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1. Grundbegriffe der Thermodynamik 1

Einführung 
 

Nahezu jeder chemische Prozess lässt sich auf die Betrachtung einer einzigen, zentralen 

Grösse zurückführen, nämlich der Energie. 

Die Thermodynamik beschäftigt sich mit der Umwandlung der Erscheinungsformen der 

Energie bei chemischen Prozessen, besonders mit der Umwandlung von Wärme in Arbeit und 

umgekehrt. Betrachtet werden dabei meist stationäre Gleichgewichtszustände. 

Daneben spielen in der Natur eine Reihe stationärer Nichtgleichgewichtszustände eine grosse 

Rolle. Dazu zählen die Transportphänomene, wie Diffusion, Wärmeleitfähigkeit und 

elektrische Leitfähigkeit. 

Die Thermodynamik gestattet also nur Aussagen über zeitlich unveränderte Zustände eines 

Systems. Den zeitlichen Ablauf einer Reaktion beschreibt die chemische Kinetik. Sie lässt 

Rückschlüsse auf den Mechanismus einer chemischen Reaktion zu, d.h. darüber, wie sich aus 

den Edukten über eventuelle Zwischenprodukte die Reaktionsprodukte bilden. 

 

1. Grundbegriffe der Thermodynamik 
 

1.1 Definitionen 
 

Der Zustand 

 

Das Wort Zustand ist ein elementarer Begriff in der Thermodynamik. Unter einem 

bestimmten Zustand der Materie versteht man ihre, durch makroskopische Grössen 

beschreibbare Beschaffenheit. Diese wird durch sogenannte Zustandgrössen (Volumen, 

Druck, Temperatur) beschrieben. 

Diese beschreibenden und messbaren Grössen sind nicht unabhängig voneinander, sondern 

über Zustandsfunktionen miteinander verknüpft. Jeder chemische Prozess kann deshalb 

auch als Zustandsänderung beschrieben werden. 

 

Das System und seine Umgebung 

 

Als System wird der im Experiment gerade betrachtete Teil des Universums bezeichnet. Alles 

nicht zum System gehörende ist die Umgebung. 

Man unterscheidet dabei drei streng voneinander zu trennende Systeme. Ein System, bei dem 

sowohl ein Materie- als auch Energieaustausch mit der Umgebung möglich ist, bezeichnet 
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man als offenes System. Ist kein Materieaustausch mehr möglich, wohl aber ein 

Energieaustausch, spricht man von einem geschlossenen System. Kann weder Materie noch 

Energie mit der Umgebung ausgetauscht werden, handelt es sich um ein abgeschlossenes 

System. 

 

 

        Offenes System         geschlossenes System  abgeschlossenes System 

 

Abbildung 1: System und Umgebung 

 

Die Phase 

 

Eine Phase beschreibt den inneren Aufbau eines Systems. Man versteht darunter einen 

Bereich, in dem keine sprunghaften Änderungen irgendeiner physikalischen Grösse auftreten. 

An einer Phasengrenze, d.h. am Übergang einer Phase in die benachbarte, ändern sich die 

physikalischen Grössen dagegen sprunghaft. 

Ein System kann einphasig (z.B. Gase), aber auch mehrphasig (z.B. Gas-Flüssigkeit-

Festkörper) sein. 

 

Der Prozess 

 

Der Übergang eines Systems von einem Anfangszustand in einen Endzustand wird allgemein 

als Zustandsänderung oder Prozess bezeichnet. 

 

Prozesse werden dabei wie folgt unterschieden: 

Bei reversiblen Prozessen werden nur Gleichgewichtszustände durchlaufen. Damit gelten 

Zustandsgleichungen während der Zustandsänderungen. Reversible Prozesse verlangen 

Materieaustausch Energieaustausch UmgebungSystem
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infinitesimal kleine Schritte und unendlich langsamen Ablauf. Da nur 

Gleichgewichtszustände auftreten, sind sie umkehrbar. Allerdings sind reversible Prozesse 

experimentell nur näherungsweise erreichbar. 

Bei irreversiblen Prozessen werden Nichtgleichgewichtszustände durchlaufen und sie sind 

folglich nicht umkehrbar. Alle natürlichen spontanen Prozesse sind irreversibel. 

 

Während eines Prozesses auftretende Zustandsänderungen bezeichnet man als: 

 

isotherm, wenn die Temperatur konstant bleibt, 

isobar,  wenn der Druck konstant bleibt, 

isochor, wenn das Volumen konstant bleibt 

adiatherm, wenn das System keine Wärme mit der Umgebung austauscht 

adiabatisch, wenn keine Wärme ausgetauscht wird und die Zustandsänderung reversibel ist 

 

Das Gleichgewicht 

 

Befindet sich ein System im thermodynamischen Gleichgewicht, unterscheidet man drei 

Arten von Gleichgewichtszuständen: 

 

Ein System befindet sich in einem stabilen Gleichgewicht, wenn es nur durch Einwirkung 

von aussen diesen Zustand verlassen kann, aber nach Aufhebung der Einwirkung von selbst 

wieder in diesen Zustand zurückkehrt. 

 

Ein System, das schon durch kleine Einwirkung von aussen in ein stabiles Gleichgewicht 

übergeht und nicht mehr von selbst in den Ausgangszustand zurückkehren kann, bezeichnet 

man als im labilen Gleichgewicht befindlich. 

