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Vorwort zur 4. deutschen Auflage

DaB dieses Lehrbuch nun in der vierten Auflage erscheinen kann, erfiillt mich mit
Dankbarkeit gegeniiber allen, die an ihm mitgewirkt und die es kritisch gelesen
haben. Kollegen, Mitarbeiter und Studenten haben mir geholfen, Fehler zu finden,
die auch in der vorhergehenden Auflage noch nicht ausgemerzt waren. (Wir hatten
manchmal den Eindruck, sie entstiinden durch Urzeugung.) Grundlegende Ande-
rungen oder Uberarbeitungen waren diesmal nicht ndtig. Wertvolle Anregungen
verdanke ich S.Ebel, Wiirzburg, R. Giovanoli, Bern, A.Hack, Diiren und
A. Solti, IPC KéIn. Herzlicher Dank schlieBlich gebiihrt allen Studenten und Kol-
legen, die mit uns an diesem Buch arbeiteten.

Koln, im Herbst 1986 D.O. Hummel



Vorwort zur 3. deutschen Auflage

WALTER J. MOORE hat dieses Lehrbuch vor mehr als 30 Jahren geschrieben. Es
erschien zuerst 1950 in den USA und wurde seither noch viermal aufgelegt. Die
erste deutsche Auflage erschien 1973, dies ist nun die dritte. An der urspriing-
lichen Konzeption — wissenschaftliche Fragestellung, Experiment und theore-
tische Deutung fiir jeweils ein Phdnomen in iiberschaubaren Abschnitten darzu-
legen — hat sich wenig geindert. Zur pddagogischen Absicht schrieb W.J. M.
». .. In the preface to the first edition, I said that this book was not designed to be a
collection of facts, but rather an introduction to ways of thinking about the world . . .
I have tried to emphasize critical discussions of definitions, postulates, and logical
operations. The concepts of physical chemistry today are transient states in the
progress of science. The historical background in the book is intended to help the
student reach this understanding, without which science becomes static and com-
paratively uninteresting.«

Wie die englischen, so wurden auch die deutschen Auflagen von Mal zu Mal génz-
lich durchgesehen und, wenn nétig, korrigiert und ergéinzt. Der Umfang sollte
jedoch nicht wesentlich zunehmen; so wurden entbehrliche Abbildungen und
Textteile herausgenommen. Neu hinzugekommen sind die Abschnitte 4-4 (Baro-
meterformel), 4-5 (BrRownsche Molekularbewegung, PERRINscher Versuch),
10-9 (Loslichkeitsprodukt), 17-19 (Angewandte Schwingungsspektroskopie),
23-14 (Glaszustand) und ein alphabetisches Autorenregister. Neu geschrieben
oder wesentlich gedndert und erginzt wurden die Abschnitte 3-17 (LEGENDRE-
Transformationen), 3-18 (Die MaxweLLschen Beziehungen), das 16. Kapitel,
die Abschnitte 2, 4, 8, 10, 14 ... 16 des 17. Kapitels und 23-15. Erweitert wurden
die Tab. 2.8 und 8.2 und das Sachregister (Kennzeichnung von Tabellen und
Abbildungen). Zusammengefiigt wurden verstreute Textteile iiber Kolloide (23-1)
und sehr schnelle Reaktionen (9-21).

Den TUPAC/IUPAP-Empfehlungen zur Symbolik sind wir gefolgt, auch wenn
ein vertrautes durch ein unvertrautes Symbol zu ersetzen war (g durch p fiir das
elektrische Dipolmoment). Einheiten, die nicht ins SI passen, wurden in wenigen
Abbildungen und Tabellen (aus Originalliteratur) geduldet, wenn eine Umrech-
nung nichts gebracht hitte.

Die fiir bestimmte GroBen angegebenen Zahlenwerte stammen gelegentlich aus
verschiedenen Quellen und pfiegen dann etwas zu differieren. Dies mag hinge-
nommen werden, wenn man das Wort von CHARLES SANDERS PIERCE* bedenkt:
»... Selbst die genauesten Vergleiche von Massen und Lingen sind weniger genau
als die Buchfiihrung eines Bankkontos, und die Bestimmungen physikalischer Kon-
stanten sind ungefdhr zu vergleichen mit der Messung von Teppichen und Vorhdn-
gen durch einen Dekorateur.«

* Aus K.R. PoPPER, Objektive Erkenntnis, Hoffmann + Campe, 2. Aufl., Hamburg 1974, S. 237.



Vorwort viI

Der fast unerschopflichen Geduld und dem FleiB meiner Kollegen und Mitar-
beiter G. TRAFARA und K. HoLLAND-MoriTZz verdankt dieses Buch sehr viel.
Dies gilt auch fiir den guten Rat vieler Kollegen und fiir die Aufmerksamkeit
zahlreicher Studenten: Hs. BUHL, D. CHRISTEN, 1. HOLLAND-MoORITZ, W. HUBER,
G.KorTOM, G.LEGLER, K.PETRICK, G.QUARG, P.ScHLACK, R.SCHMALZ,
G. SICKING, W. StACH, V. THORN, B."VoLLMERT, W. und B. ZEmn, J. ZEMANN,
H. ZGcHNER. Meinen Mitarbeiterinnen U. MorLock und H. ZIMMERMANN danke
ich fiir die Erstellung des Sachregisters, R. WEBER und dem Verlag schlie8lich fiir
viel Verstindnis und Geduld.

Ké6lIn, im Herbst 1982 D.O. HuMMEL



Vorwort zur 2. deutschen Auflage

Drei Jahre sind seit dem Erscheinen der ersten deutschen Ausgabe des MOORE
vergangen. Ich habe in dieser Zeit viel gute niitzliche Kritik und in gleichem Maf3e
Ermunterung und tatkréftige Hilfe erfahren. Dies ist, so hoffe ich, der nun vor-
liegenden 2. Auflage dieses Werkes zugutegekommen.

Text, mathematische Ableitungen, Berechnungen, Tabellen und Abbildungen
wurden sorgfiltig und kritisch durchgesehen. Vollstdndig iiberarbeitet wurden
die Kapitel Symmetrie und Gruppentheorie (16) sowie Magnetismus und magneti-
sche Resonanzspektroskopie (20). Neu eingefiigt wurden Abschnitte {iber den Satz
von CARATHEODORY, die elektrolytische Dissoziation des Wassers, Hydrolyse und
Pufferlésungen, den DeBYE-FALKENHAGEN-Effekt und iiber Brennstoffelemente.
In wichtigen Teilen iiberarbeitet wurden die Abschnitte {iber Membranpotentiale,
dielektrische Polarisation, EINSTEIN-K oeffizienten, Molekelsymmetrie und Nor-
malschwingungen, Ramanspektren sowie die Kapitel 21 (Der feste Zustand) und
24 (Einheiten und Umrechnungsfaktoren). Manche Abbildungen konnten ver-
bessert (3.8, 3.13, 9.8, 21.3, 21.5 und 21.13) werden, einige schienen entbehrlich
und wurden weggelassen. SchlieBlich wurde das Register wesentlich erweitert.
Nicht wenige dieser Verdnderungen und, wie ich hoffe, Verbesserungen gehen auf
den Rat von Kollegen zuriick. Besonderen Dank schulde ich TH. ACKERMANN,
J. DOHRMANN, M. DoLz, E. HEILBRONNER, E. LANGE, E. LIPPERT, K. SCHAFER,
H.W. SI1cHTING, E. STEGER, V. THORN, R. WEBER, K.G. WEIL, M. ZEIDLER und
H. ZOCHNER. : :
Unter den Mitarbeitern dieses Instituts mochte ich zuvorderst J. BESTGEN,
K. HOLLAND-MORITZ und G. TRAFARA nennen; ohne ihre stete und unermiidliche
Hilfe wire kein Zeitplan einzuhalten gewesen. H. MEISENHEIMER betreute die
Kapitel Quantenmechanik und Chemische Bindung, G. ELLINGHORST Strahlen-
chemie und Makromolekeln, S. Duckwitz den Abschnitt Membranpotentiale.
GINA MOHRS half unermiidlich beim Korrekturlesen und bei der Erstellung des
Registers.

Sprachlogik und allgemeiner Sprachgebrauch stimmen nicht immer iiberein; der
nachsichtige Leser braucht mir nicht zu folgen, wenn ich mich in solchen Fillen
oft auf die Seite der Logik schlage. Deutsche Hauptwérter, die auf -el (Plural: -eln)
enden, stammen oft von einer lateinischen Verkleinerungsform -ulus oder -ula.
Da ich mich an einen Kartoffiile essenden Onkiil schlecht gewéhnen kann, sehe
ich ihn auch ungern mit Molekiilen hantieren. Auch andere scheinbare Eigenhei-
ten haben ihren Grund: Losemittel, Taxie, null (kleingeschrieben).

So wird sich auch diese Ausgabe einem kritischen studentischen und professoralen
Publikum stellen miissen. WALTER J. MOORE hat einen héchst einleuchtenden
Grund dafiir gefunden, warum auch Biicher den idealen Zustand nie erreichen
konnen. With all this help one may wonder why the book is still so far from an ideal
state. The answer must have something to do with the fact that we are not working
closer to absolute zero. A concise summary of thermodynamics has been given: (1)



Vorwort IX

The First Law says you can’t win, the best you can do is break even. (2) The Second
Law says you can break even only at absolute zero. (3) The Third Law says you can
never reach absolute zero. (Vorwort zur 4. englischen Ausgabe).

Ich mochte gerne — soweit es meine eigenen Bemiithungen betrifft — anmerken:
Nullus est liber tam malus, ut non aliqua parte prosit. (PLINIUS der Altere.)
SchlieBlich mochte ich nicht versiumen, den Leser auf die in Vorbereitung be-
findliche Aufgabensammlung* zu diesem Lehrbuch aufmerksam zu machen.

Koln, im Frithjahr 1976 DIETER O. HUMMEL

* Aufgaben zur Physikalischen Chemie mit Rechenweg und Losungen. Walter de Gruyter, 1979.



Introduction — Second German Edition

I am glad to welcome the second German edition of Physikalische Chemie and
hope that it will continue to prove useful to German students in Physical Chemistry.
The subject is now in an unusually rapid state of change but, more than ever, we
can see the wide ranging applications of our science to many other fields. In parti-
cular, the applications of physical chemistry to biology are becoming more im-
portant. “Molecular Biophysics” is in many ways an applied physical chemistry.
A student who wishes to make progress in the application of physical science to
living systems must be willing to make the effort to learn basic physical chemistry.
The kind of physical chemistry that is especially useful in the life sciences is often
that which deals with large scale systems, including electrochemistry, surface
chemistry, and the study of irreversible thermodynamics. On the other hand, the
newer subjects of quantum and statistical mechanics, which have come into physi-
cal chemistry increasingly during the last 20 years, have by no means become less
interesting or important. Diligent and unrelenting efforts by theoretical chemists
have made possible calculations on more and more complex systems. Thus it is
not surprising today to see a quantum mechanician engaged in the study of protein
conformations.

Physical chemistry is not an easy subject and a student must be prepared to work
hard to gain the necessary mastery of the fundamentals, before he can apply them
to specific problems. I believe that the collaboration of Professor Hummel has
produced a book which can provide the serious student with the necessary tools
for future work. Students and teachers who have suggestions and criticisms to
make in regard to the book should not hesitate to communicate them to the authors,
who will do their best to incorporate improvements in successive editions.

Sydney, Spring 1976 W.J. MOORE
Professor of Physical Chemistry



Walter J. Moore - Dieter O. Humnmel

Physikalische Chemie

Tatsdchlich ist der Fortschritt der Naturwissenschaften wie ein
alter Wiistenpfad iibersit mit den ausgebleichten Gerippen fallen-
gelassener Theorien, die einstmals ewiges Leben zu besitzen
schienen.

ARTHUR KOESTLER



WALTER J. MOORE ist Professor fiir Chemie an der University of Sydney, New South
Wales, Australien. Er schrieb die erste Fassung seines Buches an der Catholic Uni-
versity in Washington, D. C. 1952 folgte er einem Ruf an die Indiana University, wo
er sich zuerst mit Festkorperchemie befafite und von 1964 bis 1973 iiber die Biochemie
und Biophysik des Zentralnervensystems arbeitete. Er war Gastprofessor in Harvard,
Paris und Rio de Janeiro. Im Jahre 1965 erhielt er den Norris Award fiir Lehre und
Ausbildung in Chemie von der North Eastern Section der American Chemical Society.



Vorwort zur 1. deutschen Auflage

Der »Moore« erfreut sich auch in deutschsprachigen Landern betrichtlicher Be-
liebtheit, und so schien eine Ubertragung ins Deutsche gerechtfertigt. Diese ge-
schah zundchst nach der 3. englischen Auflage zum eigenen Gebrauch. Dem
freundlichen Entgegenkommen des Autors und des englischen Verlags verdanke
ich nicht nur den friihzeitigen Hinweis auf das Entstehen einer eingehend be-
arbeiteten und erweiterten (4.) englischen Fassung, sondern auch die Zustimmung
zu freiziigiger Arbeit bei der Erstellung der deutschen Fassung. Hiervon habe ich
bei der Bearbeitung einiger Kapitel gerne Gebrauch gemacht in der Hoffnung,
das Manuskript da und dort um einige mir wichtig erscheinende Gegenstinde be-
reichert, vielleicht gelegentlich auch leichter eingdngig gemacht zu haben. Hier-
bei bin ich mir wohl bewuBt, daB es sehr schwierig, wenn nicht unméglich ist, bei
einer Ubertragung die Qualitit des Originals zu bewahren. Wohl die stirkste
Uberarbeitung erfuhren die Kapitel 9, 13 (durch J. BESTGEN), 17 und 18 (im
englischen Original 17) und 23. Neu hinzugekommen sind Kapitel iiber Strahlen-
chemie (19), magnetische Eigenschaften (20, durch G. SIELAFF und J. BESTGEN)
sowie ein Auszug aus dem Internationalen Maflsystem (24). Auf die Wiedergabe
der zu jedem Kapitel gehérenden Rechen- und Denkaufgaben wurde zunichst
verzichtet; sie seien einem besonderen Band vorbehalten, in dem auch der Weg
zu den Losungen gezeigt werden soll.

Viele wohlgesinnte Menschen haben zu dieser deutschen Auflage beigetragen. Zu-
vorderst mochte ich JOCHEN BESTGEN nennen, der bei der wiederholten Uber-
arbeitung des Manuskripts und hernach beim Korrekturlesen ein iiberreiches MaB3
an Zeit und Miihe aufgewandt hat. Wertvolle Ratschlige verdanke ich CHRISTEL
SCHNEIDER (4., 9. und 23. Kapitel), E.W.FISCHER, L.JAENICKE, E.LANGE,
D. BrUcK, K. HOLLAND-MORITZ, G. SIELAFF und G. TRAFARA. E. ZEHENDER hat
Wesentliches zum Abschnitt iiber Elektronenbeugung beigetragen. Viel Geduld
haben CHRISTEL BORSCH und HiLDE DERENBACH beim Schreiben des Manuskripts
sowie BARBARA RUMPF und KARIN HUBEL vom Verlag Walter de Gruyter gezeigt.
Es sei gestattet, auch die groBe Sorgfalt und die Langmut des Setzers zu rithmen.
Einige Fehler im englischen Text konnten wir finden und verbessern. Andere mégen
uns entgangen sein, und sicherlich haben wir selbst welche gemacht. Hinweise und
Kommentare wiirde ich — wie W.J. MOORE — mit Dankbarkeit entgegennehmen.
Der geneigte Leser wird das Vergniigen des Autors an Prolegomena - das ich
teile — mit Humor hinnehmen. Einige Mottos wurden ausgetauscht, einige kamen
hinzu. Ich hoffe, daB es dem strapazierten Studenten nach dem Durcharbeiten
dieses Buches nicht zumute ist wie dem Fuchs in LAsswitzens Fausttragiodie (die-
ses Zitat verdanke ich H. KRACKE):

Ich bin von alledem so consterniert,
als wiirde mir ein Kreis im Kopf quadriert.
DiETER HUMMEL
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1. Kapitel
Physikochemische Systeme

Wie mocht denn der sehng, ob i rot sehng kann, wenn i doch aa net
siehch, ob er rotsehng kann, - und wenn vielleicht i rot sehng kann,
aber er net, und er meint, i siehch’s net, weil er’s aa net siehcht, oder
weil des, was er siehcht, gar net amal rot is?

KARL VALENTIN

Auf unserem Planeten Erde haben die Mechanismen der Evolution komplizierte
Netzwerke von Nervenzellen in hoheren Organismen geschaffen, die wir Gehirn
nennen. Dieses Organ ruft elektrische Phianomene in Raum und Zeit hervor, die
wir Bewuftsein, Willenskraft und Geddchtnis nennen. Das Gehirn in einem hoheren
Primaten, dem Homo sapiens, schuf ein Medium zur gegenseitigen Verstindigung
und zum Sammeln von Informationen, das wir Sprache nennen. Einige menschliche
Gehirne waren bestindig bestrebt, die Eingangssignale aus ihrer Umwelt zu ana-
lysieren. Eine Art der Analyse, die wir Wissenschaft nennen, erwies sich als beson-
ders erfolgreich bei der Deutung, Korrelation, Abwandlung und Kontrolle der
von den Sinnesorganen wahrgenommenen Reize.

Die Sprache eignete sich zwar sehr gut fiir Mitteilungen, die sich mit dem Inhalt
von Sinneswahrnehmungen befafiten; sie erlaubte dem Gehirn jedoch nicht, iiber
sich selbst oder tiber seine Beziehung zur Welt zu sprechen, ohne in Paradoxien
oder Widerspriiche zu verfallen. So gibt es zwar unzihlige Biicher, gefiillt mit den
Ergebnissen der Wissenschaft und unzidhlige Menschen, die sich mit Wissenschaft
beschiftigen. Endlich haben wir selbst die welterschiitternden Auswirkungen der
Wissenschaft erlebt. Dennoch ist es nicht moglich, in Worten befriedigend zu er-
kliren, was Wissenschaft eigentlich sei, oder gar den Mechanismus zu erklidren,
der durch Forschung zur Wissenschaft fiihrt. Dieses Dilemma ist wohl am tref-
fendsten von HEGEL charakterisiert worden: »Man soll das Erkenntnisvermdgen
erkennen, ehe man erkennt. Wie man erkennen will, ohne zu erkennen, vor der Wahr-
heit das Wahre erfassen will, ist nicht zu sagen. Es ist die Geschichte, die vom
Scholastikus erzdhlt wird, der nicht ins Wasser gehen wollte, als bis er schwimmen
konne.«



2 1. Kapitel: Physikochemische Systeme

1. Was ist Wissenschaft?

Eines dieser Denkmodelle heiBt Konventionalismus. Hiernach schuf oder erfand
das menschliche Gehirn bestimmte logische Strukturen, die man Naturgesetze
nennt, und entwickelte sodann besondere Methoden, die man Experimente nennt,
mit denen sich die Sinneswahrnehmungen so auswihlen lassen, daB sie in das von
den Naturgesetzen geschaffene Bild passen. Nach Ansicht der Konventionalisten
ist der Wissenschaftler einem schaffenden Kiinstler zu vergleichen, der sich statt
der Farbe oder des Marmors der unorganisierten Signale einer chaotischen Welt
bedient. Wichtige Vertreter dieser Philosophie der Wissenschaften waren PoIN-
CARE, DUHEM und EDDINGTON*,

Ein zweites philosophisches System, der Induktivismus, betrachtet als Grundpro-
zedur der Wissenschaft die Sammlung und Klassifizierung der Sinneswahrneh-
mungen in der Weise, daB3 beobachtbare Tatsachen entstehen. Aus diesen Fakten
kann der Wissenschaftler durch die Methode der induktiven Logik allgemeine
Schliisse ziehen, die man Naturgesetze nennt. In seinem Werk Novum organum
(1620) bezeichnete FRANCIS BACON diese Methode als einzig angemessene wissen-
schaftliche Methode ; seine starke Betonung beobachtbarer Tatsachen war zu jener
Zeit ein wichtiges philosophisches Antidotum gegen die mittelalterliche Neigung,
sich auf eine formale Logik mit all ihren Beschrianktheiten zu stiitzen. Die Bacon-
sche Definition der wissenschaftlichen Methode entspricht wohl am ehesten dem,
was sich ein Laie unter wissenschaftlicher Tétigkeit vorstellt, und in der Tat haben
auch kompetente Philosophen unserer Zeit, vor allem RUSSELL und REICHEN-
BACH** den Induktivismus in seinen wesentlichsten Elementen unterstiitzt.

