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1. Grundbegriffe der Thermodynamik 1

Einfuhrung

Nahezu jeder chemische Prozess léasst sich auf die Betrachtung einer einzigen, zentralen
Grdsse zurtickfuhren, namlich der Energie.

Die Thermodynamik beschéftigt sich mit der Umwandlung der Erscheinungsformen der
Energie bel chemischen Prozessen, besonders mit der Umwandlung von Wé&rme in Arbeit und
umgekehrt. Betrachtet werden dabei meist stationére Gleichgewichtszusténde.

Daneben spielen in der Natur eine Reihe stationdrer Nichtgleichgewichtszustande eine grosse
Rolle. Dazu zéhlen die Transportphanomene, wie Diffuson, Warmeleitfdhigkeit und
elektrische Leitfahigkeit.

Die Thermodynamik gestattet also nur Aussagen Uber zeitlich unveranderte Zustdnde eines
Systems. Den zeitlichen Ablauf einer Reaktion beschreibt die chemische Kinetik. Sie 18sst
Ruckschliisse auf den Mechanismus einer chemischen Resaktion zu, d.h. dartiber, wie sich aus

den Edukten Uber 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 Grdssen
beschreibbare Beschaffenheit. Diese wird durch sogenannte Zustandgrossen (Volumen,
Druck, Temperatur) beschrieben.

Diese beschreibenden und messbaren Grdssen sind nicht unabhéngig voneinander, sondern
Uber Zustandsfunktionen miteinander verknUpft. Jeder chemische Prozess kann deshalb

auch als Zustandsénder ung beschrieben werden.

Das System und seine Umgebung

Als System wird der im Experiment gerade betrachtete Teil des Universums bezeichnet. Alles
nicht zum System gehoérende 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 mdglich ist, bezeichnet



1. Grundbegriffe der Thermodynamik 2

man das offenes System. Ist kein Materieaustausch mehr moglich, wohl aber en
Energieaustausch, spricht man von einem geschlossenen System. Kann weder Materie noch
Energie mit der Umgebung ausgetauscht werden, handelt es sich um ein abgeschlossenes
System.

<> [ O L

Materieaustausch Energieaustausch System  Umgebung

Offenes System geschlossenes System abgeschl ossenes System
Abbildung 1: System und Umgebung
Die Phase

Eine Phase beschreibt den inneren Aufbau eines Systems. Man verstent darunter einen
Bereich, in dem keine sprunghaften Anderungen irgendeiner physikalischen Grosse auftreten.
An einer Phasengrenze, d.n. am Ubergang einer Phase in die benachbarte, dndern sich die
physikalischen Gréssen dagegen sprunghaft.

Ein Sysem kann einphasig (z.B. Gase), aber auch mehrphasig (z.B. Gas-FlUssigkeit-
Festkorper) sain.

Der Prozess

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

als Zustandsanderung oder Pr ozess bezeichnet.

Prozesse werden dabei wie folgt unterschieden:
Bel reversiblen Prozessen werden nur Gleichgewichtszusténde durchlaufen. Damit gelten

Zustandsgleichungen wahrend der Zustandsénderungen. Reversible Prozesse verlangen
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infinitesmal  kleine  Schritte  und  unendlich  langsamen  Ablauf. Da nur
Gleichgewichtszusténde auftreten, sind sie umkehrbar. Allerdings sind reversible Prozesse
experimentell nur ndherungsweise erreichbar.

Be irreversiblen Prozessen werden Nichtgleichgewichtszustdnde durchlaufen und sie sind
folglich nicht umkehrbar. Alle natirlichen spontanen Prozesse sind irreversibel.

Wahrend eines Prozesses auftretende Zustandsdnderungen 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 Wéarme mit der Umgebung austauscht

adiabatisch, wenn keine Warme ausgetauscht wird und die Zustandsanderung reversibel ist

Das Gleichgewicht

Befindet sich ein System im thermodynamischen Gleichgewicht, unterscheidet man drei
Arten von Gleichgewichtszustéanden:

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 zurtickkehrt.

Ein System, das schon durch kleine Einwirkung von aussen in ein stabiles Gleichgewicht
Ubergeht und nicht mehr von selbst in den Ausgangszustand zurtickkehren kann, bezeichnet
man asim labilen Gleichgewicht befindlich.