 

Geht ein System nach einer geringfügigen Einwirkung von aussen in den ursprünglichen, 

nach einer stärkeren Einwirkung jedoch in einen energetisch günstigeren Gleichgewichts-

zustand über, so nennt man den ursprünglichen Zustand einen metastabilen Gleichgewichts-

zustand. 
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Diese Zustände lassen sich durch eine Kugel auf einer Bahn veranschaulichen: 

 

 stabiles GG    labiles GG   metastabiles GG 

 

Abbildung 2: Gleichgewichtszustände 

 

In der Position A befindet sich die Kugel in der energetisch tiefsten Lage und kann diese von 

selbst nicht verlassen. Wird sie angestossen, wird sie aus dieser Lage entfernt, kehrt dann aber 

von selbst wieder in die Position des stabilen Gleichgewichts zurück. 

Wird die Kugel an der Position B nur leicht angestossen, geht sie von einem labilen in einen 

stabilen Gleichgewichtszustand über. Sie kann aber nicht selbständig wieder in die 

Ausgangsposition zurückgelangen. 

Wenn die Kugel aus der metastabilen Gleichgewichtslage in Position C nur leicht angestossen 

wird, rollt sie selbständig wieder in die Ausgangslage zurück. Wird sie jedoch stärker 

angestossen geht sie in einen energetisch günstigeren Gleichgewichtszustand über. 

 

1.2 Zustandsgrössen und Zustandsgleichungen am Beispiel der Gasgesetze 
 

1.2.1 Die Zustandsgleichung idealer Gase 
 

a) Das Boyle’sche Gesetz 

 

Robert Boyle beobachtete 1662, dass eine Säule, die im rechten Schenkel eines U-Rohres 

durch Quecksilber (Hg) gegen aussen abgeschlossen wird, zusammenschrumpft, wenn man 

im offenen Schenkel weiteres Quecksilber zufügt (siehe Abbildung 3). 
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Abbildung 3: Zum Boyle’schen Gesetz 

 

Er notierte die Länge der Luftsäule h1 und die Höhendifferenz h2 der Hg-Meniskenstände in 

den beiden Schenkeln, fügte zu den Werten von h2 jeweils einen bestimmten Längenwert C 

hinzu und bildete das Produkt. 

 

(h2 + C) ⋅ h1 = const. 

 

So ergaben sich für alle Messungen gleiche Zahlen. Dies interpretierte er so: 

h1 ist proportional dem Volumen der Luftsäule, h2 ist proportinal dem Druck, den die 

überständige Quecksilbersäule auf die abgeschlossene Luft ausübt, und die Länge C 

entspricht dem äusseren Luftdruck. Damit ist h2 + C dem Gesamtausdruck P proportional, der 

auf der Luftsäule lastet und Boyle fand: 

 

p ⋅⋅ V = const.    Gleichung (1) 

 

Bei dem Versuch herrschte konstante Temperatur, d.h. für eine gegebene Gasmenge ist bei 

konstanter Temperatur das Produkt aus Druck und Gasvolumen konstant. 
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b) Das Gay-Lussac’sche Gesetz 

 

Etwa 1790 fand Gay-Lussac, wie schon vor ihm 1787 Charles, dass das Volumen einer 

bestimmten Gasmenge bei konstantem Druck von der Temperatur abhängt. Das 

entsprechende Gesetz lautet: 

 

V(Θ) = V(0) (1+
15.273

Θ
) 

Oder    V(Θ) = 
15.273

)0(V
 (273.15 + Θ)  Gleichung (2) 

 

Wenn die Temperatur Θ in Celsiusgraden gemessen wird und V(0) das Volumen bei Θ = 0°C 

ist. 

 

Abbildung 4: Zum Gay-Lussac’schen Gesetz 

 

Abbildung 4 zeigt Auftragungen von V gegen Θ für je ein Gramm verschiedener Gase. Die 

Steigung der Geraden, also V(0), hängt von der Art des Gases ab. Wie Gleichung (2) fordert, 

schneiden sich alle Geraden in einem Punkt, Θ = -273.15°C, dort ist V = 0. Da V nicht 

negativ werden kann, ist Θ = -273.15 °C offenbar die tiefstmögliche Temperatur auf der 
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Celsiusskala. Man wählt sie als Nullpunkt einer absoluten (oder thermodynamischen) 

Temperatur, mit der Kelvin-Skala, und definiert: 

 

T [K] = Θ [°C] + 273.15 

 

Das Gay-Lussac’sche Gesetz wird somit zu: 

 

V = 
15273

15273

.

).V(
 T  (bei konstantem Druck)  Gleichung (3) 

 

c) Die Hypothese von Avogadro 

 

Durch Kombination der Gleichungen (1) und (2) mit den Gesetzen der konstanten und 

multiplen Proportionen folgerte Avogadro 1811, dass gleiche Volumina verschiedener Gase 

bei gleichem Druck und gleicher Temperatur gleich viele Gasteilchen enthalten. 