Eine dritte Philosophie der Wissenschaft, der Deduktivismus, hebt die primire
Bedeutung der Theorie hervor. Was hierunter zu verstehen ist, hat POPPER***
folgendermaBen formuliert: Theorien sind Netze, in denen wir das fangen, was
wir »die Welt« nennen; mit ihnen machen wir die Welt unserem Verstand zugéng-
lich, erklidren und meistern sie. Dabei bemiihen wir uns, die Maschen des Netzes
feiner und feiner zu machen.

Nach der Auffassung der Deduktivisten gibt es keine beweiskriftige induktive
Logik, da man allgemeine Feststellungen niemals aus irgendwelchen besonderen
Ereignissen beweisen kann. Umgekehrt 148t sich eine allgemeine Behauptung
durch eine einzige kontrire Beobachtung am Einzelfall widerlegen. Eine wissen-
schaftliche Theorie 148t sich daher grundsitzlich nicht beweisen, sehr woh! hin-
gegen widerlegen, — sofern sie auf falschen Voraussetzungen beruht. Das Kriterium
hierfiir ist das Experiment.

Die hier kurz skizzierten philosophischen Modelle geben nur einen kleinen Aus-

* HENRI POINCARE, Science and Hypothesis, Dover Publications, New York 1952;
PiERRE DUHEM, The System of the World, Librarie Scientifique Hermann et Cie., Paris 1954;
ARTHUR STANLEY EDDINGTON, The Philosophy of Physical Science,Univ. of Michigan Press, Ann Arbor,
Mich., 1958.
** BERTRAND RUSSELL, Human Knowledge, Its Scope and Limits, Simon and Schuster, New York 1948;
HANs REICHENBACH, The Rise of Scientific Philosophy, Univ. of California Press, Berkeley 1963.
*** KARL R.POPPER, The Logic of Scientific Discovery, Harper Torchbooks, New York 1965.
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schnitt aus der Vielzahl der Bemiihungen, die wissenschaftliche Methode sprach-
lich zu fassen. Wir selbst wenden uns nun jenem Teil der Wissenschaft zu, der
Physikalische Chemie genannt wird. Bei diesem Studium wollen wir wenigstens
dann und wann innehalten und uns fragen, welcher philosophischen Schule wir
angehoren.

2. Das Lehr- und Forschungsgebiet der Physikalischen Chemie

Die Physikalische Chemie ist eine noch verhéltnismaBig junge Wissenschaft. Sie
ist 100 bis 150 Jahre alt, je nachdem, ob man GAy-Lussac und AvOGADRO, oder
CARNOT oder JOULE, oder erst VAN'T HOFF und seine Zeitgenossen an ihren Anfang
stellen will. Nicht ganz einfach ist die Abgrenzung des Lehrgebietes der Physikali-
schen Chemie. Wie ihr Name sagt, hat sie sich auf dem Grenzgebiet der Chemie
und Physik angesiedelt. Ihre Aufgabe ist es, die physikalischen Gesetze der Chemie
zu finden und zu erldutern und damit die beiden klassischen Forschungsrichtungen
zu verkniipfen. Ins Gebiet der Physik hinein ragen z. B. Atomistik, Quantentheo-
rie, kinetische Theorie der Gase, statistische Mechanik und Wellenmechanik. Der
Chemie benachbart sind Thermochemie, Elektrochemie, Photo- und Strahlenche-
mie. Kernstiicke der Physikalischen Chemie sind nach wie vor Thermodynamik
und Kinetik.

Es scheint zwei gleichermaBen logische Wege zum Studium eines Zweiges der
Wissenschaften wie der Physikalischen Chemie zu geben. Beim synthetischen Weg
beginnen wir z.B. mit der Struktur und dem Verhalten der Materie im Zustand
ihrer feinsten Verteilung und schreiten allmihlich von Elektronen zu Atomen und
Molekeln bis zu héheren Aggregatzustinden und chemischen Reaktionen fort,
Umgekehrt kdnnen wir einen analytischen Weg beschreiten und mit Materie —
chemischen Elementen oder Verbindungen — beginnen, wie wir sie im Labora-
torium vorfinden. Von da aus gehen wir den Weg zu so feinen Unterteilungen der
Materie, als wir sie zur Erklarung unserer experimentellen Ergebnisse bendtigen.
Diese letztere Methode entspricht eher der historischen Entwicklung; allerdings
ist bei einem so weitlaufigen Gebiet, dessen verschiedene Zweige sich unterschied-
lich rasch entwickelten, eine strenge Anlehnung an die geschichtliche Entwicklung
nicht moglich.

Zwei Hauptprobleme haben die Physikochemiker lange Zeit beschiftigt: die Lage
des chemischen Gleichgewichts (der wichtigste Gegenstand der chemischen Ther-
modynamik) und die Geschwindigkeit chemischer Reaktionen (das Gebiet der
chemischen Kinetik). Diese Probleme sind letztlich mit den Wechselwirkungen
der Molekeln verkniipft; ihre Lésung sollte in der Mechanik der Molekeln und
der Molekelaggregate enthalten sein. Das Problem der Molekelstruktur ist daher
ein wichtiger Teil der Physikalischen Chemie. Die statistische Mechanik endlich
ist die Disziplin, die es uns erlaubt, unsere Kenntnisse iiber die Molekelstruktur
auf den Gebieten des Gleichgewichts und der Kinetik fruchtbar werden zu lassen.
Wir beginnen mit der Thermodynamik, welche sich der Begriffe und Konzepte
der makroskopischen Welt bedient. Dabei folgen wir der historischen Entwick-
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lung des Gegenstandes vornehmlich deshalb, weil sich iiber die Natur einer Sache
mehr erfahren 14Bt, wenn man bei der Konstruktion zuschaut als wenn man das
fertige und polierte Produkt betrachtet.

3. Mechanik : Die Kraft

Die Bezeichnung Thermodynamik leitet sich ab von der Dynamik; diese stellt den
Teil der Mechanik dar, der sich mit bewegter Materie befaBt. Die Wissenschaft der
Mechanik beruht vor allem auf den Arbeiten von Isaac NEwWTON (1643-1727).
Die Diskussion der Gesetze der. Mechanik beginnt meist mit der Formulierung
der folgenden Grundgleichung (Axiom):

F:=ma [1.1]
Hierin ist
a:= dv/dl

Diese Gleichung driickt die Proportionalitit zwischen einer vektoriellen GroBe F,
néamlich die auf einen Gegenstand wirkende Kraft, und der Beschleunigung a des
Korpers aus. Der Vektor a liegt in derselben Richtung wie der Vektor der Kraft.
Der Proportlonahtatsfaktor in dieser Gleichung ist die Masse m. (Ein Vektor hat
sowohl eine bestimmte Richtung als auch eine bestimmte Grofe. Wenn bei einer
Betrachtung alle Vektoren dieselbe Richtung haben, soll im folgenden auf die
vektorielle Schreibweise — halbfett — verzichtet werden.) [1.1] kann man auch
folgendermaBen schreiben:

_ d(mv)
F=<2 [1.2]

Das Produkt aus Masse und Geschwindigkeit v nennt man den Impuls; dieser ist
eine vektorielle GroBe.
Das NEwTtonsche Gravitationsgesetz lautet:

ymim, r

F:
"fz ||

Hiernach herrscht zwischen zwei Massen m; und m, eine Anzichungskraft, die
proportional dem Massenprodukt und umgekehrt proportional dem Quadrat der
Entfernung r ist. Wenn die Gravitationsmasse und die trige Masse in [1.1] iden-
tisch sind, dann ist die Proportionalititskonstante

y =6,670- 10" 'm3s 2kg ™!
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Die Gewichtskraft G eines Korpers ist die Kraft, mit der dieser von der Erde an-
gezogen wird. Sie dndert sich geringfiigig mit der geographischen Lage, da die
Erde keine vollkommene Kugel ist. Zudem kann die effektive Masse (Dichte unter
dem Beobachtungspunkt) etwas schwanken. Es ist:

G=mg

Hierin ist g die Beschleunigung beim freien Fall im Vakuum. Fiir g kann meist
ein Mittelwert von 9,81 ms ™~ 2 eingesetzt werden. In der Praxis mifit man die Masse
eines Korpers durch den Vergleich seines Gewichts mit dem eines bekannten
Standards (Waage); es ist

m, _ G,

m; G,

4. Mechanische Arbeit

Wenn sich der Angriffspunkt einer Kraft F bewegt, wird Arbeit verrichtet. Ver-
schiebt sich der Angriffspunkt in Richtung der Kraft um eine Entfernung dr, dann
verrichtet die Kraft F einen Arbeitsbetrag von

dw:= Fdr [1.3]
Wenn sich die Angriffsstelle der Kraft nicht in derselben Richtung bewegt wie die
Kraft selbst, sondern in einem Winkel 8 zu dieser, dann haben wir die in Abb. 1.1
gezeigte Situation. Der Betrag der Kraftkomponente in Richtung der Bewegung
ist F cos®; fiir das Arbeitsdifferential gilt dann:

dw = Fcosfdr [1.4]

A — Abb. 1.1 Definition eines Arbeitsdifferentials.

dw=Fdrcos6

Fiir ein kartesisches Achsensystem x, y, z mit den Kraftkomponenten F,, F, und
F, gilt:

dw = F.dx + F,dy + F,dz {1.5]
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Wenn eine Kraft in Richtung und GroBe gleich bleibt, 148t sich [1.3] integrieren:

w= | Fdr = F(r; - ro)
ro

Als Beispiel betrachten wir die Kraft, die auf einen Korper der Masse m im Gravi-
tationsfeld der Erde wirkt. Fiir Abstinde, die klein sind im Vergleich zum Durch-
messer der Erde, gilt:

F=mg

Um einen Korper aus dem Gravitationsfeld der Erde zu heben, miissen wir eine
duflere Kraft der GréBle mg anwenden. Wenn wir eine Masse von einem K lo-
gramm um einen Meter heben, wird die folgende Arbeit verrichtet:

w = mgr, = (1)(9,80665)(1) kgms~2m
=9,80665 N - m = 9,80665 J

Ein Anwendungsbeispiel fiir [1.3] bei nichtkonstanter Kraft ist das Dehnen einer
elastischen Spiralfeder. In Ubereinstimmung mit dem Gesetz von HOOKE (1660),
ut tensio sic vis, ist die riicktreibende Kraft direkt proportional der Dehnung:

F=—fr [1-6]

Hierin bedeutet f die Kraftkonstante der Feder. Die bei der Dehnung der Feder
um die Strecke dr verrichtete Arbeit dw ist dann:

dw = frdr

Durch eine Konvention wurde festgelegt, daB die an der Feder verrichtete Arbeit
das positive Vorzeichen erhilt.
Wenn die Feder um einen Betrag r; gedehnt wird, gilt:

W= j'nfrdr = %rf [1.7a]
0

Fiir die bei einer Dehnung in beliebiger Richtung des Raumes verrichtete Arbeit
gilt gemap [1.5]:

b
w= | (F.dx+ F,dy + F,dz) [1.7b]

Die Kraftkomponenten kénnen sich entlang der Kurve, die der Massenpunkt
beschreibt, von Stelle zu Stelle Andern. Sie sind Funktionen der Raumkoordinaten

x, ¥,z

F.(x,y,2), F,(x,y,z2) und F,(x,y,2)
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Es ist evident, daB der Wert des Kurvenintegrals vom genauen Weg zwischen den
zwei Grenzen ¢ und b abhingt.

5. Mechanische Energie

Rent Descartes erklirte 1644, daff Gott bei der Schopfung der Welt dem Uni-
versum einen bestimmten Betrag an Bewegung in der Form wirbelnder Fliissigkeiten
(vortices) mitteilte, und diese Bewegung solle ewig anhalten und weder gréfer noch
kleiner werden. Nach dem Tode von DESCARTES tobte noch fast ein Jahrhundert
lang eine Kontroverse zwischen seinen Schiilern und denen von LEBNIZ iiber
die Frage der Erhaltung von Bewegung. Und wie es oft geschieht: Das Fehlen
priziser Definitionen der verwendeten Ausdriicke verhinderte eine Ubereinstim-
mung der Geister. Damals bezeichnete das Wort Bewegung iiblicherweise das,
was wir heute Impuls nennen. In der Tat wird der in eine bestimmte Richtung
gehende Impuls bei Zusammenst6Ben zwischen elastischen Kérpern erhalten.
HuyGens entdeckte 1669, daB bei allen ZusammenstdBen zwischen elastischen
Koérpern die Summe der Produkte aus der Masse und dem Quadrat der Geschwin-
digkeit der jeweils beteiligten Korper (Zmv?) konstant bleibt. LEIBNIZ nannte das
Produkt mv? visviva, die Lebendige Kraft. JEAN BERNOULLI fragte sich um 1735,
was mit der vis viva bei inelastischen Kollisionen geschehe. Er kam zu dem Schluf,
daB ein Teil davon als eine Art von vis mortua verlorenging. Bei allen mechanischen
Systemen, die ohne Reibung arbeiten, blieb die Summe von vis viva und vis mor-
tua konstant. Diese Idee wurde 1742 auch von EMILIE DU CHATELET, der Geliebten
Voltaires, klar ausgedriickt. Sie sagte, es sei zwar schwierig, den Weg der vis viva
bei einer inelastischen Kollision zu verfolgen, dennoch miisse sie in irgendeiner
Weise erhalten bleiben.

Der erste, der das Wort Energie verwendete, war offenbar D’ALEMBERT in der
franzosischen »Encyclopédie« von 1785: In einem bewegten Korper steckt eine
Anstrengung oder Energie, die in einem ruhenden Kdrper durchaus nicht enthalten
ist. 1787 nannte THOMAS 'YOUNG die vis viva die »wirkliche Energie« und die vis
mortua die potentielle Energie. Der Ausdruck kinetische Energie fiir + mv?> wurde
viel spéter durch WILLIAM THOMSON eingefiihrt.

Wir konnen diesen Gedanken eine mathematische Formulierung geben; hierbei
beginnen wir mit [1.3]. Wir lassen auf einen Korper in der Lage r, eine Kraft F(r)
wirken, die nur von der Lage des Korpers abhingt. In Abwesenheit irgendwelcher
anderen Krifte besteht die an dem Korper verrichtete Arbeit in einer endlichen
Versetzung des Korpers von ry nach ry:

w= | F()dr [1.8]
Das Wegintegral kann in ein Zeitintegral verwandelt werden:

ft dr i
w= [ F(r)—dt= | F(r)vdt
fo ds o
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Durch Einfiihrung des NEwToNschen Kraftgesetzes [1.1] erhalten wir:
ty v
w= | m 3% vdt =m | vdo
o dt vo

Die Integration liefert
w=3imv? - imv [1.9]

Die kinetische Energie ist definiert durch E;,:= 4 mv?. (Im folgenden wird an-
stelle von E;, nur E verwendet.) Es ist daher:

w= | F(r)dr=E, — Eq [1.10]

Die an dem Korper verrichtete Arbeit ist gleich der Differenz zwischen den kine-
tischen Energien im End- und im Anfangszustand.

Da die Kraft in [1.10] nur eine Funktion von r ist, definiert das Integral eine
andere Funktion von r, die wir folgendermaBen schreiben konnen:

F(rydr:=—dU(r)

F)= — dgr(’) [1.11]

Aus [1.10] wird nun:
f F(dr=U(ro) —U(ry) =E, — E,

oder _
Uo+ Ey=U, +E, [1.12]

Die neue Funktion U (r) bedeutet die potentielle Energie. Die Summe der poten-
tiellen und der kinetischen Energie, U + E, ist die gesamte mechanische Energie
des Korpers, und diese Summe bleibt offensichtlich konstant. Gleichung [1.12]
hat die typische Form eines Erhaltungssatzes; sie ist ein Ausdruck des mechani-
schen Prinzips der Erhaltung der Energie. So wird z. B. der Zuwachs an kinetischer
Energie eines im Vakuum fallenden Ko6rpers genau ausgeglichen durch einen ent-
sprechenden Verlust an potentieller Energie.

Wenn eine Kraft sowohl von der Geschwindigkeit als auch von der Lage eines
Korpers abhéngt, ist die Situation etwas komplizierter. Dies wire z. B, der Fall,
wenn der Kérper nicht im Vakuum, sondern in einem viskosen Medium wie Luft
oder Wasser fiele. Je hoher die Geschwindigkeit des fallenden Korpers ist, desto
grofer ist auch der Reibungs- oder Zihigkeitswiderstand, der der Schwerkraft
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entgegenwirkt. Wir kdnnen nun nicht langer schreiben F(r) = —dU/dr, und
wir konnen auch nicht erwarten, daB eine Gleichung wie [1.12] noch erfiillt
wird, da die mechanische Energie nicht mehr erhalten bleibt. Von Anbeginn der
Menschheitsgeschichte war es bekannt, daB die » Vernichtung« von Energie durch
Reibung von der Entwicklung eines Etwas begleitet ist, das man Wirme nennt.
Wir werden spiter sehen, wie es méglich wurde, die Wirme bei der Betrachtung
der verschiedenen Méglichkeiten der Energieverwandlung zu beriicksichtigen und
auf diese Weise ein neues und allgemeineres Prinzip der Erhaltung der Energie zu
gewinnen.

Es sei noch erwihnt, daB man fiir einen (im Koordinatensystem) ruhenden Kor-
per angeben kann, er habe keine kinetische Energie mehr (E,;, = 0); andererseits
gibt es jedoch keinen natiirlich definierten Nullpunkt der potentiellen Energie.
Wir kénnen nur Differenzen der potentiellen Energie messen. Fiir bestimmte Fille
definiert man jedoch einen Nullpunkt der potentiellen Energie durch Konvention.
Ein Beispiel ist die Wahl von U () = 0 fiir die potentielle Energie der Gravitation,
wenn zwei Korper unendlich weit voneinander entfernt sind.