Geht ein System nach einer geringfiigigen Einwirkung von aussen in den urspriinglichen,
nach einer stdrkeren Einwirkung jedoch in einen energetisch gunstigeren Gleichgewichts-
zustand Uber, so nennt man den urspriinglichen Zustand einen metastabilen Gleichgewichts-
zustand.
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Diese Zustande lassen sich durch eine Kugel auf einer Bahn veranschaulichen:

hA hA h4

> > >
X X X

stabiles GG |abiles GG metastabiles GG

Abbildung 2: Gleichgewichtszustdnde

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 zurtick.

Wird die Kugel an der Position B nur leicht angestossen, geht sie von einem labilen in einen
stabilen Gleichgewichtszustand Uber. Sie kann aber nicht selbstdndig wieder in die
Ausgangsposition zurtickgelangen.

Wenn die Kugel aus der metastabilen Gleichgewichtdage in Position C nur leicht angestossen
wird, rollt sie selbsténdig wieder in die Ausgangdage zurick. Wird sie jedoch stérker
angestossen geht sie in einen energetisch giinstigeren Gleichgewichtszustand Uber.

1.2 Zustandsgr 8ssen und Zustandsgleichungen am Beispiel der Gasgesetze

1.2.1 Die Zustandsgleichung idealer Gase

a) Das Boyl€e sche Gesetz

Robert Boyle beobachtete 1662, dass eine Saule, die im rechten Schenkel eines U-Rohres
durch Quecksilber (Hg) gegen aussen abgeschlossen wird, zusammenschrumpft, wenn man
im offenen Schenkel weiteres Quecksilber zuftigt (siehe Abbildung 3).
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+Hg

, «—Luftsdule

Abbildung 3: Zum Boyl€' schen Gesetz

Er notierte die Lange der Luftsdule h; und die Hohendifferenz h, der Hg-Meniskenstande in
den beiden Schenkeln, flgte zu den Werten von h, jeweils einen bestimmten Langenwert C
hinzu und bildete das Produkt.

(hp + C) xhy = const.

So ergaben sich fur ale Messungen gleiche Zahlen. Dies interpretierte er so:

h; ist proportional dem Volumen der Luftsaule, hy ist proportina dem Druck, den die
Uberstdndige Quecksilbersdule auf die abgeschlossene Luft ausiibt, und die Lange C
entspricht dem &usseren Luftdruck. Damit ist h, + C dem Gesamtausdruck P proportional, der
auf der Luftsdule lastet und Boyle fand:

p xV = const. Gleichung (1)

Bel dem Versuch herrschte konstante Temperatur, d.h. fir eine gegebene Gasmenge ist bel
konstanter Temperatur das Produkt aus Druck und Gasvolumen konstant.
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b) Das Gay-L ussac’ sche Gesetz

Etwa 1790 fand Gay-Lussac, wie schon vor ihm 1787 Charles, dass das Volumen ener
bestimmten Gasmenge bel konstantem Druck von der Temperatur abhangt. Das
entsprechende Gesetz lautet:

_ Q
V(Q = V(0 (1 =)

Oder V(Q) = % (273.15+ Q) Gleichung (2)

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

2091
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=273 -100 0 100 200 °C

Abbildung 4: Zum Gay-L ussac’ schen Gesetz

Abbildung 4 zeigt Auftragungen von V gegen Q fir je ein Gramm verschiedener Gase. Die
Steigung der Geraden, also V(0), hangt von der Art des Gases ab. Wie Gleichung (2) fordert,
schneiden sich alle Geraden in eéinem Punkt, Q =-273.15°C, dort ist V = 0. DaV nicht
negativ werden kann, ist Q =-273.15 °C offenbar die tiefstmogliche Temperatur auf der
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Celsiusskala. Man wéhlt sie als Nullpunkt einer absoluten (oder thermodynamischen)
Temperatur, mit der Kelvin-Skala, und definiert:

T[K]=Q[°C] +273.15
Das Gay-L ussac' sche Gesetz wird somit zu:

v = V(27315)

T  (bei konstantem Druck) Gleichung (3)
27315

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 ver schiedener Gase

bel gleichem Druck und gleicher Temperatur gleich viele Gasteilchen enthalten.