 

Kurz:     V ∼∼ n  bei konstanten p und T  Gleichung (4) 

      n = Teilchenzahl [mol] 

 

Aus Gleichungen (1), (3) und (4) folgt unmittelbar: 

 

p ⋅ V = const ⋅ n ⋅ T 

 

mit gleicher Konstante für alle Gase. Man nennt sie die universelle Gaskonstante R und erhält 

das ideale Gasgesetz: 

p ⋅⋅ V = n ⋅⋅ R ⋅⋅T    Gleichung (5) 

 

Mit dem Molvolumen Vm = 
n

V
 kann es auch ausgedrückt werden als: 

p ⋅ Vm = R ⋅T 

Der Wert von R ergibt sich aus experimentellen Befunden mit: 

 

Vm (p,T) = Vm (1 atm,273.15 K) = 22.414 l/Mol 
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zu:    R = 0.082056 
KMol

atml

⋅
⋅

 = 8.3143 
MolK

J

⋅
 

 

1.2.2 Änderungen von Zustandsgrössen 
 

Für eine gegebene Molzahl n eines Gases verknüpft die Zustandsgleichung (Gleichung 5) die 

drei Zustandsgrössen p, V und T. Graphische Darstellungen der Zusammenhänge nennt man 

Zustandsdiagramme. In zweidimensionalen Darstellungen lässt man jeweils eine 

Zustandsgrösse konstant und zeigt die funktionelle Abhängigkeit zwischen den beiden 

anderen. 

 

pV-Diagramm:  p = n R T 
V

1
   T = const., p = p(V) 

pT-Diagramm:  p = 
V

Rn ⋅
T   V = const., p = p(T) 

VT-Diagramm:  V = 
p

Rn ⋅
T   p = const., V = V(T) 

 

In Abb. 5 sind diese Diagramme für ideale Gase skizziert. 

 

 pV-Diagramm   pT-Diagramm   VT-Diagramm 

 

Abbildung 5: Zustandsdiagramme idealer Gase 
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In Zustandsdiagrammen kann man reversibel ablaufende Prozesse leicht beschreiben. Die in 

Abbildung 6 im pV-Diagramm eingezeichneten Kurven a,b,c entsprechen folgenden 

Zustandsänderungen bei gleichem Anfangszustand: 

 

a:  isotherm-reversibler Prozess  T = const., V, p ≠ const. 

b:  isobar-reversibler Prozess  p = const., V, T ≠ const. 

c:  isochor-reversibler Prozess  V = const., p, T ≠ const. 

 

Bei irreversiblen Prozessen gilt die Zustandsgleichung nur für Anfangs- und Endzustand. Sie 

können nicht durch Kurven in Zustandsdiagrammen beschrieben werden. 

 

Abbildung 6: Reversible Prozesse idealer Gase im pV-Diagramm 

 

Ändern sich bei einem Prozess mehr als zwei Zustandsgrössen gleichzeitig, werden 

zweidimensionale Darstellungen unmöglich. Einfacher ist dann eine mathematische 

Behandlung. Bei gegebener Molzahl n wird nach der Zustandsgleichung jede der drei Grössen 

p, V und T von jeweils den beiden anderen abhängig 
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p = p(V,T) = n R 
V

T
        (Gleichung 6a) 

V = V(p,T) = n R 
p

T
        (Gleichung 6b) 

T = T(p,V) = 
Rn ⋅

1
 p V       (Gleichung 6c) 

 

und kann als Funktion zweier unabhängiger Veränderlicher betrachtet werden. Deshalb nennt 

man Zustandsgrössen auch Zustandsfunktionen. Für stetige und differenzierbare Funktionen 

zweier Variabler z(x,y) ist nun die Änderung von z mit den Änderungen von x und y 

verknüpft, und für differentielle Änderungen dx von x und dy von y gilt für die totale 

Änderung von z das totale Differential: 

 

dz = dy
y

z
dx

x

z

xy

⋅







∂
∂

+⋅







∂
∂

    (Gleichung 7) 

 

Die Grössen 
yx

z








∂
∂

 und 
x

y

z








∂
∂

 sind die partiellen Ableitungen von z nach den Variablen x 

und y, wobei beim Differenzieren jeweils die andere Variable konstant gehalten wird. Sie sind 

Steigungen auf der Fläche, welche z über der xy-Ebene aufspannt. 

Anwendung von Gleichung 7 auf die Beziehungen 6a-c liefert: 

 

dp = dT
T

p
dV

V

p

VT

⋅







∂
∂

+⋅







∂
∂

    (Gleichung 8a) 

dV = dT
T

V
dp

p

V

pT

⋅







∂
∂

+⋅







∂
∂

    (Gleichung 8b) 

dT = dV
V

T
dp

p

T

pV

⋅







∂
∂

+⋅







∂
∂

    (Gleichung 8c) 
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Die partiellen Ableitungen sind mit Gleichungen 6a-c leicht zu berechnen. So ergibt sich z.B.: 

 

TV

p








∂
∂

 = n R T 
T

VV 















∂
∂ 1

 = - 
2V

nRT
 = - 

V

p
  (Gleichung 9a) 

VT

p








∂
∂

 = 
V

nR

VT

T








∂
∂

 = 
V

nR
 = 

T

p
   (Gleichung 9b) 

T
p

V








∂
∂

 = n R T 
T

pp 















∂
∂ 1

 = - 
2p

nRT
 = - 

p

V
  (Gleichung 9c) 

pT

V








∂
∂

 = 
p

nR
 

VT

T








∂
∂

 = 
p

nR
 = 

T

V
   (Gleichung 9d) 

 

Allgemein nennt man 

 

pT

V

V








∂
∂

=
1

α    den isobaren Volumenausdehnungskoeffizienten 

T
p

V

V 







∂
∂

−=
1

β    die isotherme Volumenkompressibilität  

VT

p

p








∂
∂

=
1

γ     den isochoren Spannungskoeffizienten eines Stoffes 

 

Für ideale Gase wird somit: 

 

T

1
=α     

p

1
=β    

T

1
=γ   (Gleichung 10) 

 

Offenbar sind die partiellen Ableitungen (Gleichungen 9a-d) selbst Funktionen der Variablen, 

so dass die totalen Differentiale (Gleichungen 8a-c) auch in der allgemeinen Form 

 

dz = f(x,y) dx + g(x,y) dy   (Gleichung 11) 

 

geschrieben werden können. 