6. Gleichgewicht

Der Chemiker experimentiert gewohnlich nicht mit individuellen Teilchen irgend-
welcher Art, sondern mit komplexeren Systemen, die feste Stoffe, Fliissigkeiten und
Gase enthalten konnen, Ein System ist ein Teil der Welt, der vom Rest der Welt
durch definierte Grenzen abgetrennt ist. Die Welt auBerhalb dieser Grenzen nen-
nen wir die Umgebung des Systems. Wenn die Grenzen von der Art sind, daB kei-

Yy
B
A o (0)
Weg des /‘
Schwer-
punktes
c
r

potentielle
Energie

U x)

Abb.1.2 Schematische
Darstellung des mecha-
nischen Gleichgewichts.
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nerlei Wechselwirkung zwischen der Umgebung und dem System selbst statt-
finden kann, dann sprechen wir von einem isolierten System.

Wir sagen, daB wir mit den Experimenten, die wir an einem bestimmten System
durchfiihren, seine Eigenschaften messen; diese wiederum sind die Attribute, die
uns eine Beschreibung des Systems mit aller nétigen Vollstindigkeit erméglichen.
Diese vollstindige Beschreibung nennt man die Definition des Zuszandes eines
Systems. ‘ :

Hier begegnet uns die Vorstellung der Vorhersagbarkeit. Haben wir einmal die
Eigenschaften eines Systems gemessen, dann erwarten wir auch, das Verhalten
eines zweiten Systems mit denselben Eigenschaften aus unserer Kenntnis des Ver-
haltens des urspriinglichen Systems vorhersagen zu kénnen. Im allgemeinen ist
dies nur moglich, wenn das System einen Zustand erreicht hat, den wir als Gleich-
gewicht bezeichnen. Man sagt, ein System habe diesen Gleichgewichtszustand er-
reicht, wenn es keine weitere Neigung mehr zeigt, seine Eigenschaften mit der
Zeit zu verdndern. Die Gleichgewichtsbedingungen eines Systems sind reprodu-
zierbar und lassen sich durch bestimmte Eigenschaften definieren, die wir Zu-
standseigenschaften (Zustandsfunktionen) nennen. Diese hingen definitionsgemi
nicht von der Vorgeschichte des Systems vor Erreichung des Gleichgewichts-
zustandes ab*,

Ein einfaches mechanisches Bild soll das Konzept des Gleichgewichts erkliren.
Abb. 1.2a zeigt drei verschiedene Gleichgewichtslagen einer Schachtel, die auf
einem Tisch liegt. In den Positionen 4 und C liegt der Schwerpunkt niedriger
als in Lagen, die man durch leichtes Kippen der Schachtel erhilt. Stellt man also,
ausgehend von den Lagen A4 oder C, die Schachtel ein wenig auf die Kante, dann
neigt sie dazu, spontan in ihre urspriingliche Stellung zuriickzukehren. Die poten-
tielle Gravitationsenergie der Schachtel in den Positionen 4 oder C befindet sich
in einem Minimum, und beide Lagen stellen ein stabiles Gleichgewicht dar. Den-
noch ist C offenbar stabiler als A; hinreichend starkes Kippen der Schachtel aus
Position A4 wird ein Umfallen nach C hervorrufen. Man sagt daher, die Schachtel
befinde sich bei 4 in einem metastabilen Gleichgewicht.

Position B ist ebenfalls eine Gleichgewichtslage, aber eine labile. Dies wird je-
der bestitigen konnen, der einmal versucht hat, auf zwei Beinen eines Stuhls zu
balancieren. Der Schwerpunkt der Schachtel in Position B liegt héher als in jeder
anderen, durch Kippen auf der Kante erreichbaren Lage. Auch die kleinste Kipp-
bewegung wird die Schachtel entweder in die Position 4 oder in die Position C
fallen lassen. Die potentielle Energie nimmt bei der Anniherung eines Systems
an ein labiles Gleichgewicht ein Maximum an, und solch eine Position kann nur
realisiert werden, wenn alle stdrenden Krifte ferngehalten werden.

Diese Beziehung kann man in eine etwas mathematischere Form bringen, indem
man die potentielle Energie des Systems als Funktion der horizontalen Lage des
Schwerpunkts abtrigt (Abb. 1.2b). Stabile Gleichgewichtslagen sind durch Mi-
nima in der Kurve gekennzeichnet, zum labilen Gleichgewicht gehért das Maxi-

* Ein erheblich schwierigeres und manchmal unlésbares Problem ist die Angabe des Zustandes eines Systems,
das sich nicht im Gleichgewicht befindet. Hierzu miissen wir fiir das System in der Regel eine groBere Zahl
von Variablen definieren.
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mum B der Kurve. In jedem System wechseln stabile und labile Gleichgewichts-
lagen in dieser Weise ab. Fiir eine Gleichgewichtslage ist die erste Ableitung der
Funktion (die Steigung der Kurve) gleich null; wir kénnen also die Gleichgewichts-
bedingung folgendermaBen schreiben:

dUu
(?L,;"

Die Untersuchung der zweiten Ableitung zeigt, ob das Gleichgewicht stabil oder
labil ist:

2
(d_ﬂ> >0 stabil

3
ar’ J -,

2
(‘Lg) <0 labil

Diese Gleichgewichtsbetrachtungen wurden an einem sehr einfachen mechani-
schen Modell angestellt. Es ist jedoch méglich, auch fiir kompliziertere physiko-
chemische Systeme, die wir noch studieren wollen, dhnliche Prinzipien zu finden.
Solche Systeme konnen zusitzlich zu den rein mechanischen Anderungen noch
Temperatur- und Zustandsinderungen erleiden oder auch chemischen Reaktio-
nen unterliegen. Aufgabe der Thermodynamik ist es, Funktionen zu ersinnen,
die in diesen allgemeineren Systemen die Rolle iibernehmen, die die potentielle
Energie in der Mechanik spielt.

7. Die thermischen Eigenschaften der Materie

Um den Zustand einer Substanz genau festzulegen, die wir im Laboratorium unter-
sucht haben, miissen wir die Zahlenwerte bestimmter gemessener Eigenschaften
angeben. Da es Gleichungen gibt, die Beziehungen zwischen verschiedenen Eigen-
schaften deutlich machen, ist es fiir eine genaue Definierung des Zustandes einer
Substanz nicht notwendig, die Werte fiir alle mdglichen Eigenschaften anzugeben.
Wenn wir z.B. ein Gas oder eine Fliissigkeit als Versuchssubstanz wéhlen und
duBere Kraftfelder (Gravitations- und elektromagnetische Felder) vernachlissi-
gen, dann bendtigt man fiir die genaue Beschreibung des Zustandes nur einige
wenige GroBen. (Eigenschaften und Zustand von Festk6rpern lassen sich wesent-
lich-schwieriger definieren; sie konnen z. B. in komplizierter Weise von der Rich-
tung abhingen.) Fiir den Augenblick wollen wir das Problem auf reine Stoffe
beschrinken, fiir die wir die Zusammensetzung als konstant ansehen kénnen.
Meist legen wir die Masse m der Substanz fest. Um den Zustand unseres Systems,
hier ein Gas oder eine Fliissigkeit, zu definieren, kénnten wir eine groB3e Zahl von
Stoffeigenschaften messen. Wir werden unsere Aufmerksamkeit jedoch auf die
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drei thermodynamischen Variablen konzentrieren: den Druck P, das Volumen V
und die Temperatur 6. Legen wir zwei von diesen in beliebiger Paarung fest, dann
zeigt uns das Experiment, daB damit auch der Wert fiir die dritte Variable fest-
gelegt ist. Dies bedeutet das Vorhandensein einer strengen Wechselbeziechung
zwischen diesen Variablen. In anderen Worten: Von den drei ZustandsgroBen P,
V und 6 sind nur zwei unabhingig variierbar. Es sei besonders hervorgehoben,
dall wir den Zustand einer Substanz vollstindig durch die zwei mechanischen
Variablen P und V beschreiben und auf die Verwendung der thermischen Varia-
blen @ verzichten kénnen.

Bei der Verwendung des Druckes P als einer Variablen zur Beschreibung des Zu-
standes einer Substanz ist etwas Vorsicht am Platze. Dies sei am Beispiel eines
zylindrischen GefdBes geschildert, das ein Fluidum (Fliissigkeit oder Gas) ent-
hilt, das nach oben hin durch einen reibungslos beweglichen, vollig dicht schlie-
Benden Stempel abgedeckt wird (Abb. 1.3). Wir kénnen den Druck auf das Fluidum
im Gleichgewicht berechnen, indem wir die auf den Stempel wirkende Kraft durch
dessen Fliche dividieren (P = F/«/). Die durch das Gewicht dargestellte Kraft F
schlieBt auch die Kraft mit ein, die von der Erdatmosphire ausgeiibt wird.

Abb. 1.3 Definition des Drucks in einem Fluidum im Gleich-
gewicht (unter Vernachlassigung des Gravitationsfeldes im
System).

Bei dieser Untersuchung haben wir das Eigengewicht des Fluidums vernach-
lassigt. Wiirden wir dieses beriicksichtigen, dann miiBte eine zusétzliche Kraft je
Flicheneinheit angegeben werden, die mit der Tiefe der MeBstelle im GefiB zu-
nimmt und die jeweils gleich dem Gewicht der Sdule aus Fluidum iiber der be-
trachteten Fliche ist. In den nun folgenden Untersuchungen soll dieser Einflu
des Gewichtes vernachlissigt werden; wir wollen also den Druck auf ein be-
stimmtes Fliissigkeits- oder Gasvolumen fiir das gesamte System als konstant
ansehen. '
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Wenn Fliissigkeit oder Gas sich nicht im Gleichgewicht befinden, konnen wir nur
noch einen duBeren Druck P, auf dem Stempel definieren; dieser ist aber ein-
deutig nicht eine Zustandseigenschaft des Systems selbst. Solange sich das Gleich-
gewicht nicht eingestellt hat, kann der Druck von MeBstelle zu MeDBstelle im
System verschieden sein, wir kénnen also seinen Zustand nicht durch einen be-
stimmten Druck P definieren.

Man kann die Eigenschaften eines Systems als extensiv oder intensiv klassifizieren.
Extensive Eigenschaften sind additiv; ihr Wert fiir das gesamte System ist gleich
der Summe der Einzelwerte fiir individuelle Teile des Systems. Beispiele sind das
Volumen und die Masse. Intensive Eigenschaften sind nicht additiv. Beispiele hier-
fiir sind die Temperatur und der Druck. Die Temperatur irgendeines kleinen Tei-
les eines Systems, das sich im Gleichgewicht befindet, ist dieselbe wie die des Ge-
samtsystems.

Der Begrift der Temperatur entwickelte sich aus Sinneswahrnehmungen der Hitze
und Kilte. Man hat gefunden, daB diese Wahrnehmungen mit den Ablesungen
auf Flussigkeitsthermometern in Verbindung gebracht werden konnen. Der fran-
z0sische Arzt JEAN REy beniitzte 1631 eine Glaskugel mit eingesetzter Kapillare,
die teilweise mit Wasser gefiillt war, als Fieberthermometer. FERDINAND I1., Gro8-
herzog von Toskanien, Landesfiirst GALILEIS und Griinder der Accademia del
Cimento de Firenze, erfand 1641 ein »Thermoskop«. Dieses bestand aus einem
Glasbehilter mit verjlingter Steigsdule und einer Alkoholftillung. Auf einer gleich-
miBig geteilten Skala wurden als »Fixpunkte« die Volumina bei »strengster Win-
terkilte«und »groBter Sommerhitze« angegeben. Genauere Fixpunkte fiihrte 1688
DALENCE ¢in, der den Schmelzpunkt des Schnees mit — 10° und den Schmelzpunkt
der Butter mit + 10° bezeichnete. Schon 1694 beniitzte RENALDI den Siedepunkt
des Wassers als den oberen Fixpunkt und den Schmelzpunkt des Eises als den
unteren. Um die Angaben dieser Fixpunkte wirklich genau zu machen, miissen
wir hinzufiigen, daB der Luftdruck eine Atmosphére betragen soll und daB das
mit Eis in Gleichgewicht stehende Wasser mit Luft gesittigt sei. Der Schwede
ELvius empfahl 1710 zum ersten Mal, diesen beiden Fixpunkten die Werte 0°
und 100° beizugeben. Diese definieren die 100°-Skala, die man nach einem schwe-
dischen Astronomen, der ein dhnliches System beniitzte, offiziell die CEeLsIUs-
Einteilung nennt.

8. Die Temperatur als mechanische Eigenschaft

Die subjektiven Signale »warm« oder »kalt« unseres Warmesinnes sind fiir die
Definition einer empirischen Temperatur sicher nicht geeignet. Aus Erfahrung
wissen wir, daB} bestimmte Eigenschaften von Systemen von einer ZustandsgroBe
abhingen, die wir »Temperatur« nennen. Wir bringen zwei zunichst isolierte
Systeme durch eine bestimmte, fiir Materie undurchldssige Wand in Kontakt.
Wenn diese Wand Zustandsédnderungen, etwa Volumeninderungen, in den bei-
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den Systemen erlaubt, nennen wir sie diathermisch (thermisch leitend). Finden
nach einiger Zeit keine Zustandsinderungen in den Systemen mehr statt, dann
ist ein Zustand erreicht, den wir als thermisches Gleichgewicht bezeichnen.
Ob ein System im inneren oder ob zwei Systeme untereinander im thermischen
Gleichgewicht sind, 148t sich somit experimentell feststellen. Aus Messungen die-
ser Art kann ein wichtiger, allgemeiner Satz abgeleitet werden:

Sind zwei Systeme im thermischen Gleichgewicht mit einem dritten System,

dann sind sie auch untereinander im thermischen Gleichgewicht.

(CARATHEODORY 1909, Nullter Hauptsatz der Thermodynamik)

Nun miissen wir ein Thermometer definieren und konstruieren. Dies sei ein — relativ
zum Bezugssystem — sehr kleines, von diathermischen Winden umgebenes
System (1), dessen Zustand durch die Gré8en P und V definierbar sei. Mit Hilfe
dieser ZustandsgroBen definieren wir nun eine weitere ZustandsgroBe, die empiri-
sche Temperatur §. Wenn wir unser Thermometer mit einem zweiten System ins
thermische Gleichgewicht gebracht haben, dann ist der Gleichgewichtswert
0,(P,, V}) ein MaB fiir die Temperatur dieses zweiten Korpers:

6,:=0,(P, V1) [1.13]

Es ist zu beachten, daB die auf diese Weise definierte und gemessene Temperatur
ausschlieBlich durch mechanische Eigenschaften, nimlich Druck und Volumen,
definiert ist. Wir haben also unsere Sinneswahrnehmungen der Hitze und Kilte
verlassen und uns auf das Konzept der Temperatur als einer mechanischen GroBe
zuriickgezogen.

Ein einfaches Beispiel fiir [1.13] ist ein Fliissigkeitsthermometer, in welchem P;
konstant gehalten wird und das Volumen ¥, als MaB fiir die Temperatur dient.
Alternativ kénnen auch elektrische, magnetische oder optische Eigenschaften zur
Festlegung der Temperaturskala verwendet werden, da man in jedem Falle die
Eigenschaft 8, eines Korpers ausdriicken kann als eine Funktion seines Zustan-
des, festgelegt durch die Wahl von P, und V;.

9. »Springfeder der Luft«, das BoyLEsche Gesetz

Das Quecksilberbarometer wurde 1643 von EVANGELISTA TORRICELLI erfunden,
einem Mathematiker, der mit GALILEO GALILEI in Florenz studierte. Die Hohe
der Quecksilbersiule unter dem Druck der Atmosphére kann sich von Tag zu
Tag um mehrere Zentimeter 4ndern. Man hat jedoch einen Standardatmospha-
rendruck definiert, der einer H6he der Quecksilbersiule von 0,7600 m bei 0°C,
in Seehdhe und unter einer geographischen Breite von 45° entspricht. Im inter-
nationalen MaBsystem (S7) ist dies ein Druck von 101325 N m~ 2 (Pa). Bei Ar-
beiten' auf dem Hochdruckgebiet wird meist das Kilobar beniitzt; es ist
1kb=10* Nm™2

ROBERT BOYLE und seine Zeitgenossen bezeichneten den Gasdruck oft als »spring
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of the air«. Sie wuBten, daB sich ein bestimmtes abgeschlossenes Gasvolumen
mechanisch wie eine elastische Feder verhdlt, Komprimiert man ein beliebiges Gas
in einem Zylinder mit einem Stempel, dann springt der Stempel zuriick, sobald
man die Kraft entfernt. BOYLE versuchte, die Elastizitit der Luft durch die zu
seiner Zeit populdre Korpuskulartheorie zu erkliren. Man stelle sich, sagte er,
die Luft als einen Haufen kleiner Korperchen vor, von denen eines iiber dem an-
deren liegt, wie etwa bei einem Wollehaufen. Dieser besteht ja aus vielen diinnen
und biegsamen Haaren, von denen jedes, wie eine kleine Springfeder, die Neigung
hat, sich auszudehnen. BOYLE vermutete also, daB3 sich die Teilchen der Luft in
unmittelbarem Kontakt befinden und daB diese bei der Kompression der Luft
auch zusammengedriickt wiirden. Dieser Schiuf} ist bekanntlich falsch.

1660 beschrieb BOYLE in seinem Buch »New Experiments, Physico-Mechanical,
Touching the Spring of the Air, and its Effects« die Beobachtungen mit einer neuen
Vakuumpumpe, die er konstruiert hatte. Er beobachtete, daB die Quecksilber-
sdule eines TORRICELLISchen Barometers fiel, wenn er die Luft, die das Barometer
umgab, herauspumpte. Dieses Experiment schien ihm schliissig zu beweisen, da3
die Quecksilbersiule durch den Luftdruck gehalten wurde. Dennoch erschienen
gleich darauf zwei Angriffe auf die BoyLEsche Arbeit, der eine von THOMAS
HoBees, dem berithmten politischen Philosophen und Autor des »Leviathang,
der andere durch einen verschworenen Anhédnger des Aristoteles, FRANCISCUS
Linus. HoBBEs begriindete seine Kritik mit der »philosophischen Unmdéglichkeit
eines Vakuums«. (»Ein Vakuum ist nichts, und ein Nichts kann nicht existieren.«)

Quecksilber- A
sdule, die durch
EingieBen von

Hg in A erhéht
werden kann

kiirzerer
Schenkel
mit Skala

Abb.1.4 Das Boylesche U-Rohr. Es wird gezeigt,

daB sich das Volumen eines Gases auf die Halfte urspriingl
verringert, wenn der Druck auf das Doppelte erhdht Hg-Niveau
wird.