Kurz: V ~n be konstanten pund T Gleichung (4)

n = Teilchenzahl [mol]
Aus Gleichungen (1), (3) und (4) folgt unmittelbar:
p XV = const xn xT

mit gleicher Konstante fur ale Gase. Man nennt sie die universelle Gaskonstante R und erhdlt
das ideale Gasgesetz:
p XV =nxR X Gleichung (5)

Mit dem Molvolumen V, = v kann es auch ausgedriickt werden als:
n

pxXVm=RX

Der Wert von R ergibt sich aus experimentellen Befunden mit:

Vi (p,T) = Vi (1 am,273.15 K) = 22.414 |/Mol
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am _ga143 9

Mol xK K Mol

ZU: R =0.082056

1.2.2 Anderungen von Zustandsgr 6ssen

Fur eine gegebene Molzahl n eines Gases verknipft die Zustandsgleichung (Gleichung 5) die
drei Zustandsgréssen p, V und T. Graphische Darstellungen der Zusammenhange nennt man
Zustandsdiagramme. In  zweidimensionadlen Darstellungen &8sst man jewels eine
Zustandsgrosse konstant und zeigt die funktionelle Abhéngigkeit zwischen den beiden

anderen.

pV-Diagramm: p=nRT \% T =const., p=p(V)

pT-Diagramm: p= n\>/<R T V =const., p=p(T)
. nxR

VT-Diagramm: V= 0 T p = const., V =V(T)

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

Platm] Platm]
" 21
> 3 31
300K
71 \ook T=const
V=const.
1 4 1 E
0 10 201 0 100 200K 0 100 200K
pV-Diagramm pT-Diagramm VT-Diagramm

Abbildung 5:  Zustandsdiagramme idesler Gase
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In Zustandsdiagrammen kann man reversibel ablaufende Prozesse leicht beschreiben. Die in
Abbildung 6 im pV-Diagramm eingezeichneten Kurven ab,c entsprechen folgenden
Zustandsanderungen bel gleichem Anfangszustand:

a isotherm-reversibler Prozess T =const., V,p?t const.
b: isobar-reversibler Prozess p=const., V, T1 const.
(0% isochor-reversibler Prozess V =const., p, T const.

Bel irreversiblen Prozessen gilt die Zustandsgleichung nur fir Anfangs- und Endzustand. Sie
konnen nicht durch Kurven in Zustandsdiagrammen beschrieben werden.

0 10 20 |

Abbildung 6: Reversible Prozesse idealer Gase im pV-Diagramm

Andern sich bei einem Prozess mehr as zwel Zustandsgrossen gleichzeitig, werden
zweidimensionale Darstellungen unmoglich. Einfacher ist dann eine  mathematische
Behandlung. Bei gegebener Molzahl n wird nach der Zustandsgleichung jede der drei Grdssen
p, V und T von jewells den beiden anderen abhangig
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p=p(V.T)=nR 3 (Gleichung 63)
T .
V=V({pT)=nR B (Gleichung 6b)
T=T(EV) = —— pV (Gleichung 6¢)
nxR

und kann als Funktion zweier unabhangiger Veranderlicher betrachtet werden. Deshalb nennt
man Zustandsgrossen auch Zustandsfunktionen. Fir stetige und differenzierbare Funktionen
zweier Variabler z(x,y) ist nun die Anderung von z mit den Anderungen von x und y
verkniipft, und fir differentielle Anderungen dx von x und dy von y gilt fir die totae
Anderung von z das totale Differential:

Adzo Hz0

dz=¢—+ xdx+g—= xd (Gleichung 7)
g &y
Die Grossen ngQ und &”ES sind die partiellen Ableitungen von z nach den Variablen x
efxg, Ty g,

und y, wobei beim Differenzieren jewells die andere Variable konstant gehalten wird. Sie sind
Steigungen auf der Flache, welche z Giber der xy-Ebene aufspannt.

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

b &P o .

dp=c—= xdV +¢c—= xdT Gleichung 83

P g‘ﬂVar g‘ﬂTa, ( 983

av =N i+ EVO gt (Gleichung 8b)
p g efll g,

aT= T2 ip+ B0 sy (Gleichung 80)
p g, eV g,
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Die partiellen Ableitungen sind mit Gleichungen 6a-c leicht zu berechnen. So ergibt sich z.B.:

allRe —nRTEeﬂ‘I\T/ael@ __MRT __p (Gleichung %)

e‘ﬂVzcr eV;zc;g;r V32 V

Hpg _ RaTy _ MR $ (Gleichung 9b)

aﬂg :nRTgﬂ?f :-@:-! (Gleichung 9c)
T 5 T&poy P p
@9 _"RATe _nR_V (Gleichung 9d)

o p &g p T

Allgemein nennt man

a= 18@—\/9 den isobaren Volumenausdehnungskoeffizienten
V efT g,
b=- i?lg die isotherme Volumenkompr essibilitét
Ve&Tp g
= 18@9 den isochoren Spannungskoeffizienten eines Stoffes
pell g,

a=1 =2 g :Ti (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 algemeinen Form
dz = f(x,y) dx + g(x,y) dy (Gleichung 11)

geschrieben werden konnen.

