-
genschaften berechnen, die fiir die Planung chemischer Pro-
zesse bendtigt werden.
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Eine wohlbekannte Anwendung der Zustandsgleichungen
ist die Berechnung von Dampf-Fliissigkeitsgleichgewichten,
wie sie fiir die Planung von Destillationskolonnen, insbeson-
dere bei hohem Druck, erforderlich sind!'!. Da diese Anwen-
dung vielfach beschrieben ist, brauchen wir sie hier nicht zu
erortern. Statt dessen richten wir die Aufmerksamkeit auf
eine jiingere Anwendung, die Planung eines Kristallisations-
prozesses fir den Erhalt sehr kleiner Kristalle mit enger
GroBenverteilung, wie sie beispielsweise fiir pharmazeu-
tische Produkte bendtigt wird.

Normalerweise wird die Kristallisation durch das Abkiih-
len einer Losung des gewiinschten Feststoffs in einem fliissi-
gen Losungsmittel erreicht. Da groBlere Mengen nicht
gleichmaBig abgekiihit werden konnen, resultieren aufgrund
thermischer Gradienten in der Losung breite KorngroBen-
verteilungen. Wird hingegen das flissige Losungsmittel
durch ein dichtes Gas in der Nidhe seines kritischen Zustands
ersetzt, so konnen durch eine kleine, plotzliche Drucksen-
kung Partikel von einheitlicher GroBe gefilit werden, da das
Losungsvermogen eines dichten Gases bei Druckerniedri-
gung sehr schnell abnimmt. Zur Planung eines druckindu-
zierten Kristallisationsprozesses miissen wir die Loslichkeit
der festen Komponente im dichten Gas in Abhangigkeit von
Temperatur und Druck kennen. Diese Loslichkeit kann aus
der Zustandsgleichung erhalten werden. Ferner wird die Kri-
stallisationsgeschwindigkeit durch Theorien beschrieben, die
Informationen iliber das chemische Potential des in einem
iibersittigten L.osungsmittel gelosten Feststoffes erfordern;
dieses chemische Potential 18t sich aus derselben Zustands-
gleichung erhalten.

Chang und Randolph'*%! konzipierten einen ProzeB zum
Umbkristallisieren von $-Carotin aus iiberkritischem Ethy-
len; B-Carotin ist moglicherweise fiir die Senkung des Blut-
cholesterinspiegels und die Krebsverhiitung verwendbar.
Fiir eine optimale pharmazeutische Wirkung sollten die B-
Carotinteilchen klein sein und eine enge GroBenverteilung
aufweisen.

Abbildung 7 zeigt die Loslichkeit von B-Carotin in Ethy-
len, dessen kritische Temperatur und kritischer Druck 9°C

107}
X 70°C
108
50°C
1078 L I 1
0 140 280 L20

p latm] —-=

Abb. 7. Laslichkeit von B-Carotin in iiberkritischem Ethylen, berechnet unter
Verwendung einer modifizierten Peng-Robinson-Zustandsgleichung und eini-
ger weniger experimenteller Daten [12]. X = Molenbruch B-Carotin.

bzw. 50 atm betragen, als Funktion von Druck und Tempe-
ratur. Die Ergebnisse wurden unter Verwendung einer Zu-
standsgleichung erhalten, die mit nur einigen wenigen experi-
mentellen Daten gekoppelt war. Abbildung 8 zeigt zwei
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GroBenverteilungen fiir feste p-Carotinteilchen. Die breite
Verteilung ist die des eingesetzten Materials, die enge Vertei-
lung die des aus liberkritischem Ethylen kristallisierten Pro-
dukts.

a) 40 b) r
30 -
)’[u/ol
201 -
10+
ol 1 L g 4
10 20 30 40 50 o 5 10

dipm] —=—

Abb. 8. Kristallisation von p-Carotin aus iiberkritischem Ethylen. y = Mol-%
B-Carotin mit einer bestimmten KorngroBe: d = Teilchendurchmesser. a) Ex-
perimentelle Daten des eingesetzten Materials; b) experimentelle Daten des
umkristaflisierten Materials, das eine vie! geringere KorngroBe und eine engere
KorngréBenverteilung hat.

Fiir die Entwicklung eines Verfahrens zur Kristallisation
aus einem iberkritischen Gas sind zusitzlich zu den thermo-
dynamischen Daten Transportdaten (Warme- und Massen-
iibergang) erforderlich. Aber die thermodynamischen Infor-
mationen sind die wichtigsten, weil sie vor allen kinetischen
Berechnungen Auskunft iiber die prinzipielle Durchfiihrbar-
keit geben, indem sie helfen, die Frage zu beantworten, wel-
che Bedingungen einen ProzeB moglich machen.