Linus machte geltend, daB die Quecksilbersdule gewissermaBen durch einen
unsichtbaren Faden hochgehalten wiirde, der seinerseits am oberen Ende der
Rohre befestigt sei. Diese Theorie scheine recht verniinftig, sagte er, da jedermann
leicht den Zug des Fadens fiihlen konne, wenn er das obere Ende des Barometer-
rohres mit seinem Finger verschlieBe.
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Als Antwort auf diese Einwendungen beschrieb BOYLE in einem Anhang der zwei-
ten Ausgabe seines Buches, publiziert im Jahre 1662, ein wichtiges neues Experi-
ment. Er beniitzte im wesentlichen den Apparat, der in Abb. 1.4 gezeigt ist. Durch
Einfiillen von Quecksilber in das offene Ende des U-Rohrs konnte der Gasdruck
im geschlossenen Ende erh6ht werden. BOYLE beobachtete, dafl das Volumen des
eingeschlossenen Gases im gleichen MaBe abnahm, wie der Druck zunahm.
Wihrend dieser Experimente war die Temperatur des Gases nahezu konstant.
Modern ausgedriickt, wiirden wir die BoyLeschen Ergebnisse daher folgender-
mafBen formulieren: ‘

Das Volumen einer gegebenen Gasmenge ist umgekehrt proportional dem Gas-
druck.

In mathematischen Ausdriicken heiit dies: P ~ 1/V oder P = const/V. Wir kén-
nen also schreiben:

PV = const (bei konstanter Temperatur) [1.14]

Diese Gleichung ist bekannt als das BoYLEsche Gesetz. Es wird bei miBigen Driik-
ken von vielen Gasen recht genau befolgt.

10. Das Gesetz von GAY-LUSSAC

Die ersten eingehenden Experimente iiber die Anderung des Volumens eines Gases
mit der Temperatur bei konstantem Druck wurden von JOSEPH GAY-LUSSAC zwi-
schen 1802 und 1808 veroffentlicht. Dieser arbeitete mit »permanenten« Gasen
wie Stickstoff, Sauerstoff und Wasserstoff und fand fiir alle diese Gase die gleiche
lineare Zunahme des Volumens mit der Temperatur.

Seine Ergebnisse konnen folgendermaBen in eine mathematische Form gebracht
werden. Zunichst definieren wir eine Gastemperaturskala durch die Annahme,
daB das Volumen V aller Gase linear mit der Temperatur § ansteige. Wenn V,
das Volumen einer Gasmenge bei 0°C ist, dann gilt:

V="V,(1+a6) [1.15]
Den Koeffizienten «q nennt man die thermische Expansivitdt oder den thermischen
Ausdehnungskoeffizienten*. GAY-Lussac fand fiir «, einen Wert von 1/267. Den

genaueren Wert von 1/273 fand REGNAULT 1847 mit einer verbesserten Versuchs-
anordnung.

* In Abschnitt 1-13 wird ein etwas verschiedener thermischer Ausdehnungskoeffizient « definiert.
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Die Beziehung [1.15] nennt man das Gesetz von GAY-Lussac. Es gibt an, daB sich
ein Gas bei konstantem Druck um 1/273 seines Volumens bei 0°C ausdehnt, wenn
es um 1 °C erwirmt wird.

Sorgfiltige Messungen ergaben, da3 reale Gase die Gesetze von BOYLE und GAY-
Lussac nicht streng erfiillen. Die Abweichungen sind am kleinsten, wenn das
untersuchte Gas eine hohe Temperatur und einen niederen Druck hat. Die Ab-
weichungen sind zudem von Gas zu Gas verschieden; so gehorcht Helium z. B.
recht genau, Kohlendioxid jedoch nicht. Hier erweist es sich schon als niitzlich,
die Vorstellung des idealen Gases einzufiihren; ein solches Gas folgt diesen Ge-
setzen exakt. Eigenschaften eines idealen Gases kénnen wir oft durch Extrapola-
tion der MeBergebnisse an realen Gasen auf den Gasdruck null bestimmen.

36.76

36.70

aox10%

36.65

36.60

Abb. 1.5 Extrapolation der Helium

thermischen Ausdehnungs- : I 1

koeffizienten auf den Druck 0.0 05 1.0 15 20
null Druck/105% Pa

Abb. 1.5 zeigt die Ergebnisse der Bestimmung von a, bei verschiedenen Gasen
mit abnehmendem Druck. Hierbei ist zu beachten, daB8 die Ordinate stark gedehnt
wurde; die Abweichungen iiberschreiten nicht einen Wert von 0,5%,. Innerhalb
der MeBgenauigkeit ist der durch Extrapolation auf den Druck null gefundene
Wert fiir alle diese Gase gleich. Aus den besten Messungen erhalten wir fiir ideale
Gase:

%o = 36,610-1074°C~! und 1 =Ty =(273,15 + 0,02)°C
%o

Das Gesetz von GAY-LUssAc fiir ein ideales Gas erhilt hiermit die folgende Form:

V= V0<1 + %) [1.16]

[

Wir konnen nun eine neue und sehr bequeme Skala fiir eine absolute Temperatur
T definieren. Die Einheit der Temperatur auf dieser Skala nennt man ein »Kelving,
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K. Esistalso: T=8 + T, und

V= V0<1 + T—;E) y=2oT [1.17]

0o TO

Aus genauen Untersuchungen im Bereich sehr tiefer Temperaturen zwischen nahe
0K und 20 K wurde es klar, daB die Festlegung einer Temperaturskala durch
zwei Fixpunkte schwere Nachteile mit sich bringt. Trotz groBer Anstrengungen
erwies es sich namlich als unmoglich, den Schmelzpunkt des Eises genauer als
innerhalb einer Fehlergrenze von einigen hundertstel Grad zu bestimmen; die
gefundenen Werte liegen zwischen 273,13 K und 273,17 K.

Die 10. Konferenz des internationalen K omitees iiber Gewichte und MaBe in Paris
entschied daher 1954, eine Temperaturskala mit nur einem Fixpunkt und mit
willkiirlicher Wahl einer universellen Konstante fiir die Temperatur bei diesem
Punkt zu definieren. Dieser Punkt wurde gewiéhlt als der Tripelpunkt des Wassers;
dies ist die Temperatur, bei der fliissiges Wasser, Eis und Wasserdampf in einem
Gleichgewicht stehen (Abb.6.12, S.267). Die Konferenz wihlte eine Temperatur
von 273,16 K fiir diesen Punkt. Die Schmelztemperatur des Wassers ergab sich
hieraus zu 273,15 K. Der Vorteil dieser Definition liegt darin, daB sie die groBe
Unsicherheit iiber die Messungen bei tiefen Temperaturen beseitigte. Nehmen
wir einmal an, eine bestimmte Untersuchung wiirde bei 5,13 K durchgefiihrt. Je
nach dem in verschiedenen Laboratorien bevorzugten Wert fiir den Schmelzpunkt
des Wassers wiirde diese Temperatur nach dem alten System irgendwo zwischen
5,13K und 5,17 K liegen, also eine Unsicherheit von fast 19/ mit sich bringen.
Nach dem neuen System wire der mitgeteilte Wert unwiderruflich und eindeutig,
da er sich auf den festgelegten Fixpunkt bezieht. Selbstverstindlich ist nach dem
neuen System die Siedetemperatur des Wassers nicht mehr eine durch Konven-
tion festgelegte Temperatur, sondern lediglich ein anderer experimenteller Wert,
den man mit der maximal méglichen Genauigkeit bestimmen muB.

11. Definition des Mols

In Ubereinstimmung mit den Empfehlungen der »International Union of Pure
and Applied Chemistry« (IUPAC) betrachten wir die Stoffinenge n als eine der
grundlegenden physikochemischen Gro8en. Die SI-Einheit der Stoffmenge ist
das Mol. Dies ist die Stoffmenge eines Systems, welches ebenso viele elementare
Einheiten enthilt, wie es Kohlenstoffatome in 0,012 kg '2C gibt. Die Art der ele-
mentaren Einheit muB dann noch angegeben werden: Atom, Molekel, Ion,
Elektron, Photon oder eine bestimmte Gruppe, die aus solchen Einheiten be-
steht.

Beispiele:

1 mol Hg,Cl, hat eine Masse von 0,47209 kg.
1 mol Hg hat eine Masse von 0,20059 kg.
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1 mol Cu, sZn, 5 hat eine Masse von 0,06446 kg.

1 mol Fe, oS hat eine Masse von 0,08288 kg.

1 mol e— hat eine Masse von 5,4860 - 10 7 kg.

1 mol Luft mit einem Gehalt von 78,09 mol- % N,, 20,95 mol-% O,, 0,93 mol-% Ar und 0,03 mol-
% CO, hat eine Masse von 0,029864 kg.

12. Zustandsgleichung eines idealen Gases*

Jeweils zwei der drei Variablen P, V und T geniigen, um den Zustand einer ge-
gebenen Gasmenge anzugeben und den Zahlenwert der dritten Variablen fest-
zulegen. In [1.14] haben wir einen Ausdruck fiir die Anderung von P mit V bei
konstanter Temperatur T, andererseits haben wir in [1.17] einen Ausdruck fiir
die Anderung von ¥ mit T bei einem konstanten Druck P. Es ist fiir eine gegebene
Menge:

PV =const (bei konstantem 7" und

; = const (bei konstantem P).
Wir kdnnen diese beiden Beziehungen leicht zu einer neuen kombinieren:

PV
? = const [118]

Es ist augenscheinlich, daB dieser Ausdruck die beiden anderen Beziehungen als
besondere Fille enthilt.

Das nichste Problem ist die Bestimmung der Konstanten in [1.18]. Die Gleichung
besagt, daB das Produkt PV, dividiert durch T, fiir einen beliebigen Zustand einer
Gasmenge stets denselben Wert hat. Wenn wir also die Zahlenwerte fiir die drei
Variablen fiir einen bestimmten Zustand des Gases kennen, dann kénnen wir den
Wert fiir die Konstante berechnen. Als Bezugszustand wéhlen wir den eines idealen
Gases bei einem Druck von 1,01325 - 10° Pa und einer Temperatur von 273,15 K.
Unter diesen Bedingungen betrigt das Volumen eines Mols 0,022414 m3. Nach
dem AvoGaDROschen Prinzip (S. 133) haben alle idealen Gase dieses Molvolumen.
Fiir eine Gasmenge von # Molen kénnen wir zur Bestimmung der Konstanten in
[1.18] schreiben:

PV _ PyV, _ (1,01325-10° Pa)m)(0,022414m%) _ . _ J
T~ 1., 273,15K =nR=83any

* Das Wort »Gasc ist eine Erfindung des Chemikers vaN HELMONT von Briissel - abgeleitet von xaog, Durch-
einander, Unordnung.
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Die Konstante R nennt man die Universelle Gaskonstante; sie bezieht sich auf ein
Mol. Meist wird [1.18] in der folgenden Form geschrieben:

PV =nRT [1.19]

[1.19] nennt man die Zustandsgleichung idealer Gase; sie ist eine der niitzlichsten
Beziehungen in der physikalischen Chemie und enthilt die drei Gasgesetze von
BoYLE, GAY-Lussac und AvoGADRO. PV hat die Dimension einer Energie.
Tab. 1.1 zeigt Werte von R in verschiedenen Einheiten.

Einheiten R

JK ™ 'mol™ ! (SI) 8,3145
calK~'mol~! 1,98717

m3 atm K~ ! mol~! 8,2057-10°3
cm®atm K~ ! mol~! 82,057

[ atmK ! mol~! 0,0820575

Tab. 1.1 Werte der universellen Gaskonstante R
in verschiedenen Einheiten.

[1.19] erlaubt uns die Berechnung der Molmasse M eines Gases aus Messungen
seiner Dichte. Die Masse m eines Gases 148t sich durch Wiégen eines gasgefiill-
ten Kolbens mit dem Volumen ¥V bestimmen. Die Dichte ist dann ¢ = m/V; fiir
die Anzahl der Mole gilt n =m/M. Aus [1.19] ergibt sich daher:

M= RTg/P

13. Zustandsgleichung und PV'T-Bezichungen

Wenn wir P und V als unabhéingigé Variable wihlen, ist die Temperatur einer
vorgegebenen Menge » einer reinen Substanz irgendeine Funktion von P und V.
Setzt man V,, = V/n, dann ist:

T=f(P,V,) [1.20]

Diese Gleichung definiert fiir irgendeinen festgelegten Wert von T eine Isotherme
der betrachteten Substanz. Der Zustand einer Substanz, die sich im thermischen
Gleichgewicht befindet, kann durch die Angabe zweier der drei Variablen P, V
und T festgelegt werden. Den Wert fiir die dritte Grofe findet man dann durch
Losung von [1.20]. Diese Gleichung ist eine allgemeine Form der Zustands-
gleichung. Wenn man keine bestimmte Variable hervorheben méchte, dann 146t
sie sich in der folgenden Form schreiben:
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Abb. 1.6 Graphische Darstellung des Verhaltens eines idealen Gases.

(a) PVT-Oberflache. Die durchgezogenen Linien sind Isothermen, die langgestrichelten Isobaren,
die kurzgestrichelten Isochoren. (b) Projektion der PVT-Oberflache auf eine PV-Ebene: Iso-
thermen. (c) Projektion der PVT-Oberflache auf die PT-Ebene: Isochoren.

Nach F.W. Sears, An Introduction to Thermodynamics, Addison-Wesley, Cambridge, Mass. 1950.
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gP,V,, T)=0; z.B. (PV—nRT)=0

Der Zustand eines Gases im Gleichgewicht kann geometrisch durch einen Punkt
auf einer dreidimensionalen Oberfliche reprisentiert werden; diese Oberfliche
wird durch die Variablen P, V' und T beschrieben. Abb. 1.6a zeigt solch eine PV T-
Oberfliche fiir ein ideales Gas, Abb.1.6b die Projektion der Isothermen, die
Punkte konstanter Temperatur verbinden, auf die PV-Ebene. Die Projektion
der Linien konstanten Volumens auf die P7-Ebene nennt man Isochoren oder
isometrische Linien (Abb. 1.6¢). Diese wiirden bei einem nichtidealen Gas natiir-
lich keine geraden Linien darstellen. Die Linien konstanten Druckes nennt man
Isobaren. i .

Die Steigung (0V/0T), einer Isobaren ist ein MaB fiir die Temperaturabhingigkeit
des Volumens einer Gasmasse bei dem gewihlten konstanten Druck. Dieser Aus-
druck ist ein partielles Differential, da V eine Funktion der zwei Variablen T und
Pist. Die Anderung von ¥ mit Tin Bruchteilen des vorgegebenen Volumens nennt
man den thermischen Ausdehnungskoeffizienten o

w=t (%)P [1.21]

o hat die Dimension einer reziproken Temperatur; die Einheit ist K™

In dhnlicher Weise gibt die Steigung einer Isothermen die Anderung des Volu-
mens mit dem Druck bei konstanter Temperatur wieder. Die Kompressibilitit
einer Substanz ist folgendermaBen definiert:

Biem %(%)T [1.22]

Das negative Vorzeichen ergibt sich aus der Tatsache, daB3 sich bei zunehmendem
Druck das Volumen verringert; der Ausdruck (0V/0P); wird also negativ. Die
GroBe B hat die Dimension eines reziproken Druckes.

Da das Volumen eine Funktion sowohl von T als auch von P ist, k6nnen wir eine
differentielle Anderung des Volumens folgendermaBen schreiben:

oV oV
av = <ﬁ>PdT+ <5}7>po [1.23]

Diese Gleichung wird durch Abb. 1.7 erldutert, die einen Ausschnitt aus der PV'T-
Fliache mit V als vertikaler Achse zeigt. Der Ausschnitt abed stellt ein unendlich
kleines Flichenelement dar, das durch Ebenen parallel zur ¥'7T- und VP-Ebene
aus der Gesamtfliche herausgeschnitten wird. Wir wollen nun annehmen, daB
wir mit einem Gaszustand beginnen, der durch den Punkt a gekennzeichnet ist,
also von den Zustandsvariablen V,, P, und T, bestimmt wird. Weiterhin wollen
wir sowohl P als auch T um infinitesimale Betrige dndern, nach P+ dP und
T+ dT. Der neue Zustand des Systems wird durch den Punkt ¢ dargestellt. Die
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Anderung von ¥ betrigt dann:
dv= I/L‘— Va=(Vb— Va)+(l/c— Vb)

Der Ausdruck ¥, — V¥, bedeutet die Anderung von ¥, wenn P konstant gehalten
wird und sich nur die Temperatur dndert. Die Steigung der Kurve ab betrigt

daher
lim 2=V _ (a—V>
(l’::ogst) T, - T, 0T Jp
Die infinitesimale Anderung V, — V, ist dann (g—;) d7. In derselben Weise
P

kann man sehen, dal V, — V, = or dP ist.
oP /r

Abb. 1.7 Erlauterung der partiellen

Ableitungen <6_V> und <6_V> am Beispiel der
ar /. oP/;

Oberflache V (P, T).

Hieraus ergibt sich die gesamte Anderung von ¥ als die Summe dieser beiden
Teilanderungen, wie in [1.23] gezeigt ist. Wie aus Abb. 1.7 ersichtlich ist, macht
es keinen Unterschied, welche Teilinderung zuerst betrachtet wird.

Mit [1.23] konnen wir eine interessante Beziehung zwischen den partiellen Diffe-
rentialkoeffizienten herleiten, Es ist:

i  @VRT),
P = Gvepy, o~ @rpP), o

Durch eine Analogiebetrachtung erhilt man aus [1.23] auch die folgende all-
gemeine Beziehung:

opP oP
op— (20 av+ () r

Die Koeffizienten von d T miissen gleich sein; es gilt daher:

OP\ _ _ (@VT),
dT ),  (@V/oP)r

3 [1.24]
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Die Anderung von P mit T fiir eine beliebige Substanz kénnen wir daher leicht
berechnen, wenn wir die Werte fiir « und 8 kennen. Ein recht iiblicher Labora-
toriumsunfall, nimlich das Bersten eines Quecksilberthermometers durch Uber-
hitzen, liefert ein interessantes Beispiel. Nehmen wir an, bei 50°C wiirde die Queck-
silbersdule anstoBen. Welcher Druck wiirde sich im Thermometer entwickeln,
wenn wir es auf 52°C weiter erhitzen? Fiir Quecksilber ist a =1,8- 107K ™!,
B =3,85-10"%bar~ . Esistalso (0P/0T), = «/B = 46,8 bar K~ . Fiir AT =2 K ist
P = 93,5 bar. Dieses Ergebnis spiegelt die Tatsache wider, daB Fliissigkeiten sehr
wenig kompressibel sind; beim Versuch einer Kompression entstehen also rasch
hohe Driicke. Dadurch wird verstindlich, daB auch eine geringfiigige Uberhitzung
eines Thermometers gewohnlich zu dessen Zerstorung fiihrt.

14. Das PVT-Verhalten realer Gase

Das PV T-Verhalten von Stoffen in allen Aggregatzustinden (Gase, Fliissigkeiten
und Festkorper) lieBe sich am besten in Form von Zustandsgleichungen der all-
gemeinen Form [1.20] beschreiben. Ein betrachtlicher Fortschritt in der Entwick-
lung dieser Zustandsgleichungen hat sich bis jetzt jedoch nur fiir Gase ergeben.
Diese Beziehungen erhilt man nicht nur durch die Korrelation empirischer PV T-
Werte, sondern auch aus theoretischen Betrachtungen der Atom- und Molekel-
struktur. Diese Theorien sind fiir Gase am weitesten fortgeschritten; neuere Ent-
wicklungen in der Theorie der Fliissigkeiten und Festkorper versprechen jedoch,
daB in Zukunft geeignete Gleichungen auch fiir Stoffe im fliissigen oder festen
Zustand zur Verfiigung stehen werden.