Ausdriicke dieser Art nennt man Pfaff’ sche Differentialfor men.

Nach der Definition einer Zustandsgrosse muss ihr Wert unabhangig sein von der Art und
Weise, wie der Zustand erreicht wurde. Ist z eine Zustandsgrésse und ist der Wert von z fir
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einen Anfangszustand A bekannt und gleich za, so ergibt sich der Wert flr einen Endzustand

E durch Integration der Anderung zu

E E
Ze=zp+ iz oder Dz=2ze-2za = (yiz (Gleichung 12)
A

A

Bel zwe unabhdngigen Variablen x und y ist Gleichung 12 eine Abkirzung fur eine
Integration im zweidimensionalen Raum. Ihr Ergebnis muss unabhangig vom Integrationsweg
sein. Liegt dz nun as Pfaff’'sche Differentidform mit allgemeinen Funktionen f(x,y) und

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

f(xy) = gﬂ—zgy und glx,) =? .

gilt, d.h. dz ein totales Differential ist. Zustandsgrossen der Thermodynamik missen aso
totale Differentiale besitzen.

Fur eine gegebene Form vom Typ der Gleichung 11 kann man leicht festlegen, ob z einer
Zustandsgrosse entsprechen kann. Wegen

®f dzo O 86120 0
éﬂye‘ﬂxﬂy@ éﬂx ﬂy;zmy

fur zweimal stetig differenzierbare Funktionen muss namlich

? (% )g 2851 9(xy) 9 (Gleichung 13)
g € X g

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

Die Existenz des totalen Differentials einer Zustandsgrésse hat eine wichtige
Konsequenz fiir die Berechnung von Anderungen nach Gleichung 12: Man kann
zwischen Anfangs- und Endzustand beliebige Prozesswege wahlen. Somit kann man z.B.
fur irreversible Prozesse reversible Modellwege wahlen, wenn nur Anfangs- und Endzustéande
gleich sind.
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1.2.3 Gemische idealer Gase

Die Zustandsgleichung fir ideale Gase ist unabhangig von der Gassorte und gilt damit auch
fur Gemische. Enthélt ein Gemisch k Komponenten i, so ist die Molzahl n as Summe der
Molzahlen n; der Komponenten anzusehen:

Hiermit wird das Gasgesetz zu:
pA =§ nRT bzw. p=gd —— (Gleichung 14)

Die einzelnen Summanden sind die sogenannten Partialdriicke p; der Komponenten, womit
Gleichung 14 zu Dalton’s Gesetz der Additivitét der Partialdriicke wird:

p=an (Gleichung 15)

Anschaulich ist p der Druck, der auf die Wande des Behdlters wirken wirde, wenn die
Komponente i alleine vorliegen wirde. Analog kann man via

V=34 —=8V (Gleichung 16)

Partialvolumina V; der Komponenten definieren. Die Komponente i wirde, wenn aleine
vorliegend, beim Druck p gerade das Volumen V; einnehmen. Zur Charakteriserung der
Zusammensetzung eines Gasgemisches verwendet man meist die Molenbriche x; der
Komponenten, definiert durch

X = % = (Gleichung 17)

— Q_)o
=]

Diese dimensiond osen Grossen erfiillen
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é x =1 (Gleichung 18)
Gelaufig sind auch Angaben in:
Volumenprozent \\//—i><100 mit % = % =X
Druckprozent il X100 mit P _NRT_NnRT_ X;

p p pVv nRT

Mol ekulargewichtsbestimmungen an Gasgemischen fihren zu einem Mittelwert M , der von
der Zusammensetzung abhangt.
RT

M=
pVv

Nun ist: pV=nRT und m=aq nM,

wenn M; die Molekulargewichte der Komponenten sind und man erhdlt:

M =

Sl

anM, =4 xM, (Gleichung 19)

Gleichung 19 nennt man das zahlenmittlere M olekular gewicht.