5. Thermodynamische Eigenschaften aus
Molekiildynamik-(Computer-)Simulationen

Der Anwendungsbereich der Thermodynamik in der In-
dustrie wurde durch Supercomputer erheblich erweitert, da
diese die Berechnung thermodynamischer Eigenschaften
durch Molekiil-Simulation ermdglichen. In solchen Simula-
tionen werden intra- und intermolekulare Krifte durch
quantenmechanische oder semiempirische Gleichungen be-
schrieben. Die Eigenschaften einzelner Molekiile oder von
Molekiilansammlungen werden dann durch numerische Me-
thoden erhalten, die eine riesige Rechenleistung erfordern.
Zur Veranschaulichung solcher Anwendungen seien zwei
Beispiele besprochen.

5.1. Chemische Stabilitiit von
Chlorfluorkohlenwasserstoffen (Freonen)

Chlorfluorkohlenwasserstoffe werden auf der ganzen Welt
in groBem Umfang als Kiihimittel in Kiihlschrinken und
Klimaanlagen sowie als Treib- und Losungsmittel verwen-
det. Doch ungliicklicherweise zerstoren viele der hiufig ver-
wendeten Freone das Ozon in der Stratosphire, und deshalb
miissen zum Schutz der Umwelt neue Kihlmittel gesucht
werden, die in der Technik anwendbar sind, Ozon aber nicht
zersetzen.
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Ironischerweise sind die gegenwirtig verwendeten Freone
gerade wegen ihrer bemerkenswerten chemischen Stabilitit
nicht umweltvertriglich. Ein typisches herkommliches
Freon durchquert die Troposphire, ohne sich zu zersetzen,
und hat dann eine lange Lebensdauer in der Stratosphire, in
der schlieBlich UV-Strahlung die Spaltung von C-Cl-Bin-
dungen verursacht; die so freigesetzten Chloratome kataly-
sieren dann die Ozonzersetzung.

Fiir eine Verbindung i wird die chemische Stabilitit durch
eine Gleichgewichtskonstante K, beschrieben, die gegeben ist
als K,=exp[— G'/(RT)] mit R = Gaskonstante und G} =
Freie Enthalpie der Bildung voni aus den Elementen in ihrer
stabilen Form. Fiir CF,Cl, beispielsweise ist G' die Ande-
rung der Freien Enthalpie bei der Reaktion (6).

C + F, + Cl, » CF,Cl, (6)

Fiir hohe Stabilitit (groBes K;) muB G'/(R T') negativ und
dem Betrage nach viel groBer als eins sein. Die Stabilitat
herkémmlicher Freone ist zu hoch; deshalb miissen sie als
Kiihl- und Treibmittel verworfen werden. Aber auch Chlor-
fluorkohlenwasserstoffe mit sehr niedrigen Stabilitdtskon-
stanten sind unbefriedigend, weil sie sich zu leicht zersetzen.
Um eine Leitlinie fiir die Suche nach einem umweltvertragh-
chen Kithimittel zu schaffen, ist es wiinschenswert, iiber G'-
Werte fiir zahlreiche Chlorfluorkohlenwasserstoffe zu verfii-
gen, so daB diejenigen mit sehr hoher oder sehr geringer
Stabilititskonstante von den weiteren Erwidgungen ausge-
schlossen werden kénnen.

Die Freie Bildungsenthalpie erhilt man aus H', der Bil-
dungsenthalpie, und S', der Bildungsentropie [Gl. (7)]. Wih-

G=H -TS5 )

rend H' kalorimetrisch direkt bestimmt werden kann, erhilt
man S’ aus dem dritten Hauptsatz der Thermodynamik
durch Integration iiber die Warmekapazitdt bei niedrigen
Temperaturen. Die dazu ndtigen experimentellen Messun-
gen sind langwierig und erfordern viel Geduld. Deshalb ste-
hen experimentell ermittelte G'-Werte nur fiir eine begrenzte
Anzahl von Chlorfluorkohlenwasserstoffen zur Verfiigung.