Ausdrücke dieser Art nennt man Pfaff’sche Differentialformen. 

Nach der Definition einer Zustandsgrösse muss ihr Wert unabhängig sein von der Art und 

Weise, wie der Zustand erreicht wurde. Ist z eine Zustandsgrösse und ist der Wert von z für 
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einen Anfangszustand A bekannt und gleich zA, so ergibt sich der Wert für einen Endzustand 

E durch Integration der Änderung zu 

 

zE = zA + ∫
E

A

dz   oder  ∆z = zE - zA = ∫
E

A

dz   (Gleichung 12) 

 

Bei zwei unabhängigen Variablen x und y ist Gleichung 12 eine Abkürzung für eine 

Integration im zweidimensionalen Raum. Ihr Ergebnis muss unabhängig vom Integrationsweg 

sein. Liegt dz nun als Pfaff’sche Differentialform mit allgemeinen Funktionen f(x,y) und 

g(x,y) vor, so stellt man nur dann eine Wegunabhängigkeit fest, wenn 

 

f(x,y) = 
yx

z








∂
∂

 und g(x,y) = 
x

y

z








∂
∂

 

 

gilt, d.h. dz ein totales Differential ist. Zustandsgrössen der Thermodynamik müssen also 

totale Differentiale besitzen. 

Für eine gegebene Form vom Typ der Gleichung 11 kann man leicht festlegen, ob z einer 

Zustandsgrösse entsprechen kann. Wegen 

 

yxxy y

z

xx

z

y 

















∂
∂

∂
∂

=

















∂
∂

∂
∂

 

 

für zweimal stetig differenzierbare Funktionen muss nämlich 

 

yx
x

yxg

y

yxf








∂
∂

=







∂

∂ ),(),(
   (Gleichung 13) 

 

gelten. Die partiellen Ableitungen von p, V und T erfüllen diese Beziehungen. 

Die Existenz des totalen Differentials einer Zustandsgrösse hat eine wichtige 

Konsequenz für die Berechnung von Änderungen nach Gleichung 12: Man kann 

zwischen Anfangs- und Endzustand beliebige Prozesswege wählen. Somit kann man z.B. 

für irreversible Prozesse reversible Modellwege wählen, wenn nur Anfangs- und Endzustände 

gleich sind. 
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1.2.3 Gemische idealer Gase 
 

Die Zustandsgleichung für ideale Gase ist unabhängig von der Gassorte und gilt damit auch 

für Gemische. Enthält ein Gemisch k Komponenten i, so ist die Molzahl n als Summe der 

Molzahlen ni der Komponenten anzusehen: 

 

∑
=

=
k

i
inn

1

 

 

Hiermit wird das Gasgesetz zu: 

 

RTnVp
i

i∑=⋅   bzw.  ∑=
i

i

V

RTn
p    (Gleichung 14) 

 

Die einzelnen Summanden sind die sogenannten Partialdrücke pi der Komponenten, womit 

Gleichung 14 zu Dalton’s Gesetz der Additivität der Partialdrücke wird: 

 

∑=
i

ipp     (Gleichung 15) 

 

Anschaulich ist pi der Druck, der auf die Wände des Behälters wirken würde, wenn die 

Komponente i alleine vorliegen würde. Analog kann man via 

 

∑∑ ==
i

i
i

i V
p

RTn
V     (Gleichung 16) 

 

Partialvolumina Vi der Komponenten definieren. Die Komponente i würde, wenn alleine 

vorliegend, beim Druck p gerade das Volumen Vi einnehmen. Zur Charakterisierung der 

Zusammensetzung eines Gasgemisches verwendet man meist die Molenbrüche xi der 

Komponenten, definiert durch 

 

∑
==

i
i

ii
i n

n

n

n
x     (Gleichung 17) 

 

Diese dimensionslosen Grössen erfüllen 
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1=∑
i

ix     (Gleichung 18) 

Geläufig sind auch Angaben in: 

Volumenprozent  100⋅
V

Vi   mit i
ii x
Vp

RTn

V

V
==  

Druckprozent   100⋅
p

pi   mit i
iii x

nRT

RTn

pV

RTn

p

p
===  

 

Molekulargewichtsbestimmungen an Gasgemischen führen zu einem Mittelwert M , der von 

der Zusammensetzung abhängt.  

pV

mRT
M =  

 

Nun ist:   pV=nRT   und   i
i

i Mnm ∑=  

wenn Mi die Molekulargewichte der Komponenten sind und man erhält: 

 

i
i

ii
i

i MxMn
n

M ∑∑ ==
1

   (Gleichung 19) 

 

Gleichung 19 nennt man das zahlenmittlere Molekulargewicht. 