Die Gleichung fiir ideale Gase, PV = nRT, beschreibt das PV T-Verhalten realer
Gase nur niherungsweise. Ein gebrduchlicher Weg, die Abweichung von der
Idealitit zu zeigen, ist eine Modifizierung der Gasgleichung in folgender Weise:

PV =znRT [1.25]

20 y
Ak
., L~
7
CH, Cote / NH3

00 200 400 600 800 1000 1200 Abb. 1.8 Kompressibilitatsfaktor
Druck/atm z=PV/nRT.
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Den Faktor z nennt man Kompressibilitdtsfaktor. Er berechnet sich zu PV/nRT.
Fiir ein ideales Gas ist z = 1; bei jeder Abweichung von der Idealitit ist z # 1.
Das AusmaB dieser Abweichungen von der Idealitdt hangt von der Temperatur
und vom Druck ab; z ist also eine Funktion von 7 und P.

Abb. 1.8 zeigt die Druckabhéngigkeit des Kompressibilitdtsfaktors fiir eine An-
zahl von Gasen; die Werte wurden aus den Volumina der Substanzen bei ver-
schiedenen Driicken bestimmt. (T ~ 280 K. Die Werte fir NH, und C,H, bei
hoéheren Driicken gelten fiir die fliissigen Stoffe; vgl. Tab. 1.2.)

15. Das Gesetz der korrespondierenden Zustinde

Eine Fliissigkeit stehe mit ihrem Dampf im Gleichgewicht. Den Gleichgewichts-
druck nennen wir den Dampfdruck der Fliissigkeit bei der jeweiligen Temperatur.
Die Fliissigkeit ist dichter als der Dampf; wenn wir sie zusammen mit der Dampf-
phase in einem durchsichtigen Réhrchen eingeschlossen haben, dann kénnen wir
einen Meniskus zwischen den beiden Phasen sehen. Mit zunehmender Temperatur
nimmt die Dichte der Fliissigkeit ab, wahrend die Dichte der Dampfphase zu-
nimmt; gleichzeitig nimmt natiirlich auch der Dampfdruck zu. Endlich erreichen
wir eine Temperatur, bei der die beiden Dichten gleich werden und der Meniskus
zwischen den beiden Phasen verschwindet: Fliissigkeit und Gas sind identisch
geworden.

Die Temperatur, bei der der Meniskus verschwindet, nennen wir die kritische Tem-
peratur T, der Substanz. Den Dampfdruck bei der Temperatur 7, nennen wir
den kritischen Druck P.. Das Volumen, das ein Mol einer Substanz unter kriti-
schen Bedingungen einnimmt, also z. B. kurz vor dem Verschwinden der Phasen-
grenzfliche, nennt man das kritische Volumen V.. Tab. 1.2 zeigt die kritischen
Konstanten fiir eine Anzahl von Substanzen.

Das Verhiltnis beliebiger PV T-MeBdaten zu den kritischen Werten nennt man

Formel I P £ Ve FeVe a b
K atm [10°Pa [107°m3®mol™!| RT, {107 2m®Pamol 2| 10~ % m3 mol !
He 53 2,26 2,29| 61,6 0,320] 0,345 23,7
H, 33,3 12,8 13,0 | 69,7 0,326 2,47 26,6
N, 126,1 33,5 339 | 90,0 0,291 14,1 39,1
CO 134,0 346 351 ¢ 90,0 0,283 15,1 39,9
0, 1543 49,7 504 | 744 0,292 13,8 31,8
C,H, 2829 50,9 51,6 [ 1275 0,280 45,3 57.1
CO, 304,2 72,8 73,8 | 94,2 0,275(36,4 42,7
NH, 4056 | 112,2 | 113,7 | 72,0 0,243 1422 37,1
H,0 647,21 217,7 | 220,6 | 5544 0,228 55,3 30,5
Hg 1735,0 | 1036,0 |1049,6 | 40,1 0,292 82,0 17,0

Tab. 1.2 Kiritische Daten und VAN-DER-WAALs-Konstanten (S. 27fF.).
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die »reduzierten« Werte: reduzierter Druck, reduziertes Volumen und reduzierte
Temperatur. Die Definitionsgleichungen sind:

P vV T
P = X V,:= A T, = [1.26]
Die Verwendung dieser reduzierten GréBen bietet betrichtliche Vorteile. VAN DER
WaALs zeigte 1881, daB alle Gase in recht guter Ndherung derselben Zustands-
gleichung gehorchen, wenn man anstelle der {iblichen Variablen P, ¥ und T die
reduzierten GroBen P,, V, und 7, einsetzt. Es gilt also V, = f(P,, T,). Wenn zwei
verschiedene Gase die gleichen Werte fiir zwei reduzierte Variable zeigen, haben
sic auch annahernd gleiche Werte fiir die dritte. Diese Regel nennt man nach

VAN-DER-WAALS das »Gesetz der korrespondierenden Zustdnde«.
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Abb. 1.9 Der Kompressibilitdtsfaktor z als Funktion der reduzierten GroRen.
[Gouq-Jen Su, /nd. Eng. Chem. 38 (1946) 803.]
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Wenn dieses »Gesetz« zutrife, dann hitte das kritische Verhdliis P.V,/RT, fiir
alle Gase denselben Wert. Aus Tab. 1.2 konnen wir entnehmen, daB dieses Ver-
hiltnis fiir die iiblichen Gase in Wirklichkeit einen Wert zwischen 0,2 und 0,33
besitzt.

Fir die Untersuchung von Gasen bei hohen Driicken wurden Kurvenscharen fiir
die Anderung des Kompressibilititsfaktors z [1.25] mit P und T bestimmt. Es
zeigte sich, daB z eine universelle Funktion von P, und 7, ist:

z=f(P, T) [1.27]

Abb. 1.9 erldutert diese Regel fiir eine Anzahl verschiedener Gase, wobei
z=PV/nRT fir verschiedene reduzierte Temperaturen gegen den reduzierten
Druck abgetragen ist. Die Werte fiir die verschiedenen Gase liegen jeweils inner-
halb von etwa 19 auf einer Isothermen, selbst bei Driicken, die das Mehrfache
des kritischen Druckes betragen.

Das Gesetz der korrespondierenden Zustéinde bedeutet eine betrichtliche Ver-
einfachung der Behandlung nichtidealer Gase. Das — bei Formulierung in redu-
zierten GroBen — gleichartige Verhalten von Gasen sollte jedoch nicht die Tat-
sache verdunkeln, daB die fiir die jeweilige Natur der Molekeln charakteristischen
kritischen Daten implizit schon in den reduzierten Gréflen stecken. Eine solche
»ideale« Verallgemeinerung wie PV =nRT ist natiirlich nicht mehr moglich,
wenn man das Verhalten der Gase sehr genau oder iiber einen weiten Bereich der
Driicke und Temperaturen studiert.

16. Zustandsgleichungen fiir reale Gase

Wenn man die Zustandsgleichung mit reduzierten GréBen schreibt, also etwa
f(P,, V,)=T,, dann enthilt sic offenbar mindestens zwei unabhingige Kon-
stanten, die fiir das jeweilige Gas charakteristisch sind, z.B. P. und V.. Viele
halbempirische Zustandsgleichungen kénnen die PV T-Werte genauer angeben,
als dies die ideale Gasgleichung tut. Einige der besten unter diesen enthalten noch
zwei zusitzliche Konstanten. Dies sind z. B. die

2
VAN-DER-WaALssche Gleichung: (P + ny—f) (V—nby=nRT [1.28]

n*A
TV?

und die Gleichung von BERTHELOT: <P + ) (V—nB)=nRT [1.29]
Die VAN-DER-WaALSsche Gleichung (Ableitung s. 4—11) reprisentiert recht gut die
PV T-Werte von Gasen im Bereich miBiger Abweichungen von der Idealitit. Dies
zeigt die folgende Zusammenstellung der Werte fiir das Produkt PV in Joule fiir
ein Mol CO, bei 313 K; es sind dabei fiir verschiedene Driicke jeweils die be-
obachteten und berechneten Werte gegeniibergestellt. Die GréBe V,, = V/n be-
deutet dabei das Molvolumen.
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P/107° Pa 1,013 10,13 50,66 1013 202,7 5066 1114,6
PV, beob./k] 2591 2482 1925 0,702 1,064 2229 4,053
PV, ber./k] 2,594 2,504 2,001 0,901 1429 3,009 5492

Die Konstanten g und » wurden empirisch durch Anpassung der Gleichung an die
experimentellen PV T-Werte oder aus den kritischen Konstanten ermittelt. Einige
Werte fiir die vaAN-DER-WaALsschen Konstanten ¢ und & finden sich auch in
Tab. 1.2. Die BErTHELOTsche Gleichung ist fiir Driicke, die 1 atm nicht wesentlich
libersteigen, besser geeignet als die von VAN DER WAALS und wird daher in diesem
Bereich bevorzugt.

17. Der kritische Bereich

Das Verhalten eines Gases in der Umgebung seines kritischen Bereiches wurde
zuerst von THOMAS ANDREWS 1869 in einer klassischen Reihe von Messungen an
Kohlendioxid studiert. Neuere Ergebnisse stammen von A. MICHELS; die von ihm
bestimmten P V-Isothermen im Bereich der kritischen Temperatur von 31,01°C
sind in Abb. 1.10 gezeigt.

Wir betrachten zunichst die Isotherme bei 30,4°C, also unterhalb von 7,. Beim
Komprimieren des Dampfes folgt die PV-Kurve zunichst der Linie 4B. Am
Punkt B scheidet sich fliissige Phase aus; im Rohr bildet sich ein Meniskus.
Weitere Volumenverringerung ist ohne Drucksteigerung méglich, bis der Punkt
C erreicht ist; hier hat sich die gesamte Dampfphase als Fliissigkeit niederge-
schlagen. Die Kurve CD ist die Isotherme des fliissigen Kohlendioxids; ihre Steil-
heit zeigt die geringe Kompressibilitit der Fliissigkeit an.

Bestimmt man nun die Isothermen bei zunehmend héheren Temperaturen, dann
riicken die Punkte der Diskontinuitit B und C allméhlich aufeinander zu, bis
sie bei 31,01 °C zusammenfallen und keine Bildung einer zweiten Phase mehr zu
beobachten ist (Isotherme bei der kritischen Temperatur des Kohlendioxids).
Auch die Isothermen oberhalb dieser Temperatur deuten keine Bildung einer zwei-
ten Phase mehr an, wie hoch der angewandte Druck auch sein moége. Oberhalb
der kritischen Temperatur herrscht Kontinuitdt der Zusténde. Dies kann demon-
striert werden, indem man zunichst der Isochore von E nach F, dann der Iso-
thermen von F nach G und zum SchluB wiederum einer Isochoren von G nach
H folgt. Der Dampf wird zunidchst beim Punkt E bei einer Temperatur unter-
halb von T, bei konstantem Volumen bis F erwirmt, also iiber die kritische
Temperatur. Er wird anschlieBend entlang der Isothermen FG komprimiert und
endlich wieder bei konstantem Volumen entlang GH abgekiihlt. Am Punkt H,
unterhalb von 7, existiert das Kohlendioxid als eine Fliissigkeit, obwohl an
keinem Punkt entlang dieses Weges zwei Phasen, also Fliissigkeit und Dampf,
nebeneinander existieren. Man mufl daraus schlieBen, daB8 die Umwandlung
vom Dampf in die Fliissigkeit allméhlich und kontinuierlich geschieht.
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Abb.1.10 Isothermen des CO, im kritischen Bereich. [Michels, Blaisse und
Michels, Proc. Roy. Soc. A 760 (1937) 367.]
1 atm = 1,013 bar

18. Die VAN-DER-WAALSsche Gleichung und die Verfliissigung
von Gasen

Wenden wir die VAN-DER-WaAALSsche Gleichung auf Gase in Zustédnden an, die
stark von der Idealitit abweichen, erhalten wir immer noch ein interessantes
qualitatives Bild. Ein typisches Beispiel zeigt die Abb. 1.10, in der die VAN-DER-
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WaaLsschen Isothermen (gestrichelte Linien) mit den experimentellen Isothermen
fiir Kohlendioxid im kritischen Bereich verglichen werden.

ErwartungsgemiB kann die Gleichung die Diskontinuitit wihrend der Verfliissi-
gung nicht beschreiben. Statt der experimentell bestimmten geraden Linie zeigen
die vaN-DER-WaAALsschen Kurven ein Maximum und ¢in Minimum innerhalb des
Bereiches der zwei koexistenten Phasen, die sich bei Anndherung der Temperatur
an den kritischen Wert einander ndhern. Beim kritischen Punkt selbst sind sie
identisch geworden und bilden nun einen Sattelpunktin der P V-Kurve. Die mathe-
matische Bedingung fiir ein Maximum ist, daB (0P/0V); = 0 und (0% P/0V?); <0
sind; fiir ein Minimum wird verlangt, daB (0P/0V)y =0 und (8’P/0V?); >0
sind. An einem Sattelpunkt verschwinden sowohl die erste als auch die zweite Ab-
leitung, es ist dann (OP/0V); =0 = (02 PV ?);.

Nach der vAN-DER-WaALsschen Gleichung miissen also beim kritischen Punkt
fir ein Mol eines Gases die folgenden drei Gleichungen erfiillt sein (T'= T,
V=V, P=P, n=1):

RT, a or —RT, 2a
P = £ = _— =0= ——"¢_ —
TV-bVE <6V>T D7
OP\ _o_ _2RT. __ 6a
ov7), T T Wby TR

Bei der Auflosung dieser Gleichungen fiir die kinetischen Konstanten erhalten wir:
8a .y _3p p=_2 [1.30]

Aus diesen Gleichungen konnen die Werte fiir die vAN-DER-WaALSschen Konstan-
ten und fiir R berechnet werden. Wir wollen jedoch lieber R als universelle Kon-
stante betrachten und deshalb a und b so wihlen, daB die Gleichungen am besten
erfiillt sind. Dann erhalten wir aus dem Gleichungssystem [ 1.30] die folgende, fiir
alle Gase giiltige Beziehung:

PV. _3
T,

[>]

Wenn wir die Ausdriicke fiir die reduzierten Zustandsvariablen P,, ¥, und T,
[1.26] in das Gleichungssystem [1.30] einsetzen, dann erhalten wir:

8a
27Rb T

P P, V=3blV,, T=

=_2_
27b*

Die vaN-DER-WaAALssche Gleichung erhilt dann die folgende einfache Form:

3 1 8
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Diese Gleichung driickt das Theorem der iibereinstimmenden Zustinde aus: Alle
Stoffe haben, wenn man ihren Zustand in den reduzierten Grolen P,, V, und T,
ausdriickt, eine gemeinsame Zustandsgleichung [1.31].

Dieses Theorem gilt, wie experimentelle Untersuchungen zeigten, nur fiir Stoffe
mit dhnlichem molekularem Bau.

Eine reduzierte Zustandsgleichung dhnlich [1.31] kann man auch aus jeder ande-
ren Zustandsgleichung erhalten, sofern diese nicht mehr als drei willkiirliche Kon-
stanten enthilt (also z.B. wieder a, b und R), vorausgesetzt, daB die Gleichung
eine algebraische Form hat, die einen Wendepunkt erméglicht. Die BERTHELOTsche
Gleichung wird oft in der folgenden Form verwendet; sie ist bei Driicken im
Bereich von einer Atmosphire anwendbar:

9 P 6
=nR’ —_rf{1- 1.32
Hierin ist
N
K=Rev.

19. Andere Zustandsgleichungen

Um das Verhalten von Gasen bei hohen Driicken oder in der Néihe ihrer Konden-
sationstemperaturen mit gréBerer Genauigkeit wiederzugeben, mull man mathe-
matische Ausdriicke mit mehr als zwei anpassungsfihigen Parametern beniitzen.
Typisch fiir solche Ausdriicke ist eine Virialgleichung dhnlich der, die 1901 von
KAMERLINGH-ONNES aufgestellt wurde:

PV,=A+BP+ CP*+DP3+ - [1.33]

Hierin sind 4, B, C usw. Funktionen der Temperatur; man nennt sie den 1., 2.,
3. usw. Virialkoeffizienten. Wenn V, das Molvolumen ist, dann muB 4 = RT
sein. Abb. 1.11 zeigt den zweiten Virialkoeffizienten B verschiedener Gase in Ab-
héngigkeit von der Temperatur.

Diese GroBe B ist sehr wichtig bei statistisch-thermodynamischen Berechnungen
an imperfekten Gasen.

Die Virialgleichung kann um so viele Glieder verldngert werden, als nétig ist, um
die experimentell bestimmten PV T-Daten mit jeder gewiinschten Genauigkeit
wiederzugeben. Sie konnte auch auf Gasmischungen ausgedehnt werden und gibt
in solchen Fallen wichtige Daten iiber die Effekte der intermolekularen Krifte
zwischen gleichen und verschiedenen Molekeln. In einer beispielhaften Unter-
suchung dieser Art* wurden fundamentale Gaseigenschaften am Beispiel der
PV T-Beziehungen im System Methan-Tetrafluormethan studiert (s. S. 34).

* D.R.DouLIN, R. H. HARRISON, R. T. MOORE, J. Phys. Chem. 71 (1967) 3477.
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Eine der besten empirischen Gleichungen ist die von BEATTIE und BRIDGEMAN vor-
geschlagene™. Sie enthilt auBer R noch fiinf weitere Konstanten und gibt die PV T-
Werte iiber einen weiten Bereich von Driicken und Temperaturen, sogar in der
Nihe des kritischen Zustandes, mit einer Genauigkeit von 0,5% an. Es wurde
sogar eine Gleichung mit acht Konstanten entwickelt, die auch die Isothermen
im fliissigen Bereich recht gut wiedergibt**.
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20. Mischungen idealer Gase

Eine Mischung enthalte n,,n, ... n, Mole der Stoffe 1, 2,..., c. Die Gesamtmenge
aller Stoffe betrigt

n=

-

n;
1

it

J

Die Zusammensetzung der Mischung kann durch den Molenbruch X; jedes

*J.A.BEATTIE und O. C. BRIDGEMAN, Proc. Am. Acad. Arts Sci. 63 (1928) 229-308.
** M. BENEDICT et al., J. Chem. Phys. 10 (1942) 747.
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Stoffes
X;=n/n=n/y n [1.34]
oder durch die molaren Konzentrationen angegeben werden:
G=n/V [1.35]

Die SI-Einheit der Konzentration ist das mol m~3; hiufiger wird jedoch das
mol dm~3 verwendet.