Die Molekiildynamik-Simulation bietet eine Alternative
zu experimentellen Messungen: Die Bildungsenthalpie kann
mit Hilfe der MO-Theorie berechnet werden, und fiir Mo-
lekiile mdBiger GroBe bei verniinftigen Temperaturen kann
die Bildungsentropie unter Verwendung der statistischen
Mechanik mit Parametern berechnet werden, die aus spek-
troskopischen Korrelationen erhalten wurden!!*. Es ist des-
halb moglich, die Stabilitdtskonstanten fiir eine erhebliche
Anzahl von Kihlmitteln, die fiir die technische Anwendung
niitzlich sein konnten, zu berechnen und damit vorab zu
erfahren, ob ein gegebener Chlorfluorkohlenwasserstoff un-
ter normalen Bedingungen stabil ist und ob es wahrschein-
lich ist, daB er sich zersetzt, bevor er die Stratosphire er-
reicht.

Die hiufigste reaktionsfdhige Spezies in der Troposphére
ist das Hydroxyradikal "OH. Um abzuschitzen, ob es
wahrscheinlich ist, daB sich ein Chlorfluorkohlenwasserstoff
zersetzt, ist es deshalb hilfreich, die Gleichgewichtskonstante
fiir die Reaktion (8) zu berechnen. Auch dazu bendtigt man

Chlorfluorkohlenwasserstoff + "OH — Produkte 8)
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die Freie Bildungsenthalpie des Chlorfluorkohlenwasser-
stoffs. Obwohl fiir die Beurteilung eines Chlorfluorkohlen-
wasserstoffs auch kinetische und andere nicht-thermodyna-
mische Eigenschaften wichtig sind, sind Molekil-Simu-
lationsrechnungen ein hilfreiches Sichtungsverfahren. Diese
Rechnungen geben Hinweise darauf, welche Kiihimittel am
wahrscheinlichsten in der Technik eingesetzt werden konnen
und zugleich die Umwelt am wenigsten belasten.

5.2. Adsorption aus Gasgemischen

Ein weiteres industriell ausgerichtetes Beispiel sind Mole-
kiildynamik-Simulationsrechnungen zur Adsorption von
Gasgemischen in porésen Medien. Fiir ein gegebenes System
aus einem oder mehreren Gasen und einem Adsorptionsme-
dium bei konstanter Temperatur liefern diese Rechnungen
die jeweiligen Fliissigkeitsmengen, die pro Gramm Adsorp-
tionsmittel absorbiert werden, nicht nur als Funktion des
Partialdruckes, sondern auch als Funktion der Porengrofe.

Betrachten wir als konkreten Fali die Adsorption von Me-
than an festem Kohlenstoff, die in Abbildung 9 schematisch
dargestellt ist. Da es eine starke anziehende Wechselwirkung

0
OO

kleine grofe
Paoren Poren
Oberflache gron kiein
pro Gramm {4H st sehr {4H ist weniger
Kohtenstoff gunstig) gunstig)
Zuganglichkeit niedrig groN
der Poren fur {45 ist sehr {4S ist weniger
Methanmolekuie ungunstig) ungunstig)

Abb. 9. Auswirkung der Porengréfie auf die Adsorption von Methan an Aktiv-
kohle.

zwischen einem Methanmolekiill und den Kohlenstoffato-
men des Feststoffs gibt, wird Methan leicht an der Kohlenst-
offoberfliche adsorbiert. Zur Maximierung der Adsorption
pro Gramm Kohlenstoff ist es wiinschenswert, dessen spezi-
fische Oberfliche zu erhohen; diese Erhohung wird durch
die Verwendung pordsen Kohlenstoffs erreicht. Doch jetzt
entsteht ein Problem: zur Maximierung der Oberfliche wol-
len wir sehr kleine Poren; sind die Poren jedoch zu klein,
konnen die Methanmolekiile sich nicht leicht in die Poren
hinein und in ihnen bewegen. Hier liegt ein klassisches Opti-
mierungsproblem mit direktem Bezug zur Thermodynamik
vor [Gl. (9)]. Fiir starke Adsorption wollen wir AG(Ad-
sorption) groB und negativ haben. Da Methan von Kohlen-

AG (Adsorption) = AH (Adsorption) — TAS (Adsorption) (9)

stoff angezogen wird, ist AH (Adsorption) negativ, und das
ist gut; auBerdem wollen wir eine groBe Oberfliche, weil
AH (Adsorption) direkt proportional zur zuginglichen
Oberfliche ist. Aber AS(Adsorption) ist auch negativ, und
das ist — wegen des Minuszeichens in Gleichung (9) —- nicht
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gut. Werden die Poren kleiner, so wird der Betrag von
AS (Adsorption) infolge der geometrischen Behinderung der
Methanmolekiile in der Pore grofBer; diese Behinderung wird
der Ausschlufvolumen-Effekt genannt. Wird die Porengrdfe
sehr klein, so wichst die gesamte Oberfliche an, aber die
zugingliche Oberfliche nimmt ab.