 

1.2.4 Kinetische Gastheorie 
 

Eine durch die Molzahl n gegebene Menge eines Gases enthält n⋅NA ≅ 6⋅1023⋅n Teilchen, die 

sich in ständiger chaotischer Bewegung in einem weiten Bereich von Geschwindigkeiten und 

in allen möglichen Richtungen im Raum bewegen. 

Die kinetische Gastheorie beruht auf drei Grundannahmen: 

 

a) Die Teilchendurchmesser sind gegenüber den Teilchenabständen vernachlässigbar 

b) Zwischen den Teilchen bestehen keine anziehenden oder abstossenden 

Wechselwirkungen 

c) Stösse zwischen den Teilchen und zwischen Teilchen und Wand erfolgen elastisch 
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Da die in Bewegung befindlichen Teilchen permanent aneinanderstossen, bewegen sie sich 

mit verschiedenen Geschwindigkeiten und der Anteil der Moleküle mit einer bestimmten 

Geschwindigkeit wird durch die Geschwindigkeitsverteilung beschrieben. Die Gleichung für 

diese Verteilung wurde etwa 1860 von Maxwell und Boltzmann gefunden und lautet: 

 

dvev
kT

m
dvvw

N

dN
kT

mv

222

3 2

2
4)(

−






==

π
π    (Gleichung 20) 

 

N ist die Gesamtzahl der Teilchen, 
N

dN
 der differentielle Bruchteil mit Geschwindigkeiten 

zwischen v und v + dv, so dass w(v)dv die Wahrscheinlichkeit des Eintretens von v für ein 

gegebenes Teilchen in angegebenen Intervall charakterisiert. T ist die Temperatur in K und k 

die Boltzmann-Konstante. Sie ist: 

 

K

J

N

R
k

A

2310380662.1 −⋅==  

 

Abbildung 7a und b zeigen w(v) in Abhängigkeit von der Temperatur und der Molekülmasse 

 

 

Abbildung 7a: Maxwell-Boltzmann-Verteilung in Abhängigkeit von der Temperatur 
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Abbildung 7b: Maxwell-Boltzman-Verteilung in Abhängigkeit von der Molekülmasse 

 

Für steigende Temperaturen wird die Verteilung flacher, während sich das Maximum zu 

höheren Geschwindigkeiten verschiebt. In Abhängigkeit von der Molekülmasse erkennt man 

eine schmale Verteilung und niedrige Geschwindigkeiten bei schweren Molekülen und hohe 

mittlere Geschwindigkeiten und breite Verteilung bei leichten Molekülen. Aus Gleichung 20 

berechnet sich die Lage des Maximums, die wahrscheinlichste Geschwindigkeit, zu: 

 

2

1

2






=

∧

m

kT
v  

 

Die mittlere Geschwindigkeit ist definiert durch: 

 

2

1

0

8
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∞
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Das Mittel des Quadrates der Geschwindigkeit ist: 

 

m

kT
dvvwvv

3
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0

22 =⋅⋅= ∫
∞

   (Gleichung 21) 
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Damit ist die mittlere kinetische Energie der Teilchen: 

 

kTvm
2

3

2

1 2 =  

 

Der Mittelwert der kinetischen Energie des gesamten Gases wird dann bei n⋅NA Teilchen: 

 

TRnTkNnE Ak ⋅⋅⋅=⋅⋅⋅⋅=
2

3

2

3
   (Gleichung 22) 

 

Er hängt nur von der Molzahl und der Temperatur ab, nicht aber vom Druck, unter dem ein 

Gas steht, oder vom Volumen, das es einnimmt. Zur Ableitung des idealen Gasgesetzes 

betrachten wir nun ein Gas in einem kubischen Volumen mit Kantenlänge l und ein einzelnes 

Teilchen j mit Masse m und Geschwindigkeit vj. 

 

Die Geschwindigkeit vj setzt sich vektoriell aus den drei Komponenten vxj, vyj und vzj 

zusammen, wobei gilt: 

 

vj
2 = vxj

2 + vyj
2 + vzj

2     (Gleichung 23) 

 

Wir untersuchen zunächst wie in Abbildung 8 veranschaulicht die Bewegung in x-Richtung. 

 

 

Abbildung 8: Bewegung eines Teilchens in x-Richtung 
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Sieht man von Stössen zwischen den Teilchen ab, so stösst das Teilchen in regelmässigen 

Zeitintervallen 

xj
j v

l
t

2
=∆  

an dieselbe Wand. Bei elastischen Stoss ändert sich bei jedem Stoss die x-Komponente seines 

Impulses um: 

∆pxj = m vxj – (- m vxj) = 2 m vxj 

 

Eine Impulsänderung ∆pxj im Zeitintervall ∆tj entspricht einer auf die betrachtete Wand 

übertragenen Kraft 

 

l

mv

t

p
F xj

j
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j

2

=
∆

∆
=  

 

Die Summe der von allen n⋅NA Teilchen übertragenen Kräfte, dividiert durch die Wandfläche 

l2, liefert den auf die Wand ausgeübsten Druck 
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Für die Bewegung in y- und z-Richtung erhält man analoge Ausdrücke für p. Mit l3 = V wird 

 

3 p = ∑∑ =++
j

jzjyj
j

xj v
V

m
vvv

V

m 2222 )(  

 

Der Mittelwert des Quadrats der Geschwindigkeiten ist bei n⋅NA Teilchen: 

 

∑⋅
=

j
j

A

v
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v 22 1
  und damit folgt: 23 v
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Dies ist äquivalent zu: 
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Dies wird mit Gleichung 22 zu:  pV=nRT 

 

Das ideale Gasgesetz ist also eine Folge der Translationsbewegungen der Teilchen. 