1.2.4 Kinetische Gastheorie

Eine durch die Molzahl n gegebene Menge eines Gases enthélt "N, @6:40%*x Teilchen, die
sich in sténdiger chaotischer Bewegung in einem weiten Bereich von Geschwindigkeiten und
in alen moéglichen Richtungen im Raum bewegen.

Die kinetische Gastheorie beruht auf drel Grundannahmen:

a) Die Teilchendurchmesser sind gegentiber den Teilchenabstdnden vernachl dssigbar
b) Zwischen den Teilchen bestehen keine anziehenden oder abstossenden
Wechsalwirkungen

C) St6sse zwischen den Teilchen und zwischen Teilchen und Wand erfolgen elastisch
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Da die in Bewegung befindlichen Tellchen permanent aneinanderstossen, bewegen sie sich
mit verschiedenen Geschwindigkeiten und der Anteil der Molekile mit einer bestimmten
Geschwindigkeit wird durch die Geschwindigkeitsverteilung beschrieben. Die Gleichung fir
diese Verteilung wurde etwa 1860 von M axwell und Boltzmann gefunden und lautet:

3 2

dN em 6 , oo ;
—— =w(V)dv = ~——+ v'e *dv Gleichung 20
N ) 4p82kag ( g 20)

N ist die Gesamtzahl der Teilchen, dWN der differentielle Bruchteil mit Geschwindigkeiten

zwischen v und v + dv, so dass w(v)dv die Wahrscheinlichkeit des Eintretens von v fir ein
gegebenes Teilchen in angegebenen Intervall charakterisiert. T ist die Temperatur in K und k
die Boltzmann-Konstante. Seist:

k=R =138066240%
N, K

Abbildung 7aund b zeigen w(v) in Abhéngigkeit von der Temperatur und der Molekilmasse

niedrige
Temperatur

Anteil der Molektile

hohe
Temperatur

Geschwindigkeit

Abbildung 7a: Maxwell-Boltzmann-V erteilung in Abhangigkeit von der Temperatur
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hohe molare Masse

Anteil der Molekiile

molare Masse

Geschwindigkeit

Abbildung 7b: Maxwell-Boltzman-Verteilung in Abhéngigkeit von der Molekilmasse

Fur steigende Temperaturen wird die Verteillung flacher, wéhrend sich das Maximum zu

hoheren Geschwindigkeiten verschiebt. In Abhdngigkeit von der Molekilmasse erkennt man

eine schmale Verteilung und niedrige Geschwindigkeiten bel schweren Molekilen und hohe

mittlere Geschwindigkeiten und breite Verteilung bel leichten Molekilen. Aus Gleichung 20

berechnet sich die Lage des Maximums, die wahr scheinlichste Geschwindigkeit, zu:

1

U _ o9kT g2
V=¢—-=
emg

Die mittlere Geschwindigkeit ist definiert durch:

¥

N aBKT 62
V= Vidv=¢c———=

QIXW() gp Mg

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

mv2 = 2KT

N
N w

Der Mittelwert der kinetischen Ener gie des gesamten Gases wird dann bei n’Na Teilchen:

E_k:ganNAXkXT :ganRXT (Gleichung 22)

Er hangt 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 Kantenlénge | und ein einzelnes

Teilchen ] mit Masse m und Geschwindigkeit v;.

Die Geschwindigkeit v; setzt sich vektoriell aus den drei Komponenten vy, vy und vy

zusammen, wobei gilt:
ViZ = Wi + Wyt + vy (Gleichung 23)

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

Asz
I
|
|
o- -I--Q——b-—-——o
| Y y
e | =~ e
/7
7
7

Abbildung 8: Bewegung eines Teilchens in x-Richtung
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Sieht man von Stossen zwischen den Teilchen ab, so stosst das Teilchen in regelméssigen
Zeitintervallen

an dieselbe Wand. Bei elastischen Stoss dndert sich bel jedem Stoss die x-Komponente seines
Impulses um:

Dpyj = M Vyj — (- M Vyj) = 2 M Vy

Eine Impulsdnderung Dpy; im Zetinterval Dt; entspricht einer auf die betrachtete Wand
Ubertragenen Kraft

Die Summe der von alen niNa Teilchen tbertragenen Kréfte, dividiert durch die Wandflache

2, liefert den auf die Wand ausgeiibsten Druck

w3

p=7

1"
_a Fj :I
j=1

av;
i
Fiir die Bewegung in y- und z-Richtung erhalt man analoge Ausdriicke fiir p. Mit I* = V wird
3p=
Der Mittelwert des Quadrats der Geschwindigkeiten ist bei nsNa Teilchen:

1
nxN ,

NxN, xm —
- A XVZ
V

V2 = av und damit folgt: 3p

i
Diesist dquivalent zu:

24 —0_2—
V =—c—nN,mv-==—E
PV =3M M 735
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Dieswird mit Gleichung 22 zu: pV=nRT

Das ideale Gasgesetz ist aso eine Folge der Trandationsbewegungen 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 Offnung in der
Wand des Behalters.