Zu jeder Temperatur und jedem Partialdruck des Methans
gibt es einen optimalen Porendurchmesser, bei dem die Me-
thanadsorption maximal wird. Diese Optima koénnen aus
Molekiildynamik-Simulationen erhalten werden.

Betrachten wir statt Methan jetzt Ethan, das an derselben
Kohlenstoffoberfliche adsorbiert werden soll. Wieder kon-
nen optimale Porendurchmesser berechnet werden. Diese
werden nicht mit denen fiir Methan iibereinstimmen, weil
Ethanmolekiile groBer sind als Methanmolekiile und die An-
ziehungsenergie fiir Ethan-Kohlenstoff nicht dieselbe ist wie
die fir Methan-Kohlenstoff.

Betrachten wir nun aber schlieBlich eine Mischung von
Methan und Ethan, die wir durch Adsorption an einem Koh-
lenstoffadsorbens trennen wollen. Welcher Porendurchmes-
ser ist am besten geeignet, diese Trennung zu erreichen? Mit
anderen Worten: bei welchem Porendurchmesser erhalten
wir die groBte Selektivitit 87

Die Selektivitit von Komponente 2 (Ethan) bezogen auf
Komponente 1 (Methan) ist durch (10) definiert, wobei 2

_y1(1 _21)
P=7.a=y) (10)

der Molenbruch in der adsorbierten Phase und y der Molen-
bruch in der Volumen-(Gas-)Phase ist. Fiir eine wirkungs-
volle Trennung soll § so groB wie moglich sein.

Betrachten wir eine gasférmige Mischung bei 200 K, die
90 Mol-% Methan und 10 Mol-% Ethan enthdlt. Bei
18.6 bar ist diese Mischung in der Nahe ihres Taupunktes.
Aus ihr wollen wir Ethan durch selektive Adsorption an
pordésem Kohlenstoff entfernen. Abbildung 10 zeigt Selekti-
vititen, die von Tan und Gubbins''*! fiir diese Mischung als
Funktion des Porendurchmessers berechnet wurden. Bei
kleinen Poren oszilliert die Selektivitdt mit der PorengroBe,

40
30F
201
A
10t
y,=09
¥y, =01
1 I 1 i
15 225 30 375

dlA) —=

Abb. 10. Molekildynamik-Computer-Simulationsergebnisse zur Auswirkung
des Porendurchmessers auf die Selektivitdt bei der Adsorption einer Mischung
aus Methan (1) und Ethan (2) an Aktivkohle [14]. B = Selektivitit; d =
Porendurchmesser; y = Molenbruch in der Volumen-(Gas-)Phase; T = 200 K ;
p = 18.6 bar.
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wie wir erwarten konnten, da der Durchmesser von Methan
etwa 3.8 A betrdgt und der von Ethan nur wenig groBer ist,
denn bei kleinen Poren sind Wandeffekte duBerst wichtig.
Wenn die PorengréBe zunimmt, beginnen die Wandeffekte
zu verschwinden, und die Selektivitit erreicht schlieBlich ei-
nen asymptotischen Wert, bei dem die Porengré8e keine Rol-
le mehr spielt.

Ein wirtschaftliches Adsorptionsmittel muB nicht nur eine
gute Selektivitdt aufweisen, sondern auch ein hohes Adsorp-
tionsvermogen. Das von Tan und Gubbins verwendete Mo-
deli liefert notwendigerweise nur eine idealisierte Darstellung
eines realen pordsen Kohlenstoffs und sollte wie jedes Mo-
dell nicht mit der Wirklichkeit verwechselt werden. Dennoch
kénnen Computerrechnungen, die den hier umrissenen dh-
neln, eine Richtschnur liefern fur die Auswahl eines Adsorp-
tionsmittels, das fur die gewiinschte Trennung am besten
geeignet ist.

6. Trennung eines Proteingemisches

Die zunehmende Bedeutung der Biotechnologie stellt eine
neue Herausforderung dar: kann die Molekulare Thermody-
namik so erweitert werden, daB sie auch auf biotechnische
Prozesse anwendbar ist? Anstrengungen in diese Richtung
werden augenblicklich in vielen Laboratorien unternom-
men. Ein Beispiel ist die Anwendung der Molekularen Ther-
modynamik bei der Planung eines waBrigen zweiphasigen
Extraktionsverfahrens fiir die Trennung proteinhaltiger Mi-
schungen.