 

1.2.5 Diffusion und Effusion 
 

Wenn sich verschiedene Substanzen miteinander vermischen, so spricht man von Diffusion. 

Unter Effusion versteht man das Entweichen eines Gases durch eine kleine Öffnung in der 

Wand des Behälters. 

 

Abbildung 9: a) Diffusion und b) Effusion 

 

Diffusion und Effusion verlaufen bei höherer Temperatur schneller, denn sie hängen von den 

Bewegungen der Moleküle ab, und die Molekülgeschwindigkeiten erhöhen sich mit der 

Temperatur. Beide Prozesse vollziehen sich aber bei grösserer molarer Masse langsamer, weil 

dann die Molekülgeschwindigkeiten geringer sind. Die Abhängigkeit von der molaren Masse 

ist jedoch bei der Effusion einfach zu beschreiben, da sich hier im Gegensatz zur Diffusion 

lediglich eine Teilchensorte in Bewegung befindet. Diese Abhängigkeit beschreibt das 

Grahamsche Effusionsgesetz: 

 

Bei gegebenem Druck und gegebener Temperatur ist die Effusionsgeschwindigkeit eines 

Gases umgekehrt proportional zur Quadratwurzel seiner molaren Masse. 
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1.2.6 Reale Gase 
 

Alle bisherigen Betrachtungen gelten nur für ideale Gase, bei denen die Moleküle wegen ihres 

grossen Abstands als unabhängig voneinander betrachtet werden. Gase verhalten sich in 

Wirklichkeit aber nie vollständig ideal, da die Moleküle untereinander wechselwirken. Schon 

bei grossen Abständen ziehen sich die Moleküle an und ihre potentielle Energie nimmt bei der 

Annäherung ab. Diese intermolekulare Anziehung ist für die Kohäsion der Moleküle in 

Flüssigkeiten verantwortlich. Haben die Moleküle sehr nahen Kontakt, dann stossen sie sich 

gegenseitig ab. Diese intermolekulare Abstossung bewirkt, dass Flüssigkeiten und 

Festkörper eine endliche Ausdehnung besitzen. 

Die Abhängigkeit der intermolekularen Wechselwirkungsenergie vom Abstand ist in 

Abbildung 10 veranschaulicht. 

 

Abbildung 10: Potentielle Energie zweier Moleküle in Abhängigkeit vom Abstand. 

 

Bei grossem Abstand herrscht eine anziehende Wechselwirkung und bei sehr kleinem 

Abstand dominiert die abstossende Wechselwirkung. 

Diese Wechselwirkungen führen deshalb zu Isothermen für reale Gase, die sich von denen 

idealer Gase unterscheiden. Bei höheren Temperaturen nähern sich die experimentellen 

Isothermen den idealen an. 

 

 

 

 



1. Grundbegriffe der Thermodynamik 21

 

Abbildung 11: Isothermen von CO2 bei verschiedenen Temperaturen 

 

Einige der Isothermen zeigen keinen glatten Verlauf, verursacht durch Verflüssigung bei 

Druckerhöhung. Am Punkt A ist das CO2 gasförmig. Wird das Volumen bis zum Punkt B 

reduziert, so steigt der Druck an. Vom Punkt C an kann das Volumen ohne Druckerhöhung 

über D nach E verringert werden. Das CO2 ist dann zu einer Flüssigkeit kondensiert. Das zeigt 

sich in der deutlichen Volumenverringerung beim Übergang von C nach E bei konstantem 

Druck. Nachdem der Punkt E erreicht wurde, ist für die sehr geringe Volumenverringerung 

von E nach F eine grosse Drucksteigerung erforderlich, denn Flüssigkeiten sind kaum 

kompressibel. 

Betrachtet man die intermolekularen Wechselwirkungen, dann bedeutet der Übergang von C 

nach E eine Kompression der Moleküle auf einen mittleren Abstand, der eine Kondensation 

verursacht. Beim Schritt von E nach F werden die Moleküle gegen die abstossenden Kräfte 

noch weiter zusammengepresst, obwohl sie sich bereits berühren. 

Es gibt nun eine bestimmte Temperatur, die kritische Temperatur Tc, bei der die Gasdichte 

gleich der Flüssigkeitsdichte ist. D.h. es existiert nur eine Phase. 

Oberhalb der kritischen Temperatur kann ein Gas nicht verflüssigt werden, auch nicht 

durch noch so hohen Druck. 
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Nach dem idealen Gasgesetz gilt: 

 

1=== Z
RT

pV

nRT

pV m     (Gleichung 24) 

 

Z nennt man Kompressionsfaktor. Er weicht für reale Gase deutlich von 1 ab und ist stark 

vom Druck abhängig. Diese Abweichung ist eine Folge der intermolekularen 

Wechselwirkungen Bei einigen Gasen (CH4, C2H6, NH3) liegt Z unter 1, d.h. das molare 

Volumen des Gases ist auf Grund anziehender Wechselwirkungen niedriger als unter gleichen 

Bedingungen bei einem idealen Gas. Ist Z grösser als 1, ist das molare Volumen wegen 

abstossender Wechselwirkungen grösser als für ein ideales Gas unter gleichen Bedingungen. 