Wenn das betrachtete System eine Gasmischung ist, konnen wir den Partialdruck
P; irgendeines Stoffes in der Mischung als den Druck definieren, den dieses Gas
ausiiben wiirde, wenn es das gesamte Volumen alleine einnihme. Wenn wir die
Konzentration dieses Stoffes kennen, kdnnen wir seinen Partialdruck aus den
PVT-Daten oder der Zustandsgleichung ermitteln. Bei nichtidealen Gasen kann
nicht erwartet werden, da die Summe der Partialdriicke gleich dem Gesamt-
druck der Mischung ist. Selbst wenn sich jeder Stoff in reinem Zustand ideal ver-
hilt, also der Beziehung

P,=c,RT [1.36]

gehorcht, ist es dennoch méglich, daB spezifische Wechselwirkungen zwischen den
ungleichen Gasen in der Mischung bestehen und ZP; # P ist. Wir brauchen also
eine unabhingige Definition fiir eine ideale Gasmischung; sie lautet:

P=P,+P,+ - +P,=YP, [1.37]

Dies ist das DALTONsche Gesetz der Partialdriicke. Man nennt es ein »Gesetz,
da viele Gasmischungen ihm etwa so gut gehorchen, wie die individuellen Gase
dem »Gesetz« fiir ideale Gase. (P sei hinreichend niedrig und T hinreichend
hoch.)

Verhilt sich auBerdem noch jedes Gas individuell wie ein ideales Gas, dann nen-
nen wir das System eine ideale Mischung idealer Gase:

P=RT(CI +02+ vt +cc)=RTch

RT
= 72";
Es ist
RT
Pj==n

Hiermit erhalten wir:

Pi=X,P [1.38]
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Der Partialdruck eines jeden Gases in einer idealen Mischung idealer Gase ist also
gleich seinem Molenbruch multipliziert mit dem Gesamtdruck.

21. Mischungen nichtidealer Gase

Das PV T-Verhalten einer Gasmischung bei irgendeiner vorgegebenen, konstanten
Zusammensetzung kann wie bei einem einzelnen, reinen Gas bestimmt werden.
Fiir die erhaltenen Daten kann dann eine Zustandsgleichung angegeben werden.
Bei Mischungen verschiedener Zusammensetzung hingen die Parameter der Zu-
standsgleichung-von der Zusammensetzung der Mischung ab.

Zur Darstellung der PVT-Eigenschaften von Gasmischungen eignet sich die
Virialgleichung am besten, da aus der statistischen Thermodynamik theoretische
Beziechungen zwischen den Koeffizienten erhalten werden kénnen. So gilt fiir den
zweiten Virialkoeffizienten B,, [1.33] einer bindren Gasmischung

Bm=X12B11 +2X1X2312+X22B22 [1.39]

Hierin sind X, und X, die Molenbriiche der Komponenten 1 und 2. Der Koeffizient
B;, beriicksichtigt den Beitrag spezifischer Wechselwirkungen zwischen unglei-
chen Gasen zum zweiten Virialkoeffizienten. — Tab. 1.3 zeigt die von DOULIN et al.
bestimmten zweiten Virialkoeffizienten fiir eine d&quimolare Mischung von CH,
und CF, bei verschiedenen Temperaturen.

T B, (CH,) B,(CF,) Biz
K em?/mol cm’/mol cm’/mol
273,15 —53,35 —111,00 —62,07
298,15 —42.82 —88,30 —48,48
323,15 —34,23 —170,40 -37,36
348,15 —217,06 — 55,70 —28,31
373,15 -21,00 —43,50 —20,43
423,14 —11,40 —24,40 —8,33
473,15 —4,16 —-10,10 1,02
523,15 1,49 1,00 8,28
573,15 5,98 9,80 14,10
623,15 9,66 17,05 18,88

Tab. 1.3 Zweite Virialkoeffizienten fiir eine dquimolare Mischung von CH4 und CF,
(loc. cit. p. 31).
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22. Wirme und Wirmekapazitit

Die experimentellen Beobachtungen, die zum Temperaturbegriff gefiihrt hatten,
fithrten auch zu dem der Wérme. Lange Zeit wurde jedoch nicht klar zwischen
diesen beiden Begriffen unterschieden, wobei man oft dieselbe Bezeichnung fiir
beide verwendete, nimlich »calor«.

Das ausgezeichnete Werk von JosgPH BLACK iiber die Kalorimetrie, also iiber
die Messung von Wirmeiibergingen, wurde vier Jahre nach seinem Tode (1803)
veroffentlicht. In seinen »Lectures on the Elements of Chemistry« deutete er auf
den Unterschied zwischen dem intensiven Faktor, der Temperatur, und dem
extensiven Faktor, der Warmemenge, hin. BLACK zeigte, daB Gleichgewicht eine
Gleichheit der Temperatur voraussetzt, nicht aber, daB in verschiedenen Kér-
pern gleiche Wiarmemengen enthalten sein miiBten.

Er untersuchte anschlieBend die Warmekapazitdt verschiedener Korper. Hier-
unter versteht man die Warmemenge, die zur Erh6hung der Temperatur eines be-
liebigen Korpers um einen bestimmten Betrag notwendig ist. Bei der Erklirung
seiner Experimente nahm BLAcCK an, daB sich die Wirme wie ein Stoff verhiilt,
der von einem zum anderen Korper flieBen kann und dessen Gesamtmenge dabei
konstant bleibt. Diese Vorstellung von Wirme als einer Substanz wurde zu jener
Zeit allgemein akzeptiert. LAvOISIER flihrte die Wirme sogar in seiner »Tabelle
der chemischeri Elemente« an. Bei kalorimetrischen Experimenten verhilt sich
die Wirme tatséichlich wie ein gewichtsloses Fluidum; dieses Verhalten ist aller-
dings die Konsequenz besonderer Bedingungen. Um dies zu veranschaulichen,
wollen wir einen typischen kalorimetrischen Versuch betrachten.

Wir bringen ein Stiick eines Metalls der Masse m, und der Temperatur 7 in einen
isolierten Behilter, der Wasser mit m, und T; enthélt. Dabei sollen die folgenden
Bedingungen gelten:

1. Das System sei von seiner Umgebung isoliert.

2. Irgendwelche Verinderungen am Behiilter, insbesondere eine Wirmeaufnahme,
konnen vernachlissigt werden.

3. Es finden weder Zustandsinderungen noch chemische Reaktionen statt.

Unter diesen strengen Bedingungen erreicht das System schlieBlich eine Gleich-
gewichtstemperatur T, die irgendwo zwischen T; und T, liegt. Die folgende Glei-
chung stellt einen Zusammenhang zwischen den gemessenen Temperaturen, den
Massen der beteiligten K6rper und einer neuen spezifischen GroBe her:

eomy (T, — T)=c;m (T —Ty) [1.40]

Hierin bedeuten ¢, und ¢, die spezifischen Wiarmen von Wasser und dem verwen-
deten Metall. Die Produkte ¢,m, und ¢, m, nennt man die Warmekapazititen C,
und C, der beteiligten Stoffe und Stoffmengen. Demnach bedeutet die spezifische
Wirme die Wirmekapazitit je Masseneinheit.

[1.40] hat die Form eines Erhaltungssatzes wie [1.12]. Unter den strengen Bedin-
gungen dieses Experiments kénnen wir annehmen, daB die im System enthaltene
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Wirme konstant bleibt, innerhalb des Systems jedoch so lange vom wirmeren
zum Kkilteren Korper fliet, bis die Temperaturen beider Korper gleich sind. Fiir
die iibergegangene Wirmemenge (WirmefluB) gilt:

g=C(T, -1)=C(T-T)) [1.41]

Eine genauere Definition der Wéirme wird uns das nichste Kapitel bringen.

Die Wirmeeinheit wurde urspriinglich durch ein kalorimetrisches Experiment wie
das oben beschriebene definiert.

Elektrische Messungen konnen jedoch mit gréBerer Genauigkeit durchgefiihrt
werden als kalorimetrische. Die 9. internationale Konferenz iiber Gewichte und
MaBe (1948) empfahl daher, das Joule (Volt - Coulomb) als neue Wirmeeinheit.
Die SI-Einheit der Wirmekapazitit ist das Joule je Kelvin (JK™'). Da die
Wirmekapazitit eine Funktion der Temperatur ist, sollte sie nur als differen-
tieller WarmefluB3 dg bei einer differentiellen Temperaturinderung d 7T definiert
werden. Dadurch erhilt [1.41] die folgende Form:

- —d9
dg=CdT oder C:= aT [1.42]

23. Arbeit bei Verdnderung des Volumens (Volumenarbeit)

Bei der Diskussion des Wiarmeiibergangs hatten wir uns auf ein isoliertes System
beschrinkt, das keine mechanische Wechselwirkung mit seiner Umgebung er-
fahrt. Wenn wir diese Beschrinkung aufheben, kann das System entweder Ar-
beit an seiner Umgebung verrichten, oder diese verrichtet ihrerseits Arbeit am
System. Unter bestimmten Umstinden wird also nur ein Teil der dem System
zugefiigten Wirme zur Temperaturerh6hung beniitzt, der Rest jedoch in Aus-
dehnungsarbeit verwandelt. Die Wirmemenge, die man einem System zur Er-
zielung einer bestimmten Temperaturerhohung zufiihren muB, héngt also von
dem Vorgang ab, der diesen Zustand hervorruft.

Ein Arbeitsdifferential wurde in [1.3] definiert als dw = Fdr, namlich als das
Produkt einer Kraft und der differentiellen Verschiebung ihres Angriffspunktes,
wenn Kraft und Verschiebung in dieselbe Richtung gehen. Abb.1.3 zeigte ein
einfaches thermodynamisches System aus einem zylindrischen GefdB mit rei-
bungslos beweglichem Stempel und eingeschlossenem Fluidum (Gas oder Fliissig-
keit). Der duBere Druck auf die Fliche & betrigt P,, = F/&/. Wenn sich der
Stempel um das Wegdifferential dr in Richtung der Kraft F bewegt, dann be-
trigt die Volumeninderung beim eingeschlossenen Gas dV = —&/dr. Fiir das
dabei verrichtete Arbeitsdifferential gilt also:

dw = (F/f)sddr = — P, dV
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Dies ist die Volumenarbeit. In der Mechanik ist Arbeit immer mit Kraft verbun-
den. Es spielt keine Rolle, worauf die Kraft wirkt, auf einen Massenpunkt, eine
Ansammlung von Massenpunkten, einen kontinuierlichen Korper oder ein
System. Sind die Krifte und die Verschiebung ihrer Ansatzpunkte vorgegeben,
dann kénnen wir die Arbeit berechnen. In der Mechanik ist also die GroBe der
Kraft am bewegten Massenpunkt von Bedeutung,.

In der Thermodynamik richten wir unsere Aufmerksamkeit auf das System, das
einen definierten, abgeschlossenen Teil der Welt darstellt, Wir sprechen von der
Arbeit, die am System und der Arbeit, die vom System an seiner Umgebung ver-
richtet wird. Bei der Vorzeichensetzung folgen wir der intérnationalen Gepflogen-
heit, daB die am System verrichtete Arbeit positiv, die vom System verrichtete
Arbeit jedoch negativ gewertet wird. Wir stellen uns also gewissermaBen auf den
Standpunkt des Systems und nennen alles, was in das System hineinkommt, posi-
tiv und alles, was das System verlidBt, negativ. Fiir die am System verrichtete
Arbeit gilt daher:

dw= —P.dV [1.43]

Da fiir eine Kompression d V negativ ist, erhélt die durch eine duBere Kraft am
System verrichtete Arbeit in Ubereinstimmung mit unserer Konvention das posi-
tive Vorzeichen.

Zur Berechnung der verrichteten Arbeit miissen wir den duferen Druck P,, auf
das System kennen. Es ist jedoch nicht notwendig, daB das System in bezug auf
diesen duBeren Druck im Gleichgewicht ist. Wird dieser Druck wahrend einer
endlichen Kompression von V; auf V, konstant gehalten, dann erhilt man die am
System verrichtete Arbeit durch Integration von [1.43]:

Va2 V2

w= | —P,dV= —P,,Vj' dV=-P (V,—- V)= —P, 4V [1.44]
Wenn wir die Volumenidnderung so durchfiihren, daB wir fir jeden der aufein-
anderfolgenden Kompressions- oder Expansionsschritte den dazugehérigen dufle-
ren Druck angeben konnen, dann 148t sich der gesamte Vorgang in der Art eines
Indikatordiagramms (Abb.1.12a) darstellen. Auf der Ordinate tragen wir den
auBeren Druck P,, ab, auf der Abszisse das Volumen V. Die Fliche unter der
entstechenden Kurve entspricht der vom System verrichteten Arbeit.
Offenbar hiingt die beim Ubergang des Systems von 4 nach B im PV-Diagramm
verrichtete Arbeit vom Weg ab, der beim Ubergang von einem Zustand in den
anderen gewéhlt wird. Abb.1.12b zeigt als Beispiel zwei verschiedene Wege von
A nach B. Offensichtlich wird vom System iiber den Weg ADB mehr Arbeit ver-
richtet als iiber den Weg ACB. Im ersteren Fall ist die Flache unter der Kurve
groBer als beim letzteren. Wenn wir von A iiber D nach B gehen und von hier aus
iiber C zuriick nach 4, dann haben wir einen KreisprozeB durchgefiihrt. Die bei
einem solchen ProzeB vom System verrichtete Arbeit entspricht der Differenz
zwischen den Flichen unter den beiden Kurven, also der schattierten Fliache in
der Abb.1.12b.
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(a) (b)

auBerer Druck
P

ex

Volumen
Abb.1.12 Indikatordiagramme fiir die Volumenarbeit. a) Aligemeiner Ubergang von A
nach B. b) KreisprozeR ADBCA.

Bei einer thermodynamischen Diskussion miissen wir immer genau definieren, was
wir unter dem System und seiner Umgebung verstehen. Bei der Diskussion des
thermodynamischen Zylinders (Abb. 1.3) setzen wir voraus, daB der Stempel ge-
wichtslos ist und reibungslos arbeitet. Wir haben also das eingeschlossene Gas-
volumen als System und Stempel nebst Zylinder als ideale Grenzen betrachtet, die
in den Arbeitstermen vernachldssigt werden kénnen. Bei einem realen Zylinder
mit einem Stempel, der eine betrichtliche Reibung mit den Zylinderwinden er-
zeugt, miissen wir sorgfiltig kennzeichnen, ob Stempel und Zylinder zum System
gehoren oder ein Teil der Umgebung sein sollen. Eine reale Vorrichtung dieser
Art ist dadurch gekennzeichnet, daB wir sehr viel Arbeit am Stempel verrichten
konnen und nur ein Bruchteil hiervon auf das Gas entfillt; der Rest geht durch
Reibungswirme zwischen Stempel und Zylinder verloren.

Abb. 1.13 Indikatordiagramm fiir die von einem
System verrichtete Arbeit; das System besteht aus
einem Gas im Gleichgewichtszustand, es ist also
P, =P.




Allgemeiner Begriff der Arbeit 39

Wenn jeder aufeinanderfolgende Punkt auf der P,, V-Kurve einem Gleichge-
wichtszustand des Systems entspricht, dann haben wir den besonderen Fall, daB
P., immer gleich P ist, also gleich dem Druck innerhalb des Systems. Die Indika-
torkurve wird dann zu einer Gleichgewichts-P V-Kurve fiir das System. Ein sol-
cher Fall ist in Abb.1.13 gezeigt. Aus den Zustinden P und V des Gases selbst
koénnen wir die verrichtete Arbeit also nur dann berechnen, wenn wéhrend des
gesamten Prozesses die Gleichgewichtsbedingung erfiillt ist.

24. Aligemeiner Begriff der Arbeit

In den beschriebenen mechanischen Systemen haben wir die Arbeit stets als Pro-
dukt aus zwei GréBen formuliert, und zwar einer intensiven (der Kraft) und einer
extensiven (der Verschiebung). Eine solche Formulierung kann man auch auf
nichtmechanische Arbeit anwenden.

Hier sei schon erwihnt, daB bei der Betrachtung der elektrischen Arbeit die all-
gemeine GroéBe Kraft zur elektromotorischen Kraft (EMK) E und die allgemeine
GroBe Verschiebung zu der bei der Entladung der Zelle durch den duBeren Leiter
transportierten Ladung dQ wird (dQ <0). Das an der Zelle verrichtete Arbeits-
differential ist £ dQ.

Ganz dhnlich verhilt es sich bei der Betrachtung magnetischer Krifte; hier ist
der intensive Faktor die magnetische Feldstirke H und der extensive Faktor das
magnetische Moment M .

Tab. 1.4 zeigt verschiedene Beispiele fiir Arbeit. Es sei noch einmal daran erinnert,
daB die an einem System verrichtete Arbeit das positive Vorzeichen erhilt.

Intensiver Faktor Extensiver Faktor Arbeitsdifferential dw

Kraft F Verschiebung r Fdr

Grenzflichenspannung y Flache o/ ydof

Druck P Volumen V —PdV

Elektromotorische Kraft E Ladung @ EdQ

Magnetische Feldstirke H Magnetisches Moment HdM
(Magnetisietung) M

Tab. 1.4 Beispiele fiir verschiedene Arten von Arbeit.

25. Reversible Vorginge

Der im P V-Diagramm der Abb. 1.13 gezeigte Weg fiir eine Zustandsinderung be-
sitzt bei thermodynamischen Betrachtungen eine groBe Bedeutung. Man spricht
von einem reversiblen Verlauf und versteht hierunter einen Weg, bei dem die
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durchlaufenen Zwischenzustinde durchweg Gleichgewichtszustinde sind. Einen
Vorgang, den man entlang eines solchen Gleichgewichtsweges durchfiihrt, nennt
man reversibel.

Um z.B. ein Gas reversibel zu expandieren, mufl man den Druck auf dem Stempel
so langsam verringern, daB der Druck im gesamten umschlossenen Gasvolumen
gleich und gleich groB ist wie der Gegendruck des Stempels; im Grenzfall miiite
man also die Verringerung des Druckes in unendlich kleinen Schritten vornehmen.
In diesem Fall und nur dann kann man den Zustand des Gases jederzeit durch
die Zustandsvariablen P und ¥V beschreiben™.

Geometrisch ausgedriickt, wird der Zustand des Systems zu einem beliebigen Zeit-
punkt durch einen Punkt in der PV-Ebene reprisentiert. Die Linie in einem sol-
chen Zustandsdiagramm verbindet also lauter Gleichgewichtspunkte.

Wir betrachten nun den Fall, daB der Stempel rasch zuriickgezogen wird. Das
Gas wiirde mit groBer Geschwindigkeit in das Vakuum eindiffundieren; hierbei
wiirden in dem betrachteten Gesamtvolumen Druckdifferenzen und vielleicht so-
gar Turbulenzen auftreten. Unter solchen Bedingungen kénnen wir natiirlich den
Zustand des Gases im gesamten System nicht mehr durch die zwei Variablen P
und ¥V wiedergeben. In Wirklichkeit wiirden wir eine enorme Zahl von Variablen
bendtigen, um die vielen unterschiedlichen Driicke an verschiedenen Punkten des
Systems wiederzugeben. Eine solche rasche Expansion ist ein typischer irrever-
sibler Vorgang; die Zwischenzustinde sind keine Gleichgewichtszustinde mehr.
Thermodynamische und andere Vorginge lassen sich in Wirklichkeit nie streng
reversibel fiihren, da man sie hierzu unendlich langsam ablaufen lassen miif3te.
Alle natiirlich ablaufenden Vorgidnge sind daher irreversibel. Einen reversiblen
Verlauf kdnnen wir nur approximieren, indem wir einen irreversiblen ProzeB unter
Bedingungen durchfiihren, die immer mehr den Gleichgewichtsbedingungen ent-
sprechen. Wir kénnen aber einen reversiblen Verlauf genau definieren und dann
die hierbei geleistete Arbeit berechnen, obwohl wir eine wirkliche Verdnderung des
Systems niemals reversibel durchfithren kénnen.