Abbildung 9: @) Diffusion und b) Effusion

Diffusion und Effusion verlaufen bei htherer Temperatur schneller, denn sie hangen von den
Bewegungen der Molekile ab, und die Molekulgeschwindigkeiten erhdhen sich mit der
Temperatur. Beide Prozesse vollziehen sich aber bei grésserer molarer Masse langsamer, weil
dann die Molekllgeschwindigkeiten geringer sind. Die Abhangigkeit 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 Abhangigkeit beschreibt das
Grahamsche Effusionsgesetz:

Bel 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 fur idesle Gase, bel denen die Molekile wegen ihres
grossen Abstands als unabhéngig voneinander betrachtet werden. Gase verhaten sich in
Wirklichkeit aber nie vollstandig ideal, da die Molekile untereinander wechsalwirken. Schon
bei grossen Abstdnden ziehen sich die Molekile an und ihre potentielle Energie nimmt bel der
Anngherung ab. Diese intermolekulare Anziehung ist fur die Kohasion der Molekile in
Flussigkeiten verantwortlich. Haben die Molekile sehr nahen Kontakt, dann stossen sie sich
gegensaitig ab. Diese intermolekulare Abstossung bewirkt, dass Flissigkeiten und
Festkérper eine endliche Ausdehnung besitzen.

Die Abhéngigkeit der intermolekularen Wechsalwirkungsenergie vom Abstand ist in

Abbildung 10 veranschaulicht.

Abstofung
dominiert

potentielle Energie

Abstand

o

Anziehung
dominiert

Abbildung 10: Potentielle Energie zweier Molekile in Abhangigkeit vom Abstand.

Beal grossem Abstand herscht eine anziehende Wechsewirkung und bel sehr kleinem
Abstand dominiert die abstossende Wechselwirkung.

Diese Wechselwirkungen fuhren deshalb zu Isothermen fir reale Gase, die sich von denen
idedler Gase unterscheiden. Bel hoheren Temperaturen néhern sich die experimentellen

| sothermen den idedlen an.
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Abbildung 11: Isothermen von CO, bei verschiedenen Temperaturen

Einige der Isothermen zeigen keinen glatten Verlauf, verursacht durch Verflissgung bei
Druckerhthung. Am Punkt A ist das CO, gasformig. Wird das Volumen bis zum Punkt B
reduziert, so steigt der Druck an. Vom Punkt C an kann das Volumen ohne Druckerhdhung
Uber D nach E verringert werden. Das CO, ist dann zu einer Flissigkeit kondensiert. Das zeigt
sich in der deutlichen Volumenverringerung beim Ubergang von C nach E bei konstantem
Druck. Nachdem der Punkt E erreicht wurde, ist fir die sehr geringe Volumenverringerung
von E nach F eine grosse Drucksteigerung erforderlich, denn Flissigkeiten sind kaum
kompressibdl.

Betrachtet man die intermolekularen Wechselwirkungen, dann bedeutet der Ubergang von C
nach E eine Kompression der Molekile auf einen mittleren Abstand, der eine Kondensation
verursacht. Beilm Schritt von E nach F werden die Molekiile gegen die abstossenden Kréafte
noch weiter zusammengepresst, obwohl sie sich bereits berthren.

Es gibt nun eine bestimmte Temperatur, die kritische Temperatur T, bel der die Gasdichte
gleich der Flussigkeitsdichteist. D.h. es existiert nur eine Phase.

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

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

t=7Z=1 (Gleichung 24)

Z nennt man Kompressionsfaktor. Er weicht fur reale Gase deutlich von 1 ab und ist stark
vom Druck abhangig. Diese Abweichung ist ene Folge der intermolekularen
Wechsalwirkungen Bei einigen Gasen (CHa, C;Hs, 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 grosser as 1, ist das molare Volumen wegen
abstossender Wechselwirkungen grosser als fur ein ideales Gas unter gleichen Bedingungen.