 

Zur Zustandsbeschreibung idealer Gase benutzt man zwei verschiedene Gleichungen: 

 

a) Die Virialgleichung 

 

Die Virialgleichung ist eine empirische Zustandsgleichung, die die Abweichung des 

Kompressionsfaktors Z vom Wert 1 wie folgt beschreibt: 
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mm

m

V
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V

B

RT

pV
   (Gleichung 25) 

 

Die empirischen Koeffizienten B, C,... heissen Virialkoeffizienten und besitzen für jedes Gas 

einen spezifischen Wert. 

 

b) Die van-der-Waals-Gleichung 

 

Die Virialgleichung beschreibt Gaszustände sehr zuverlässig, da sie auf experimentellen 

Daten beruht. Die van-der-Waals-Gleichung hilft dagegen bei der Interpretation des 

Verhaltens. Sie berücksichtigt dabei die anziehenden und abstossenden Wechselwirkungen in 

realen Gasen. 
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Die 1873 von Johannes van der Waals aufgestellte Gleichung lautet: 

 

2
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nbV
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p     (Gleichung 26) 

 

Die Konstanten a und b heissen van-der Waals-Konstanten und sind empirische Parameter. 

Die van-der-Waals-Gleichung hat zwei wichtige Eigenschaften: 

 

-  Bei hohen Temperaturen und grossen molaren Volumina liefert sie die Isothermen 

idealer Gase. 

-  Flüssigkeiten und Gase koexistieren, wenn sich kohäsive (zusammenhaltende) und 

dispersive (auseinandertreibende) Effekte die Waage halten. 

 

Die Gleichung erlaubt auch ein Urteil darüber, ob ein Gas näherungsweise als ideal angesehen 

werden darf, nämlich wenn Vm gross ist im Vergleich zu a/RT und zu b. 

 

1.3 Wärme 
 

1.3.1 Grundbegriffe 
 

Bringt man zwei Körper 1 und 2, welche verschiedene Temperaturen T1 und T2 haben, 

miteinander in Kontakt, so findet ein Ausgleich der Temperaturen statt. Der kältere Körper 

erwärmt sich, der wärmere kühlt sich ab. Die sich einstellende Endtemperatur TE hängt von 

den Anfangstemperaturen T1 und T2, sowie von der Art der Körper ab. Experimentell findet 

man für nicht zu grosse Differenz zwischen T1 und T2 das Gesetz: 

 

C1 (T1 - TE) = C2 (TE – T2)    (Gleichung 27) 

 

wobei C1 und C2 Materialkonstanten der eingesetzten Körper sind. Bei gegebenen T1, T2, C1 

und C2 kann TE aus Gleichung 27 zu  

 

TE = 
21

2211

CC

TCTC

+
+

    (Gleichung 28) 

berechnet werden. 
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Der Temperaturausgleich lässt sich als Übergang von Wärme vom wärmeren Körper 1 zum 

kälteren Körper 2 interpretieren. Ist allgemein TA die Anfangstemperatur eines Systems und 

TE seine Endtemperatur sowie C die entsprechende Materialkonstante, so definiert man die 

mit der Temperaturänderung TA → TE verknüpfte Änderung des Wärmeinhalts des Systems 

durch die Wärmemenge Q. 

 

Q = C (TE – TA) mit C > 0   (Gleichung 29) 

 

Für TE < TA gibst das System Wärme ab, für TE > TA nimmt es Wärme auf. Damit ist: 

 

Q ist negativ bei Wärmeabgabe des Systems 
Q ist positiv bei Wärmeaufnahme des Systems 

 

Die Konstanten C bezeichnet man als Wärmekapazität. Sie sind der Masse proportional und 

werden durch: 

   C = c⋅m     (Gleichung 30) 

 

ausgedrückt werden, wobei c die spezifischen Wärmen sind. 

Die Wärmekapazität eines Mols einer Substanz bezeichnet man als molare Wärmekapazität 

oder Molwärme: 

Cm = c⋅M     (Gleichung 31) 

Mit  m = n⋅M  folgt daraus: 

 

C = n⋅Cm     (Gleichung 32) 

 

Bei vielen Prozessen tauschen Systeme Wärme mit der Umgebung aus. Diese Prozesswärmen 

nennt man Wärmetönungen. Sie hängen von der Art der Prozessführung ab. Für isobare 

Prozesse (p = const.)bezeichnet man sie als Qp, für isochore (V = const.) als QV. Analog 

unterscheidet man die Grössen Cp und CV, cp und cV. 

Da die spezifischen Wärmen und Wärmekapazitäten von der Temperatur abhängen, wird 

Gleichung 29 zu: 
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Die Wärme ist eine Energieform wie mechanische oder elektrische Energie. Der Wärmeinhalt 

eines Systems ist im Gegensatz zu p, V und T keine Zustandsgrösse da sie den Zustand des 

Systems nicht eindeutig charakterisiert. Damit hat Q auch kein totales Differential. 