Abbildung 11 zeigt eine Schemazeichnung des Extrak-
tionssystems: Werden zwei wasserlosliche Polymere in einem

Phase’

H,0 + PEG + Dextran —

3

Phase”

20

Gew -% PEG

Gew.-% Dextran —=

Abb. 1. Bildung eines zweiphasigen wiBrigen Systems fiir Extraktionen. Pha-
s¢’ = PEG mit wenig Dextran; Phase” = Dextran mit wenig PEG. Unten: be-
rechnetes Phasendiagramm.

UberschuB an Wasser geldst, so erhilt man zwei getrennte
Phasen. Abbildung 12 deutet den ExtraktionsprozeB an:
Wird eine Mischung von Proteinen dem zweiphasigen wiBri-
gen System zugesetzt, so reichern sich einige Proteine in der
oberen Phase an, andere in der unteren, so daB eine Tren-
nung moglich ist. Typische phasenbildende Polymere sind
Polyethylenglycol (PEG) und Dextran. Um Denaturierung
zu verhindern und den pH-Wert unter Kontrolle zu halten,
konnen kleine Mengen an (Puffer-)Salzen zugefiigt werden.

Von der Molekilthermodynamik erhofft man sich in die-
sem Fall ein Modell zur Vorhersage des Verteilungskoeffi-
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zienten eines Proteins. Die erste Aufgabe ist die Berechnung
des Flussig-Fliissig-Phasendiagramms fiir das System aus
Wasser und den beiden wasserloslichen Polymeren. Dazu
werden die chemischen Potentiale aller drei Komponenten
durch eine osmotische Vinalentwicklung nach den Polymer-
konzentrationen ausgedriickt. Die Koeffizienten dieser Ent-
wicklung erhdlt man aus Kleinwinkel-Lichtstreuungs-
datent'®!,

Phase'  PEG (Dextran)

verdunnte Laosung
von i) k. .und Solze

_tx
; 1
verdunnte Losung
vont k. .und Salze
Phase” Dextran (PEG)

Abb. 12 Trennung einer Mischung von Protemnen 1, j, k. ... durch Extraktion.
Zur Definttion des Verteilungskoeffizienten K siehe Gleichung (13)

Fiir das Gleichgewicht zwischen Fliissigkeit (1) und Fliis-
sigkeit (2) gilt (11). wobei u das chemische Potential ist und

Hy = Hi My = MM = iy an

der Subscript 1 sich auf Wasser bezieht, wahrend sich die
Subscripts 2 und 3 auf die wasserloslichen Polymere bezie-
hen. Fir i =1, 2 oder 3 ist u, gemiB (12) eine Funktion

i, = # [Konzentrationen 2 und 3. B,,.B,,.B,,] 12)

der zweiten osmotischen Vinalkoeffizienten B,,. die die
Wechselwirkung zwischen den geldsten Molekiilen j und k
im wiBrigen Losungsmittel widerspiegeln. ¢, ist eine be-
kannte Funktion, die sich aus der osmotischen Virialent-
wicklung ergibt.

Mit Vinalkoeffizienten, die aus Messungen der Kleinwin-
kel-Laserlichtstreuung erhalten wurden, ist es somit mog-
lich, ein verldBliches Phasendiagramm zu erzeugen, wie es
schematisch im unteren Teil von Abbildung 11 gezeigt ist.

Betrachten wir jetzt ein Protein (Komponente 4), das zwi-
schen den beiden walBrigen Phasen verteilt ist. Der Vertei-
lungskoeffizient K ist dann durch (13) definiert.

__ Proteinkonzentration in Phase’
Proteinkonzentration in Phase”

(13)

4

In Abhédngigkeit vom pH-Wert kann das Protein elek-
trisch geladen sein, und deshalb muB die Anwesenheit von
Ionen (Salzen) beriicksichtigt werden: Liegen alle Proteine
im System in geringer Konzentration vor. gilt (14). wobei F

va , Fa (o' - @)
1 = n" 2 __ 77
nK,=In . + RT (14)

die Faraday-Konstante, @ das elektrische Potential und z die
elektrische Ladung (Vektor) ist. Die Aktivitatskoeffizienten
y ergeben sich aus der osmotischen Virialentwicklung mit
den Koeffizienten B,,, B,,. B,5. B,, und B,,; zusitzliche
Terme fiir die Protein-Salz- und Polymer-Salz-Wechselwir-
kung werden aus osmometrischen Daten erhaiten!'®).