Zur Zustandsbeschreibung idealer Gase benutzt man zwel verschiedene Gleichungen:
a) DieVirialgleichung

Die Virialgleichung ist eine empirische Zustandsgleichung, die die Abweichung des

Kompressionsfaktors Z vom Wert 1 wie folgt beschreibt:

m :1+£+£+... (Gleichung 25)

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

einen spezifischen Wert.

b) Die van-der-Waals-Gleichung

Die Virialgleichung beschreibt Gaszustdnde sehr zuverlassig, da sie auf experimentellen
Daten beruht. Die van-der-Waas-Gleichung hilft dagegen bel der Interpretation des
Verhaltens. Sie berticksichtigt dabei die anziehenden und abstossenden Wechselwirkungen in
realen Gasen.
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Die 1873 von Johannes van der Waals aufgestellte Gleichung lautet:

nRT &N
= -ac—= Gleichung 26
V-nb gV g ( 926)

Die Konstanten aund b heissen van-der Waals-K onstanten und sind empirische Parameter.
Die van-der-Waals-Gleichung hat zwei wichtige Eigenschaften:

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

- Flissigkeiten und Gase koexistieren, wenn sich kohasive (zusammenhaltende) und
dispersive (auseinandertreibende) Effekte die Waage halten.

Die Gleichung erlaubt auch ein Urteil darliber, ob ein Gas néherungsweise als ideal angesehen

werden darf, ndmlich wenn V,, grossist im Vergleich zu &RT und zu b.

1.3Warme

1.3.1 Grundbegriffe

Bringt man zwel Korper 1 und 2, welche verschiedene Temperaturen T, und T, haben,
miteinander in Kontakt, so findet ein Ausgleich der Temperaturen statt. Der kéltere Korper
erwdrmt sich, der warmere kihlt sich ab. Die sich einstellende Endtemperatur Te héangt von
den Anfangstemperaturen T, und T, sowie von der Art der Korper ab. Experimentell findet

man fur nicht zu grosse Differenz zwischen T; und T, das Gesetz:

Ci(Ti-Te)=Co(Te—Ty) (Gleichung 27)

wobei C; und C, Materialkonstanten der eingesetzten Korper sind. Bel gegebenen T, T, C;
und C, kann Tg aus Gleichung 27 zu

Te= St Gl (Gleichung 28)
C, +C,

berechnet werden.
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Der Temperaturausgleich lasst sich as Ubergang von Wéarme vom warmeren Korper 1 zum
kélteren Korper 2 interpretieren. Ist allgemein T die Anfangstemperatur eines Systems und
Te seine Endtemperatur sowie C die entsprechende Materialkonstante, so definiert man die
mit der Temperaturanderung Ta ® Te verkniipfte Anderung des Warmeinhalts des Systems

durch die Warmemenge Q.
Q=C(Te—Ta) mit C>0 (Gleichung 29)
Fir Tg < Ta gibst das System Wéarme ab, fur Tg > Ta nimmt es Warme auf. Damit ist:

Q ist negativ bel Warmeabgabe des Systems
Q ist positiv bei Warmeaufnahme des Systems

Die Konstanten C bezeichnet man als Wéarmekapazitat. Sie sind der Masse proportional und
werden durch:
C=ocm (Gleichung 30)

ausgedriickt werden, wobei ¢ die spezifischen Wéarmen sind.
Die Wéarmekapazitét eines Mols einer Substanz bezeichnet man als molare War mekapazitat
oder Molwérme:

Chn=0CM (Gleichung 31)
Mit m=nM folgt daraus:

C=nCy (Gleichung 32)

Be vielen Prozessen tauschen Systeme Wéarme mit der Umgebung aus. Diese Prozesswarmen
nennt man Warmeténungen. Sie hdngen von der Art der Prozessfihrung ab. Fir isobare
Prozesse (p = const.)bezeichnet man sie as Q,, fur isochore (V = const.) als Qy. Analog
unterscheidet man die Gréssen C, und Cy, ¢, und cy.

Da die spezifischen Warmen und Warmekapazitéten von der Temperatur abhangen, wird

Gleichung 29 zu:

Q= E‘p(T)dt (Gleichung 33)



1. Grundbegriffe der Thermodynamik 25

Die Wé&rme ist eine Energieform wie mechanische oder elektrische Energie. Der Warmeinhalt
eines Systems ist im Gegensatz zu p, V und T keine Zustandsgr 6sse da sie den Zustand des
Systems nicht eindeutig charakterisiert. Damit hat Q auch kein totales Differential.