 

1.3.2 Kalorimetrie 
 

Kalorimeter sind Geräte zur Bestimmung von Prozesswärmen oder Wärmetönungen, wie 

- Reaktionswärmen (z.B. Verbrennungswärmen) 

- Lösungswärmen, Mischungswärmen 

- Phasenumwandlungswärmen (z.B. Schmezlwärmen, Verdampfungswärmen,...) 

Meist gibt man sie an als die Wärmemenge, welche das System bei konstant bleibender 

Temperatur an die Umgebung abgibt oder von der Umgebung aufnimmt. 

 

Prozesse, die unter Wärmeabgabe ablaufen, nennt man exotherm (Q < 0). 

Prozesse, die unter Wärmeaufnahme ablaufen, nennt man endotherm (Q > 0). 

 

Ein Kalorimeter ist in Abbildung 12 schematisch abgebildet. 

 

Abbildung 12: Wasserkalorimeter 

 

 



1. Grundbegriffe der Thermodynamik 26

In einem thermisch gut isolierten Gefäss, das meist mit Wasser gefüllt ist dessen Temperatur 

gemessen wird, befindet sich in einem abgetrennten Volumen die Probe P. Diese Probe 

tauscht beim Prozess die Wärmemenge Q mit ihrer Umgebung aus. Dies führt zu einer 

Änderung der Temperatur ∆T = TE – TA während des Prozesses. 

Ist die Gesamtwärmekapazität des Kalorimeters CK, dann ist die vom Kalorimeter 

aufgenommene bzw. abgegebene Wärmemenge bei kleinem T gleich: 

 

QK = CK (TE – TA) 

 

Sie ist wegen der Erhaltung der Wärmemenge beim Wärmefluss die beim Prozess 

freiwerdende bzw. aufgenommene Wärme, also gleich der negativen Prozesswärme Q. CK 

kann durch Zugabe von warmem Wasser bestimmt werden und wird deshalb als Wasserwert 

des Kalorimeters bezeichnet. Bei grossem CK ist die Temperaturänderung ∆T gering. 

Anfangs- und Endtemperatur sind damit praktisch gleich. 

 

Je nach zu untersuchendem Prozess verwendet man verschiedene Kalorimeter-Typen, die aber 

alle auf dem Prinzip der Messung einer Temperaturänderung während eines Prozesses 

beruhen: 

 

Verbrennung, Oxidation   Verbrennungskalorimeter 

Biochemisch-biologische Prozesse  Mikrokalorimeter 

 

Biologisch relevante Anwendungen der Kalorimetrie sind vor allem das Studium des 

Wärmehaushalts von Zellen, Denaturierungsprozesse und Enzym-Reaktionen. 

 

1.4 Arbeit 
 

Unter Arbeit versteht man Energie, die ein System mit seiner Umgebung austauscht und nicht 

die Form von Wärme hat. 

Die Arbeit W ist definiert durch das skalare Produkt aus den Vektoren Kraft F
r

 und Weg s
r

, 

bzw. für den Fall einer in Wegrichtung wirkenden Kraft: 

 

dW = F ds 
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W = ∫
2

1

s

s

Fds  

 

Die Kraft ist damit die Fläche unter der Kurve F(s) zwischen den Abszissenwerten s1 und s2: 

 

  a)     b)    c) 

 

Abbildung 13: Graphische Darstellung der Arbeit 

  a) allgemeiner Fall, b) Volumenarbeit, c) elektrische Arbeit 

 

Hat W ein negatives Vorzeichen, gibt das System Arbeit ab, ist W positiv nimmt das System 

Arbeit auf. 

Arbeit kann einem System in verschiedenen Formen zugeführt oder vom System abgegeben 

werden. Je nach Art der geleisteten Arbeit spricht man dann von elektrischer Arbeit, 

Beschleunigungsarbeit, Volumenarbeit,... usw. 

 

Von speziellem Interesse in thermodynamischen Systemen ist die Volumenarbeit. 

Man betrachtet dabei ein System, das aus einem mit Gas gefüllten Zylinder besteht, der mit 

einem reibungslos beweglichen Stempel versehen ist. 

 

s

F

U

Q

V

p

s1 s2 V1 V2 1U 2U
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Abbildung 14: Volumenarbeit durch Expansion eines Gases 

 

Bei der Expansion seines Volumens von V1 auf V2 leistet das Gas eine Arbeit, die gegeben ist 

durch die von aussen wirkende Kraft F. Die Position des Stempels verändert sich dabei von s1 

nach s2. 

 

WVol = - ∫
2

1

s

s

Fds  

 

Ersetzt man die Kraft F durch den von aussen wirkenden Druck p und die Fläche A des 

Stempels durch: 

 

p = 
A

F
 

 

und die Strecke s durch die Volumenänderung dV = A ⋅ ds, so erhält man für die 

Volumenarbeit: 

 

WVol = - ∫ ⋅⋅
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V

V A

dV
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Für die anderen Formen von Arbeit lassen sich auf analoge Weise Ausdrücke herleiten.  

Die elektrische Arbeit z.B. erhält man aus: 

 

F = Q ⋅ E   mit: Q = Ladung 

     E = Feldstärke 

 

und:      E = 
ds

dU
 

 

zu: 

 

Wel = - ∫ ⋅⋅
2

1

s

s

dsEQ  = - ∫
2

1

U

U ds

dU
Q ds = - Q (U2 – U1)