Eine Differenz zwischen den elektrischen Potentialen der
beiden Phasen entsteht, wenn sich das (Puffer-)Salz nicht
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gleichmiBig auf beide Phasen verteilt. Diese Differenz ist
durch die der Nernst-Gleichung ahnliche Beziehung (15) ge-
geben, in der - der Absolutwert der elektrischen Ladung des

A¢=¢"~¢'=(R—T)(:. +)’ln('—)(’—) (15)
F IRYAN

lons ist. Die Aktivitdtskoeffizienten y, und y. ergeben sich
wieder aus der osmotischen Virialentwicklung. In der Regel
ist die Potentialdifferenz klein, vielleicht einige Millivolt.
Aber diese kleine Potentialdifferenz kann eine groBe Wir-
kung haben. In einigen Fillen ist ihr EinfluB auf K, dominie-
rend, viel wichtiger als der der Aktivitdtskoeffizienten.

In Abbildung 13 sind berechnete und experimentelle Ver-
tetlungskoeffizienten fir Albumin, Chymotrypsin und Lyso-
zym einander gegeniibergestellt. Die waagerechte Achse ist
die Konodenlange (siche Abb. 11 unten). ein MaB dafiir, wie
stark sich Phase’ und Phase” unterscheiden. Wenn die Kono-
denlidnge gleich Null ist, sind dic beiden Phasen identisch.

e, "
0 10 20 30 40
11Gew -%) —=

Abb. 13. Berechnete und beobachtete Verteilungskoeffizienten K fur eine Pro-
temnmischung in einem wabBrigen zweiphasigen System, das PEG 3350. Dextran
T-70 und 50 mm KC) (1nsgesamt) enthalt; [ = Konodenlange. - = Proten-
ladung: d = Proteindurchmesser [A], pH = 7.5, 25 °C. o = Albumin (d = 78,
= -8);a=Chymotrypsin (d = 34: 2 = 2). s = Lysozym(d=22. - = T)

Da die Molekulare-Thermodynamik-Analyse zeigt, daB3
bei einem geladenen Protein der EinfluB des elektrischen
Potentials oft entscheidend ist, liegt es nahe, dafl man héhere
Verteilungskoeffizienten fiir ein Protein erhalten kdnnte, in-

T 20 30 7.0

1'Oew - %) - =

Abb. 14. Auswirkung von A® auf den Verteilungskoeffizienten A von Chymo-
trypsin in PEG 3350/Dextran T-70/Wasser. - = 5. pH = 73,25 C.o=1mm
Kl.c = 1 mm KI + | mM 2-Cyclodextnin
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dem man die Asymmetrie der Verteilung des Salzes erhoht.
Eine Methode hierfiir ist, dem zweiphasigen System eine sehr
kleine Menge a-Cyclodextrin (das die dextranreiche Phase
bevorzugt) und ein Salz zuzufiigen, dessen Kation stark von
diesem a-Cyclodextrin gebunden wird. Abbildung 14 zeigt
den Effekt von Cyclodextrin auf den Verteilungskoeffizien-
ten von Chymotrypsin, wenn das Salz K1 ist.

Dies ist ein besonders gutes Beispiel, um zu zeigen, wie die
Molekulare Thermodynamik bei der ProzeSplanung helfen
kann. Sobald aufgrund der Thermodynamik-Analyse der
unerwartet groBe EinfluB der Salzverteilung auf den Vertei-
lungskoeffizienten eines geladenen Proteins erkannt war,
konnte die Trennschirfe erheblich verbessert werden, indem
die Potentialdifferenz zwischen Phase’ und Phase” durch das
Hinzufiigen eines geeignet gewdhlten Hilfsstoffs erhdht
wurde.

7. Molekulare Thermodynamik hydrophiler Gele

Die traditionellen Doménen der chemischen Thermody-
namik sind Gase, Fliissigkeiten und Feststoffe. Insbesondere
in den letzten Jahren haben jedoch Physikochemiker und
Verfahrensingenieure die Thermodynamik auch auf teilge-
ordnete Medien wie Fliissigkristalle, Micellen und Gele an-
gewendet. Diese teilgeordneten Stoffe werden sicherlich
kiinftig in vielen Gebieten der Technik eine groBe Rolle spie-
len, so bei der Verkapselung, Isolierung und Metallgewin-
nung sowie in der Landwirtschaft, Medizin und Pharmazie.

Hier seien nun kurz einige Ergebnisse jiingerer Untersu-
chungen zu temperaturempfindlichen Phaseniibergéngen in
hydrophilen Gelen, die aus vernetztem Poly(N-isopropyl-
acrylamid) hergestellt sind, vorgestellt. Dieses Gel kann bei
Kontakt mit Wasser (oder wiBrigen Losungen) eine gewalti-
ge VolumenvergréBerung erfahren, die stark temperaturab-
hdngig ist.