1.3.2 Kalorimetrie

Kalorimeter sind Geréte zur Bestimmung von Prozesswérmen oder Wéarmetonungen, wie
- Reaktionswérmen (z.B. Verbrennungswéarmen)
- Lésungswéarmen, Mischungswarmen
- Phasenumwandlungswarmen (z.B. Schmezlwarmen, Verdampfungswarmen,...)
Meist gibt man sie an as die Warmemenge, welche das System bei konstant bleibender

Temperatur an die Umgebung abgibt oder von der Umgebung aufnimmit.

Prozesse, die unter Warmeabgabe ablaufen, nennt man exotherm (Q < 0).
Prozesse, die unter Warmeaufnahme ablaufen, nennt man endotherm (Q > 0).

Ein Kaorimeter ist in Abbildung 12 schematisch abgebildet.
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Abbildung 12: Wasserkal orimeter
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In einem thermisch gut isolierten Geféss, das meist mit Wasser gefllt ist dessen Temperatur
gemessen wird, befindet sich in einem abgetrennten Volumen die Probe P. Diese Probe
tauscht beim Prozess die Warmemenge Q mit ihrer Umgebung aus. Dies fihrt zu einer
Anderung der Temperatur DT = Tg — T wahrend des Prozesses.

Ist die Gesamtwarmekapazitdt des Kalorimeters Cg, dann ist die vom Kalorimeter
aufgenommene bzw. abgegebene Warmemenge bel kleinem T gleich:

Qk = Ck (TE —TA)

Sie ist wegen der Erhaltung der Wéarmemenge beim Warmefluss die beim Prozess
frelwerdende bzw. aufgenommene Wéarme, also gleich der negativen Prozesswarme Q. Ck
kann durch Zugabe von warmem Wasser bestimmt werden und wird deshalb as Wasserwert
des Kalorimeters bezeichnet. Bei grossem Cy ist die Temperaturénderung DT gering.

Anfangs- und Endtemperatur sind damit praktisch gleich.

Je nach zu untersuchendem Prozess verwendet man verschiedene Kalorimeter-Typen, die aber
ale auf dem Prinzip der Messung einer Temperaturanderung wahrend eines Prozesses

beruhen:
Verbrennung, Oxidation V erbrennungskal orimeter
Biochemisch-biologische Prozesse Mikrokal orimeter

Biologisch relevante Anwendungen der Kalorimetrie sind vor allem das Studium des
Warmehaushalts 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 Warme hat.

Die Arbeit W ist definiert durch das skalare Produkt aus den Vektoren Kraft F und Weg S,
bzw. fir den Fall einer in Wegrichtung wirkenden Kraft:

dw =Fds
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W = (‘j:ds

S

Die Kraft ist damit die Flache unter der Kurve F(s) zwischen den Abszissenwerten s; und s,:

FA DA QA

2 4

V1 V,
a) b) C)

<v
o
N
c

Abbildung 13: Graphische Darstellung der Arbeit
a) algemeiner 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 zugefihrt 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 Volumenar beit.
Man betrachtet dabei ein System, das aus einem mit Gas gefillten Zylinder besteht, der mit
einem reibungsl os beweglichen Stempel versehen ist.
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N e S
Abbildung 14: Volumenarbeit durch Expansion eines Gases
Bel der Expansion seines Volumens von V; auf V; leistet das Gas eine Arbeit, die gegeben ist

durch die von aussen wirkende Kraft F. Die Position des Stempels verandert sich dabei von s;
nach s,.

S
WV0| =- d:ds
S

Ersetzt man die Kraft F durch den von aussen wirkenden Druck p und die Fléche A des
Stempels durch:

- F
P= A

und die Strecke s durch die Volumenadnderung dV = A xds, so erhdlt man fur die

Volumenarbeit;
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Fur die anderen Formen von Arbeit lassen sich auf analoge Weise Ausdriicke herleiten.
Die elektrische Arbeit z.B. erhdlt man aus:

F=QxE mit: Q= Ladung
E = Feldstarke

und: E=z —

ZU:

S, U,
Wy = - c‘f?XEKjS =- c‘p?j—ids:-Q(Uz—Ul)

S U,