Der in Abb. 1.13 gezeigte Weg von A nach B ist nur einer von vielen, um von 4
nach B zu gelangen. Diese Vielzahl von Méglichkeiten ergibt sich aus dem Um-
stand, daB3 sowohl das Volumen ¥ als auch der Druck P eine Funktion der Tem-
peratur T sind. Wihlt man eine bestimmte Temperatur und hilt sie wihrend des
ganzen Vorganges konstant, dann ist allerdings nur ein reversibler Weg méglich.
Unter solch einer isothermen Bedingung ist die beim reversiblen Ubergang von
A nach B'am System verrichtete Arbeit die fiir die betreffende Temperatur iiber-
haupt méglicheyminimale Arbeit. Fiir einen reversiblen Vorgang hat also der Aus-

druck w= — j P4V den groBtmoglichen negativen Wert, Dies wird dadurch

ermoglicht, daB die Ausdehnung des Systems gegen den maximal méglichen

AuBendruck erfolgt, der in jedem Augenblick gleich dem treibenden Innendruck

ist.

* Wir kénnen einen irreversiblen Verlauf auf dem Indikatordiagramm durch Abtragen von P, gegen V
wiedergeben. Nur bei reversibler Durchfiihrung ist P., = P, also die Zustandseigenschaft der Substanz
selbst.
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Chemische Energetik ;
der I. Hauptsatz der Thermodynamik
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EPIKUR (341-271 v.Chr.)

Der 1. Hauptsatz der Thermodynamik ist eine Erweiterung des Prinzips von der
Erhaltung der mechanischen Energie. Diese Erweiterung war logisch und zwangs-
ldufig, als man feststellte, daB Arbeit in Wiarme verwandelt werden kann. Sowohl
Arbeit als auch Wirme sind GréBen, die die Energieiibertragung von einem
System zum anderen beschreiben. Wenn zwischen zwei Systemen, die sich in
thermischem Kontakt befinden, ein Temperaturunterschied besteht, wird Energie
in Form von Wirme vom einen System zum anderen iibertragen. Zwischen offenen
Systemen kann Wirme auch durch Stofftransport vom einen System zum anderen
iibertragen werden. Wenn auf ein System Energie durch Verschiebung von Tei-
len des Systems unter der Einwirkung duBerer Krifte iibertragen wird, dann nennt
man diese Energieform Arbeit. Wir sollten Warme und Arbeit nicht als »Energie-
formen« bezeichnen, da diese GroBen nur bei der Energieiibertragung zwischen
Systemen von Bedeutung sind. Wir konnen nicht von der »Warme eines Systems«
oder der »Arbeit eines Systems« sprechen, obwohl wir sehr wohl von der Energie
eines Systems sprechen kénnen.

1. Die Geschichte des I. Hauptsatzes

Die ersten quantitativen Untersuchungen zur Verwandlung von Arbeit in Wirme
wurden von BENJAMIN THOMPSON durchgefithrt. Thompson, spiter Count Rum-
ford of the Holy Roman Empire, war ein universaler Geist. Geboren in Woburn,
Mass., floh er als 23jihriger wihrend des Unabhingigkeitskrieges nach England
und trat 1784 in bayerische Dienste. Er fiihrte die Kartoffel in Bayern ein, griin-
dete Arbeitshduser, reorganisierte das Heer und legte den Englischen Garten in
Miinchen an.

Thompson wurde vom Konig von Bayern damit beauftragt, das Bohren von
Kanonenrohren im Miinchner Arsenal zu beaufsichtigen. Bei dieser Arbeit wurde
er von der gewaltigen Hitzeentwicklung wihrend des Bohrvorganges beeindruckt.
Er stellte 1789 die Vermutung auf, daB die Hitze aus der verbrauchten mechani-
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schen Energie stamme. Er konnte auBerdem schon eine Abschitzung der Wirme-
menge geben, die von einem Pferd wihrend einstiindiger mechanischer Arbeit pro-
duziert wird. In modernen Einheiten wiirde der von ihm berechnete Wert fiir das
mechanische Wirmedquivalent 5,46 Joule/cal betragen haben. Zeitgendssische
Kritiker dieser Experimente erklirten die Hitzeentwicklung dadurch, daB das
Metall in Form feiner Bohrspiine eine geringere Warmekapazitit besitze als das
massive Metall. Thompson setzte daraufhin einen gréberen Bohrer ein und be-
obachtete, daB dieser mit sehr wenigen Umdrehungen genausoviel Hitze produ-
zierte. Die Anhénger der kalorischen Hypothese machten hierauf geltend, daB die
sich entwickelnde Wiarme aus der Einwirkung der Luft auf metallische Ober-
flichen stamme. Ein Jahr spiter, 1799, lieferte HUMPHRY DAvY eine weitere Stiitze
fiir die Thompsonsche Theorie, indem er zwei Stiicke Eis durch ein Uhrwerk in
einem Vakuum gegeneinander rieb und dabei ein rasches Abschmelzen beobach-
tete. Hierdurch war bewiesen, daB latente Wirme auch in Abwesenheit von Luft
durch mechanische Arbeit freigesetzt werden konnte,

Trotz alledem war die Zeit wissenschaftlich noch nicht reif fiir eine mechanische
Theorie der Warme. Erst nach der Aufstellung einer atomistischen Theorie der
Materie durch DALTON und andere wuchs allmahlich das Verstindnis der Wirme
als einer molekularen Bewegung.

Etwa um das Jahr 1840 wurde das Gesetz von der Erhaltung der Energie fiir rein
mechanische Systeme akzeptiert. Die gegenseitige Umwandlung von Wirme und
Arbeit war hinreichend bewiesen, und schlieBlich verstand man auch, daB Wirme
auf eine Art von Bewegung der kleinsten Teilchen einer Substanz zuriickgehen
muBte. Dennoch hatte man den Erhaltungssatz der Energie noch nicht durch
Beriicksichtigung des Wirmeflusses erweitert.

An dieser Stelle wenden wir uns der Arbeit von JULIUS ROBERT MAYER zu. Dieser
Forscher gehort zu den eigenartigsten Gestalten in der Geschichte der Wissen-
schaften. Er wurde 1814 als Sohn eines Apothekers in Heilbronn geboren. Er war
stets ein sehr mittelméBiger Schiiler, immatrikulierte sich 1832 an der Universitit
Tiibingen und erhielt bei dieser Gelegenheit durch GMELIN gute Grundlagen in
Chemie. 1838 erwarb er sich mit einer kurzen Dissertation iiber den Effekt des
Santonins auf Wiirmer in Kindern seinen Doktorhut in Medizin. Nichts in seiner
akademischen Laufbahn lie§ vermuten, daB er jemals einen groBen Beitrag fiir
die Wissenschaften liefern wiirde.

Der junge Mayer wollte die Welt kennenlernen, und so lie er sich als 26jéhriger
auf dem Dreimaster Java als Schiffsarzt anheuern. Die Java stach im Februar 1840
in See, und er verbrachte die lange Seereise in MiiBigkeit, eingelullt durch die
milden Brisen von den Kiisten. Ahnlich wie OsSTWALD sammelte er auf diese Weise
die psychische Energie, die gleich nach seiner Landung ausbrach. Nach Mayers
eigenem Bericht begannen seine Gedankenginge plotzlich und unvermittelt im
Hafen von Surabaja, als mehrere der Seeleute zur Ader gelassen werden mubBten.
Das venose Blut war von einem solchen Hellrot, daB er zunichst befiirchtete, eine
Arterie gedffnet zu haben. Die ortlichen Arzte sagten ihm jedoch, daB diese Farbe
typisch fiir das Blut in den Tropen sei. Die Ursache hierfiir sei, daB fiir die Auf-
rechterhaltung der Korpertemperatur eine geringere Sauerstoffmenge notig sei als



Die JOULEschen Arbeiten 43

in kilteren Gebieten. Man wuBte zu jener Zeit schon, daB die animalische Warme
durch die Oxidation der Nahrungsmittel erzeugt wurde. Mayer begann nun dar-
iiber nachzudenken, was fiir Konsequenzen es haben miifite, wenn zusitzlich zur
Erzeugung von Korperwidrme auch noch Arbeit geleistet wird. Von derselben
Menge an Nahrung kann man je nach den Umstdnden einmal mehr, das andere
Mal weniger Wirme erzeugen. Wenn aber dieselbe Nahrungsmenge stets dieselbe
Energiemenge produzierte, dann miiite man schlieBen, daB Arbeit und Wirme
austauschbare Quantititen derselben Art sind. Durch das Verbrennen derselben
Nahrungsmenge kann der Korper verschiedene Mengen an Wirme und Arbeit
produzieren; dic Summe der beiden miifite jedoch konstant sein. Mayer ver-
brachte seine ganzen Tage an Bord und arbeitete fieberhaft an dieser Theorie. Er
wurde einer jener Ménner, die von einer groBen Idee besessen sind und ihr ganzes
Leben dieser Idee widmen.

Tatsichlich warf Mayer zunéchst die Begriffe Kraft, Impuls, Arbeit und Energie
vollig durcheinander, und die erste Arbeit, die er schrieb, wurde vom Heraus-
geber des Journals, an die er sie einschickte, nicht publiziert. POGGENDORF tat
die Arbeit zu den Akten, ohne die Briefe Mayers auch nur einer Antwort zu wiir-
digen. Zu Beginn 1842 hatte Mayer seine Ideen geklirt und konnte beweisen, daf
Wirme der kinetischen und potentiellen Energie gleichzusetzen sei. Im Mérz 1842
akzeptierte LIEBIG seinen Beitrag fiir die »Annalen der Chemie und Pharmazie«.

" Aus der Anwendung der anerkannten Theoreme iiber die Wirme und iiber
Volumenbeziehungen der Gase findet man, ... daf das Fallen eines Gewichts
aus einer Héhe von etwa 365 Metern der Erwdrmung einer gleichen Wasser-
menge von 0 auf 1°C entspricht.

Diese Zahl setzt mechanische und thermische Energieeinheiten miteinander in
Beziehung. Den Umrechnungsfaktor nennt man das mechanische Wéarmedqui-
valent j,..,. Es gilt daher:

w=jmechq [21]

Mayer war durch seine Versuchsergebnisse in der Lage, das Prinzip der Erhaltung
der Energie, also den I.Hauptsatz der Thermodynamik, in allgemeinen Aus-
driicken zu formulieren. Er konnte auch ein, wenn auch ziemlich ungenaues,
Zahlenbeispiel fiir die Anwendung dieses Prinzips geben. Die genaue Bestim-
mung von ju.., und der Beweis, daB es sich hier um eine Konstante handelt, deren
Gro6Be unabhiéngig ist von der Art der Messung, wurde von JOULE erbracht.

2. Die JouLEschen Arbeiten

Obwohl JuLius ROBERT MAYER der philosophische Vater des 1. Hauptsatzes ist,
haben erst JOULEs hervorragend genauen Experimente dieses Gesetz auf ein soli-
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des experimentelles (induktives) Fundament gegriindet. JAMES PRESCOTT JOULE
wurde 1818 in der Gegend von Manchester als Sohn eines wohlhabenden Bier-
brauers geboren. Er studierte bei JOHN DALTON und begann mit 20 Jahren seine
unabhingige Forschung in einem Laboratorium, das ihm sein Vater in der Niihe
der Brauerei eingerichtet hatte. In spéteren Jahren betrieb er zusitzlich zu seinen
intensiven Arbeiten auf dem Gebiet der Chemie und Experimentalphysik auch die
Bierbrauerei mit groBem Erfolg.

1840 publizierte er sein Werk iiber die Warmeeffekte des elektrischen Stroms und
stellte das folgende Gesetz auf:

Wenn ein Strom VOLTAscher Elektrizitdt durch einen metallischen Leiter ge-
Sfiihrt wird, dann ist die in einer bestimmten Zeit entwickelte Wdrme proportio-
nal dem Widerstand des Leiters, multipliziert mit dem Quadrat der elektrischen
Intensitdt [ sc.: Stromstirke].

Das Joulesche Gesetz lautet also:

_I’R

—t 22
Jei [ ]

q

q = Wirmemenge

I = Stromstirke

R = elektrischer Widerstand

Jea = elektrisches Warmeéquivalent
t =Zeit

Diese Joulesche Wirme, wie man sie nennt, kann als die Reibungswirme be-
trachtet werden, die durch die Bewegung der Triger des elektrischen Stromes
hervorgerufen wird.

In einer langen Reihe duferst sorgfiltiger Experimente fuhr Joule fort, die Ver-
wandlung von Arbeit in Wirme auf verschiedene Arten zu messen: durch elek-
trische Erwdrmung, durch die Kompression von Gasen, durch das Pressen von
Fliissigkeiten durch enge Rohren und durch die Rotation von Schaufelriddern in
Wasser und Quecksilber. Diese Untersuchungen fanden ihre Kronung in dem
groBen Vortrag, den er vor der Royal Society im Jahre 1849 hielt: On the Mecha-
nical Equivalent of Heat. Nach zahlreichen Korrekturen kam er endlich zu dem
Ergebnis, daB ein Arbeifsbetrag von 772 ft - Ib (s. Anhang 4.) einer Wiarmemenge
entspricht, die zur Erwdrmiing von 11b Wasser um 1°F notig ist. Hieraus er-
rechnet sich das mechanische Wirmedquivalent zu j., = 4,154 Joule/cal
(MAYER: 3,56 J/cal).
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3. Die Formulierung des I. Hauptsatzes

Das philosophische Argument von MAYER und die experimentelle Arbeit von
JouLE fithrten zu der allgemeinen Anerkennung des Postulats von der Erhaltung
der Energie. HERMANN vON HELMHOLTZ setzte in seinem Werk » Uber die Erhaltung
der Kraft« (1847) dieses Prinzip auf eine bessere mathematische Basis. Hierdurch
wurde die Erhaltung der Energie als ein Prinzip von universeller Giiltigkeit und
als ein grundlegendes Gesetz herausgestellt, das auf alle Naturphdnomene an-
wendbar ist.

Wir konnen dieses Prinzip dazu beniitzen, um eine Funktion U zu definieren,
die man die innere Energie nennt. Fiir diese Uberlegungen wollen wir annehmen,
daB irgendein geschlossenes System* durch einen bestimmten ProzeB aus dem
Zustand A in einen Zustand B iibergeht. Wenn die einzige Wechselwirkung dieses
Systems mit seiner Umgebung darin besteht, dall dem System Wirme (q) oder
Arbeit (w) zugefiihrt wird, dann gilt fiir die Anderung der inneren Energie des
Systems beim Ubergang von A4 nach B:

Die Anderung der inneren Energie bei einem beliebigen Vorgang hiingt also nur
vom Ausgangs- und Endzustand des Systems und nicht vom Weg ab, auf dem
das System von 4 nach B gelangt. Sowohl g als auch w kénnen viele verschiedene
Werte annehmen, je nachdem, auf welchem Wege das System von 4 nach B
gelangt. Thre Summe g + w = AU ist aber unverinderlich und unabhingig von
diesem Weg. Wenn dies nicht gilte, dann wire es moglich, zunachst von 4 nach
B auf einem Wege zu gelangen, und hernach zuriick von B nach A auf einem
anderen. Durch einen solchen KreisprozeB kénnte man zu einer Anderung der
Gesamtenergie des geschlossenen Systems gelangen und durch Wiederholung die-
ses Prozesses Energie aus dem Nichts schaffen oder ins Nichts verschwinden las-
sen. Dies widersprache aber dem Gesetz von der Erhaltung der Energie. Wir kon-
nen also sagen, daB [2.3] ein mathematischer Ausdruck des I. Hauptsatzes ist.
Bei einer differentiellen Anderung erhilt [2.3] die Form (s. S. 49):

dU =dg + dw [2.4]

Die GréBen dg und dw sind unbestimmte Differentiale; ihre Addition ergibt das
bestimmte Differential dU. Diese Energiefunktion ist insoweit unbestimmt, als
bei der Integration noch eine willkiirliche additive Konstante auftritt. Sie ist also
nur in bezug auf die Energiedifferenz zwischen zwei Zustinden definiert. Fiir be-
stimmte Zwecke ist es vorteilhaft, fiir ein System einen Standardzustand festzu-
legen, dessen Energie willkiirlich gleich 0 gesetzt wird. Wir kdnnten z. B. den Zu-

* Unter einem geschlossenen System verstehen wir ein System, das wihrend einer bestimmten Umwandlung
weder Masse verliert noch Masse dazugewinnt.
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stand eines Systems bei 0 K und 1,013 - 105 Pa Druck als Standardzustand fest-
legen. Die innere Energie U irgendeines anderen Zustandes wire dann gleich der
Energieinderung, die beim Ubergang vom Standardzustand in den betrachteten
Endzustand eintritt.

Der I. Hauptsatz wurde oft gemiB einer allgemeinen menschlichen Erfahrung so
formuliert, daB es unmoglich ist, ein perpetuum mobile zu konstruieren; das ist
eine Maschine, die Arbeit oder Energie aus Nichts produziert. Wenn ein perpetuum
mobile iberhaupt moglich wire, dann miiBite es unter bestimmten Bedingungen
moglich sein, durch einen KreisprozeB, bei dem ein System vom Ausgangszustand
A iiber einen Zwischenzustand B wieder zum Ausgangszustand 4 zuriickkehrt,
einen Nettogewinn an Energie zu erzielen; es wire also AU > 0. Gleichung [2.3]
postuliert, daB dies unmdoglich sei. Sie besagt, daB fiir jeden beliebigen Zyklus die
Beziehung gilt: AU = (U — U,) + (U, — Up) =0. Diese Tatsache 148t sich all-
gemeiner auch so ausdriicken, daB fiir einen beliebigen KreisprozeB das Kreis-
integral von dU verschwindet:

§dU=0 [2.5]

4. Die Natur der inneren Energie

Bisher haben wir unser Interesse auf solche Systeme beschrinkt, die sich in Ruhe
befinden und weder Gravitations- noch elektromagnetischen Feldern unter-
worfen sind. Unter Beriicksichtigung dieser Einschrinkungen bestehen die Ande-
rungen in der inneren Energie U eines Systems in Anderungen seiner potentiellen
Energie und in Energieinderungen, die durch Wirmeiibertragungen zustande
kommen. Anderungen der potentiellen Energie sollen bei unserer Betrachtung
auch die Energieéinderungen durch das atomare oder molekulare Geschehen mit
einschlieBen, also Anderungen des Aggregatzustandes, sonstige physikalische Um-
wandlungen und chemische Reaktionen.