Abbildung 15 zeigt einige experimentelle Ergebnisse von
Hirotsu et al.!'™! fiir verschiedene Zusammensetzungen der

T[°C] ——=

Abb. 15. Quellen von N-Isopropylacrylamid-Gelen in Wasser-Methanol-Mi-
schungen [17]. Vol.-% MeOH: 18.5 (Kurve 1), 18.0 (2), 17.5 (3), 17.0 (4),
16.5 (5), 16.0 (6), 15.5 (7). 15.0 (8). @, = Volumenbruch des Polymers.

wifrigen Phase. Bei einigen Temperaturen findet man ausge-
prdgte Phaseniiberginge erster Ordnung. Eine sehr kleine
Anderung der Temperatur kann hier entweder ein starkes
Quellen des Gels (dhnlich dem Verdampfen einer Fliissig-
keit) oder sein Zusammenfallen (dhnlich der Kondensation)
verursachen. Diese volumetrischen Eigenschaften, ein-
schlieBlich der Phaseniiberginge erster Ordnung, kénnen
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mit Methoden der Molekularen Thermodynamik quanti-
tativ beschrieben werden.

Hirotsus Ergebnisse betreffen Gele in Kontakt mit waBri-
gen Losungen. Der Einfachheit halber betrachten wir fiir die
molekularthermodynamische Beschreibung ein Gel, das mit
reinem Wasser in Kontakt ist. Fiir ein solches Gel ist (16) die
Gleichgewichtsgleichung, wobei u,, das chemische Potential

U, (reine Flissigkeit) = u (Gel) (16)

von Wasser ist. Dieses kennen wir flir reines Wasser als
Funktion der Temperatur, doch fiir das chemische Potential
von Wasser in der Gelphase miissen wir erst ein geeignetes
Modell entwickeln.

Um p,(Gel) zu erhalten, benodtigen wir einen Ausdruck fiir
die Freie Enthalpie G der Gelphase, da u,(Gel) gemdB (17)
damit verkniipft ist (n, = Molzahl des Wassers). Dringt

oG (Gelphase)> (17)
T.p

n.(Gel) = ( an

w

Wasser in die Gelphase ein, so ergibt sich ein Beitrag zu G aus
dem Mischvorgang und ein weiterer aus der elastischen Ver-
formung, weil das Gel sich streckt (quillt). Zur Berechnung
von u,(Gel) bendtigt man also ein Modell fiir das Mischen
von Wasser und Gel und ein anderes fiir die elastische Ver-
formung. Gliicklicherweise stehen solche Modelle jetzt zur
Verfiigung*® 2% Ergebnisse, die mit ihnen fiir zwei charak-
teristische Temperaturen erhalten wurden, zeigt Abbildung
16. Wenn bei einer bestimmten Temperatur ein Diagramm

Augli |
uy tin Gel) 0

@, lin Gel)

?p lin Gel)
Abb. 16. Phaseniibergang in einem temperaturempfindlichen Hydrogel. @y, =
Volumenbruch des Wassers. Bei T, ist Wasser im Gleichgewicht mit gequolle-
nem Gel (V). Bei T, ist Wasser im Gleichgewicht mit gequollenem Gel (V) und
zusammengefallenem Gel (). Die schattierten Flachen sind identisch (Max-
well-Konstruktion).

des zweiten Typs das Gleiche-Flachen-Kriterium der Max-
well-Konstruktion erfiillt, liegt ein Phaseniibergang erster
Ordnung vor; bei dieser einzigartigen Temperatur haben wir
drei koexistierende Phasen : Wasser, gequollenes Gel und zu-
sammengefallenes Gel.

Somit kénnen also klassische thermodynamische Metho-
den, gekoppelt mit molekularthermodynamischen Model-
len, zur Berechnung der Quelleigenschaften hydrophiler Ge-
le, einschlieBlich ihrer Phaseniibergdnge, verwendet werden.

Abbildung 17 zeigt eine Anwendung: ein kontinuierlicher
ProzeB zur Extraktion von Proteinen aus Sojabohnen, bei
dem das Extraktionsmittel ein temperaturempfindliches Gel
ist. Bei richtig gewdhltem Vernetzungsgrad des Gels wird
Wasser leicht adsorbiert, das Protein dagegen nicht. Damit
wirkt das Gel als Filter. Die Temperaturabhingigkeit einiger
Eigenschaften des Gels macht ein Regenerieren moglich, wie
das fiir einen kontinuierlichen ProzeB erforderlich ist!2!}.
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Zugabe einer
wadlrigen
Losung von

Naherungsmodell aus, das die wesentliche Physik des unter-
suchten Phinomens beibehalt, dabei aber ausreichend ver-
einfacht ist, um mit einem Minimum an experimentellen Da-
ten fiir technische Zwecke verwendbar zu sein.

In den letzten Jahrzehnten haben wir zwei miteinander
zusammenhingende Entwickiungen eriebt: erstens beispiel-
lose Fortschritte der Wissenschaft, die sich in der Explosion

quelien

entfetteten
Sojabohnen,
pH 85

filtrieren oder
zentrifugieren

o It

Molke

Abwasserkanal

Trockner oder
Ruckfuhrung

filtrieren oder
zentrifugieren

erwdrmen

Zusommenge-
follenes Gel

Abb. 17. Reinigung und Aufkonzentration von Proteinextrakt, nach Cussier et
al. [21]. Beim Quellen nimmt das Gel geldste Stoffe, die eine Moimasse von
2 10* haben, nicht auf (,.Retentat").

Pharmazeutische Unternehmen interessieren sich inzwi-
schen fiir Gele mit der Fahigkeit zusammenzufallen als Mit-
tel zur gezielten Freisetzung von Arzneimitteln, wie schema-
tisch in Abbildung 18 gezeigt wird. Bei einigen Gelen kann

Anderung externer O
Bedingungen, z.8:

—

—>e
Temperatur,
pH. lonenstdrke L4 \.

Zusommengetalienes Gel,
die Arzneimittelmolekile
werden durch Konvektion
aus dem Gel ousge-
schwemmt.

Gequotlenes Ge! ent-
hétlt die Arzneimittel-
molekule im dreidimen-
sionol vernetzten
Polymer eingeschiossen.

Abb. 18. Gele fiir die kontrollierte Freisetzung von Arzneimitteln.

das Zusammenfallen durch eine kleine Temperaturdnderung
hervorgerufen werden, bei anderen durch Veranderung der
Zusammensetzung oder des pH-Wertes der umgebenden
Flissigkeit. Das Arzneimittel befindet sich in dem als Stiitz-
matrix dienenden fliissigkeitsgefiiliten Gel. Beim Zusam-
menfallen des Gels tritt das Arzneimittel durch Konvektion
schnell aus dem Gel aus. Die Molekulare Thermodynamik
ist hier eine niitzliche Methode zur Korrelation und Vorher-
sage des Verhaltens eines Gels bei einer Anderung duBerer
Bedingungen!?2),

8. Schiufl

Die hier vorgestellten Beispiele zeigen, wie die Molekulare
Thermodynamik zur Entwicklung chemischer Produkte und
Prozesse beitragen kann. Trotz aller Unterschiede haben die
Beispiele eines gemeinsam: in jedem Fall handelt es sich um
eine Kombination — eine Synthese — aus Konzepten der klas-
sischen Thermodynamik, der Molekiilphysik und der Physi-
kalischen Chemie. Diese Kombination driickt sich in einem
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der wissenschaftlichen Literatur zeigen, und zweitens umfas-
sende Fortschritte in der Menge und Vielfalt chemischer
Produkte, die sich im Reichtum unseres materiellen Lebens-
standards zeigen. Alle Anzeichen deuten darauf hin, daB
diese Trends anhalten und sich weiter beschleunigen werden,
nur eingeschrdnkt durch die Verfiigbarkeit von Rohstoffen
und durch Umweltbelange.

Die Trends zeigen klar, daB es einen stindig wachsenden
Bedarf an wirkungsvoller Kommunikation zwischen der che-
mischen Grundlagenforschung und der Verfahrenstechnik
gibt. Diese Kommunikation ist eine Form dessen, was die
Wirtschaftswissenschaftler Technologietransfer nennen, das
heiBt, die Herausforderung, neue wissenschaftliche Erkennt-
nisse auf den Markt zu bringen. Es bedarf vieler Werkzeuge,
um diese Herausforderung zu bestehen. Eines davon ist die
Molekulare Thermodynamik.

Diese Arbeit wurde zum Teil durch den Direktor des Office
of Energy Research, Office of Basic Energy Sciences, Chemi-
cal Sciences Division des US Department of Energy unter-
stiitzt. Der Autor dankt der National Science Foundation und
dem Petroleum Research Fund (der von der American Chemi-
cal Society verwaltet wird) fiir finanzielle Unterstiitzung und
Eric Anderson fiir hilfreiche Kommentare.
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