Wenn sich das betrachtete System bewegt, wird seine kinetische Energie dem
Betrag der inneren Energie U hinzugezihlt. Wird die Restriktion hinsichtlich des
elektromagnetischen Feldes aufgehoben, dann muBl die Definition der inneren
Energie U um die elektromagnetische Energie erweitert werden. Dasselbe gilt fiir
Gravitationseffekte; bei Untersuchungen in Zentrifugen muB also die Gravita-
tionsenergie der inneren Energie U hinzugezihlt werden, bevor man den I. Haupt-
satz anwendet.

In Vorwegnahme spiterer Gedankenginge sei erwahnt, daBl die gegenseitige Um-
wandlung von Masse und Energie bei Kernreaktionen leicht gemessen werden
kann. Hierdurch erfahrt der I. Hauptsatz eine nochmalige Erweiterung; er wird
zum Gesetz von der Konstanz der Energiesumme aus Masse und Energie. Die mit
den Energiednderungen bei chemischen Reaktionen einhergehenden Massen-
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dnderungen sind so klein, daB sie gegenwiirtig noch auflerhalb der Empfindlich-
keit unserer MeBmethoden liegen*.

5. Adiabatische und isotherme Vorginge

Zwei Arten von Vorgingen begegnen uns hiufig sowohl bei Laboratoriumsexperi-
menten als auch bei thermodynamischen Betrachtungen. Isotherm nennen wir
einen Vorgang, der bei konstanter Temperatur ablduft: T = const, dT=0. Um
angenihert isotherme Bedingungen zu erhalten, fiihrt man Reaktionen in Thermo-
staten durch. Bei einem adiabatischen Vorgang wird dem System Wirme weder
zugefithrt noch entnommen: ¢ = const. Fiir einen differentiellen adiabatischen
Vorgang gilt entsprechend dg = 0; aus [2.4] ergibt sich also dU = dw. Fiir eine
adiabatisch-reversible Volumeninderung gilt: dU = —PdV. Fiir cinen adia-
batisch irreversiblen ProzeB wiirde gelten: dU = — P, d V. Angenihert adiaba-
tische Bedingungen kann man durch sorgféltige thermische Isolierung des Systems
erreichen. Ein Hochvakuumist der beste Isolator gegen Wirmefliisse. Hochpolierte
Metalloberflichen oder Versilberungen auf Glas verringern Wirmeverluste durch
Strahlung. Aus diesen Griinden werden adiabatische Prozesse meist in Dewar-
GefaBen durchgefiihrt.

6. Eine mechanische Definition der Wirme

Der 1. Hauptsatz erlaubt uns eine Definition des Begriffes ,,Warme* durch den
der Arbeit. Abb. 2.1 zeigt ein System I, das von seiner Umgebung II durch eine
adiabatische Wand getrennt ist. Eine solche Wand verhindert Warmeiiberginge
zwischen den beiden Systemen; es kann also kein thermisches Gleichgewicht auf-
treten

Wir bringen nun das System I durch Kompression von seinem urspriinglichen
Zustand A4 zu einem neuen Gleichgewichtszustand B; die hierbei am System ver-

* Die einer Massendnderung von 4m entsprechende Energieinderung folgt dem Einsteinschen Gesetz:
E=cl4m
Hierin bedeutet ¢ die Lichtgeschwindigkeit. Die fiir eine gegebene Masse am stirksten exotherme chemische
Reaktion ist die Rekombination zweter Wasserstoffatome:
2H — H,
Fiir die Anderung der inneren Energie gilt AU = —431 kJ/mol oder 431-10° - 107 - 0,5 = 2,16 - 10'? erg/g H.
Der Massenverlust bei der Rekombination von 1 g Wasserstoffatomen wiirde 2,16 - 10'%/(3 - 10!%)? g
= 2,4-10"? g betragen. Dieser Massenverlust ist zu klein, als daB er durch die gegenwirtigen Wigemetho-
den nachgewiesen werden kénnte.
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Abb. 2.1  Verrichtung von Arbeit

an einem System |, das durch eine
adiabatische Wand von der Umge-
bung Il getrennt ist.

richtete adiabatische Arbeit betrage w,y. Zur Erlauterung dieses Vorganges be-
niitzen wir den [. Hauptsatz in einer anderen Form:

Wenn ein System vom Zustand A in einen Zustand B iibergeht, dann hingt
die hierbei verrichtete adiabatische Arbeit nur vom Ausgangs- und Endzustand
ab; sie ist gleich der Zunahme der inneren Energie U.

Diese Feststellung folgt unmittelbar aus der Unmoglichkeit eines perpetuum
mobile. Wir kénnen also schreiben:

AU = UB - UA = Wad [2.6]

Wir nehmen nun an, das System befinde sich wiederum im Zustand A4, die adia-
batische sei jedoch durch eine diathermische Wand ersetzt. Letztere erlaubt das
Zustandekommen eines thermischen Gleichgewichtes zwischen den beiden Syste-
men. Man bringt nun das System I vom Zustand A4 auf einem der unendlich vielen
nichtadiabatischen Wege in den Zustand B. Die hierbei am System verrichtete
Arbeit betrage w. Die Differenz w,y — w wird definiert als die Wirme g, die dem
System beim Ubergang von A nach B zugefiihrt wurde:

q=Wa—W [2.7]
oder aus [2.6]:

g=4U —w
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Auf diese Weise kénnen wir die bei einem bestimmten Vorgang iibertragene Wir-
memenge als die Differenz zwischen der adiabatischen Arbeit und einer nicht-
adiabatischen Arbeit definieren, und zwar jeweils beim Ubergang vom Zustand A4
in den Zustand B. Obwohl der Begriff Wirme in seiner historischen Entwicklung
sehr verschiedene Wege gegangen ist, verschafft uns diese Definition der Wiarme
in Begriffen der Arbeit eine gewisse logische Befriedigung.

7. Eigenschaften vollstindiger Differentiale

Wir haben in 1-23 gesehen, daf3 die von einem System verrichtete Volumenarbeit
vom Weg abhingt, auf dem wir vom einen in den anderen Zustand gelangen, und
daB das Kreisintegral § dw nicht allgemein null ist. Der Grund hierfiir wurde
rasch offenbar, als wir einen reversiblen Vorgang betrachteten. In einem solchen

B B i
Fallist { dw= | —PdV. Der Differentialausdruck PdV kann allerdings nicht
A A

integriert werden, wenn nur Anfangs- und Endzustand bekannt sind. Dies riihrt
davon her, daB3 P nicht nur eine Funktion des Volumens V, sondern auch der
Temperatur T ist, und diese Temperatur kann sich bei der Zustandsinderung,
also iiber der integrierten Strecke, ebenfalls indern. Andererseits kann das Integral

B
{iber der Anderung der inneren Energie, also j' dU, stets gelost werden, da U nur
A

eine Funktion des Zustandes des Systems und unabhingig vom Wege ist, auf dem
man den neuen Zustand erreicht, und unabhingig auch von der Vorgeschichte
des Systems. Das Ergebnis der Integration ist bekanntlich Uy — U,.

Mathematisch unterscheiden wir daher zwei Klassen differentieller Ausdriicke.
Differentiale wie dU, d ¥ oder d T nennen wir vollstindige Differentiale, da wir sie
durch Differenzierung der Zustandsfunktion U, ¥V oder T erhalten. Differentiale
wie dq oder dw nennen wir unvollstindige oder unbestimmte Differentiale, da wir
sie nicht durch Differenzierung einer Zustandsfunktion des Systems alleine er-
halten koénnen. Wir konnen also ¢g oder dw nicht einfach integrieren, um ¢ oder
w zu erhalten. Obwohl also &g und &w keine vollstindigen Differentiale sind, sagt
uns der I. Hauptsatz, daB die Summe aus beiden ein vollstindiges Differential ist:

dU =dq +dw

Die folgenden Feststellungen sind mathematisch dquivalent:

1. Die Funktion U ist eine eindeutige Funktion von Zustandsvariablen (Zustands-
funktion) eines Systems.

2. Das Differential dU ist ein vollstindiges Differential.

3. Das Integral von dU iiber einem Kreisproze8 ist null: §dU =0.



50 2. Kapitel: Chemische Energetik; 1. Hauptsatz

Wenn f(xy, x,, ... x,) eine Funktion einer Zahl n unabhingiger Variablen x,, x,, ... x, ist,
dann ist das vollstindige Differential df, ausgedriickt durch die partiellen Ableitungen
(0f/8x))...x, ... und die Differentiale der unabhingigen Variablen, dx;, dx,, ... dx,, definiert als

Gl
df = Z(—f) dx; (i) [2.8]
Ox; /.. x,...
Wenn es nur zwei unabhingige Variable x und y gibt, wird aus [2.8]
df = (ﬂ)‘ dx + (d—f) dy = Mdx + Ndy
ox /, dy /.

wobei M und N Funktionen von x und y sind.
Da die Reihenfolge der Differenzierung das Ergebnis nicht beriihrt, gilt:

S (¥ _-_a_<9f_
oy <6x , 0ox \dy/,

()-)

Dies ist der SCHWARzZsche Satz, der bei einer Anzahl von Herleitungen thermodynamischer
Gleichungen von Nutzen sein wird.
Ist umgekehrt [2.9] giiltig, dann ist df ein vollstindiges Differential.

oder

8. Die Enthalpie

Wihrend eines Prozesses, den man bei konstantem Volumen durchfiihrt (isochore
Bedingungen), wird keine mechanische Arbeit verrichtet: V =const, dV =0,
w = 0. Hieraus folgt, daB die Zunahme an innerer Energie gleich der vom System
bei konstantem Volumen aufgenommenen Wérme ist:

AU =g, [2.10]

Hélt man den Druck konstant und wird keine Arbeit auBer der Volumenarbeit
PAYV verrichtet, dann gilt:

AU=U, - U =¢qp+w=qp— P(V; - V}) = PAV [2.11]

Hierin bedeutet ¢, die bei konstantem Druck aufgenommene Warmemenge. Wir
definieren nun eine neue Funktion, die wir die Enthalpie* nennen:

H=U+PV [2.12]

* evSadntw, ich verberge (etwas in mir, das ich aber wieder abgeben kann).
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Es ist also:
AH=H2_H1=qp [2.13]

Die Enthalpiezunahme ist gleich der vom System bei konstantem Druck auf-
genommenen Wirme, wenn keine andere Arbeit als die Volumenarbeit PAV ver-
richtet wird.

Es sei erwihnt, daB die Enthalpie H wie die Energie U oder die Temperatur T
eine Zustandsfunktion des Systems und unabhingig vom Wege ist, auf dem der
betrachtete Zustand erreicht wird. Diese Tatsache folgt aus der Definitions-
gleichung [2.12], da U, P und ¥ durchweg ZustandsgréBen sind.

9. Wirmekapazititen, ausgedriickt durch U oder H

Wirmekapazititen konnen entweder bei konstantem Volumen oder bei konstan-
tem Druck gemessen werden. Aus den Definitionsgleichungen [1.42], [2.11] und
[2.13] erhalten wir die

Wirmekapazitit bei konstantem Volumen: C, = dgy _ (OU [2.14]
Warmekapazitit bei konstantem Druck: Cp = dgp _ (OH [2.15]
dT oT Jp

Cp ist meist verschieden von C}, (gewohnlich groBer, Ausnahme z. B. fliiss. Wasser
zwischen 0 und 4°C), da bei konstantem Druck ein Teil der dem System zu-
gefithrten Wirme in Volumenarbeit verwandelt wird. Unter isochoren Bedin-
gungen wird die gesamte aufgenommene Wirme fiir eine TemperaturerhGhung
verwendet. Fiir die Differenz zwischen den Wirmekapazititen bei konstantem
Druck und konstantem Volumen gilt:

oH oU
Cr-Cv= (ﬁ) N (ﬁ)

und mit H=U + PV

oU 14 oU '
CP - Cy = (ﬁ)}’ + P (ﬁ)P - (ﬁ)v [2. 16]

Es ist U =f(V, T) und damit das totale Differential:

_ (U oU
duU = (aV)TdV+ <ﬁ—)ydT
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Wir dividieren beide Seiten durch dT (bei P = const) und erhalten:

(&)= (7). (&2 + (o).

Substitution in [2.16] und Umstellung ergeben:

c-emr() (), (0 (9) ), e

In dieser Gleichung bedeutet der Ausdruck P(0V/0T)p den Anteil der Wirme-
kapazitit Cp, der durch die Volumeninderung des Systems gegen den duBeren
Druck P hervorgerufen wird. Der andere Term (0U/0 V) (0V/0T), beriicksich-
tigt die Energie, die fiir die Volumenédnderung gegen die inneren Kohisions- oder
AbstoBungskrifte der Substanz nétig ist. Den Ausdruck (0U/0V)r nennt man
den inneren Druck oder den Binnendruck des Systems*.

Bei Fliissigkeiten und Festkorpern, die starke Kohisionskrifte entfalten, ist die-
ser Term groB. Bei Gasen hingegen ist der Term (0U/0 V), gewdhnlich klein im
Vergleich zu P. Tatséchlich sind die ersten Versuche zur Messung der GroBe
(QU/dV), fiir Gase fehlgeschlagen. Diese Versuche wurden im Jahre 1843 von
JouLE durchgefiihrt.

10. Das JouLEsche Experiment

JouLE beschreibt sein Experiment folgendermaBen:

Ich besorgte noch einen weiteren Kupferbehdlter (E), der einen Inhalt von 134
Kubikzoll hatte... Auflerdem lief ich ein Zwischenstiick (D) anbringen, in
dessen Mitte sich eine Bohrung mit einem Durchmesser von 1/8 Zoll befand.
Diese Bohrung konnte mit einem Hahn véllig dicht verschlossen werden. ..
Nachdem der Behdlter R mit trockener Luft unter einem Druck von 22 atm ge-
Siillt und nachdem der Behdlter E mit einer Luftpumpe leergesaugt worden war,
schraubte ich beide Behdlter zusammen und steckte sie in einen Zinneimer mit
161/, Ib Wasser. Das Wasser wurde zundichst griindlich durchgeriihrt; hernach
wurde seine Temperatur mit.demselben feinen Thermometer gemessen, den ich
auch in friiheren Experimenten iiber das mechanische Wdrmedquivalent be-
niitzt hatte. Anschlieflend wurde der Hahn mit einem geeigneten Werkzeug ge-
dffnet, wodurch die Luft aus dem vollen in den leeren Behdilter strémen konnte,
bis zwischen den beiden Behdltern Gleichgewicht hergestellt war. Zum Schiluf
wurde das Wasser erneut umgeriihrt und seine Temperatur sorgfdiltig bestimmt.

* Es ist zu beachten, daB 3U/dr, also die Ableitung der Energie gegen eine Wegstrecke, eine Kraft darstellt,
wihrend die Ableitung gegen ein Volumen 8U/3V, eine Kraft je Flicheneinheit, also einen Druck darstellt.
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JouLE fand keine meBbare Temperaturinderung und schloB hieraus, daB »keine
Temperaturinderung auftritt, wenn man Luft in einer solchen Weise expandieren
14Bt, daB keine mechanische Kraft entwickelt wird« (in moderner Ausdruckweise:
»s0, daB keine Arbeit verrichtet wird«).

Die von JoUuLE untersuchte Expansion komprimierter Luft in ein evakuiertes Ge-
faB ist ein irreversibler Vorgang. Wihrend dieses Vorgangs treten im ganzen
System unterschiedliche Temperaturen und Driicke auf; schlieBlich wird jedoch
ein Gleichgewichtszustand erreicht. Die innere Energie des Gases konnte sich
offenbar nicht verindert haben, da es keine Arbeit verrichtet hatte und auch keine
Arbeit an ihm verrichtet worden war und da auBerdem keine Wérmeiibertragung
zwischen dem Gas und der Umgebung stattgefunden hatte (sonst hétte sich ja die
Temperatur des Wassers gedndert haben miissen). Es war daher d7 =0 und
dU =0.

Aus
oU oU
dU = <6V) dv + <6T> dT

folgt damit

oU
( 6V> dV=0
Da sich das Volumen des Gases bei der Expansion vergroBert hat (dV #0),
wird

oU
(W),-O

Das aber heiBt: Die innere Energie eines Gases ist von seinem Volumen unab-
hangig.

Diese SchluBfolgerung gilt aber nur fiir ein ideales Gas, dessen Molekeln swh
untereinander per definitionem nicht beeinflussen. Die Versuchsanordnung von
JouLE war nicht empfindlich genug, um die Bestimmung des sehr kleinen Arbeits-
betrags zu erlauben, der bei der Expansion des realen Gases (Luft) gegen den
Binnendruck aufzubringen ist.

11. Das JoUuLE-THOMSONsche Experiment

WiLL1AM THOMSON (KELVIN) empfahl eine bessere Methode. In Zusammenarbeit
mit JOULE fiihrte er eine Reihe von Experimenten durch (1852 ... 1862). Abb.2.2
zeigt schematisch den Aufbau ihrer Apparatur, Der Unterschied bestand in der
Drosselung eines kontinuierlichen Gasstromes durch eine porése Wand B (Meer-
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Abb. 2.2
Das JouLe -THOMSONsche
v v Experiment.

schaum) zwischen der Hochdruckseite 4 und der Niederdruckseite C. Auf diese
Weise wird erreicht, daB das Gas bei seinem Eintritt in C schon im Gleichgewicht
ist. Das gesamte System ist thermisch isoliert, der ProzeB ist also adiabatisch
(g=0).

In A habe ein Anfangsdruck von P; geherrscht, der Gegendruck in C betrage
P,(P, > P,). Die Volumina der Gase bei diesen Driicken sollen ¥; und ¥, betra-
gen haben.

Das Gas werde nun bei P; = const mit dem Stempel durch die Drossel gedriickt;
hierbei wird am Gas die Arbeit

0
W1=—P1 jdV:PlVl (dV<0)
Vi

verrichtet. Auf der Niederdruckseite der Drossel verrichtet das Gas gegen den
Kolbendruck P, die Arbeit

V2
W2=—P2 j dV= —P2V2 (dV> 0)
V]

Nach dem 1. HS muB die Anderung der inneren Energie des Systems bei diesen
beiden (adiabatischen) Vorgidngen gleich der Summe der beiden Arbeiten sein
(W=W1 + w2=P1Vl —Psz):

U=U2_U1=P1V1-P2V2
Damit wird
U2+P2V2=U1+P1Vl

und wegen H:=U + PV
H,=H, (isenthalpischer Vorgang)

Die Temperatur des Gases wird vor und nach der Drosselung gemessen. Bei
idealen Gasen ist, da auch bei dieser Versuchsvorrichtung keine duBere mecha-
nische Arbeit moglich ist, d7=0. Wegen der im Vergleich zu dem groBen
Wasserbehilter beim Jouleschen Versuch sehr viel geringeren Wirmekapazitit
des Thermometers alleine ist der J.-T.-Versuch sehr viel empfindlicher; es wer-
den auch geringe Abweichungen vom Idealverhalten durch Temperaturdnderun-
gen (dT # O bei realen Gasen) registriert. Diese zeigen die bei der Expansion ge-
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gen Kohisionskriifte des Gases verrichtete Arbeit an. — Abb. 2.3 verdeutlicht die
thermodynamische Analyse des J.-T.-Versuches.

A

/. N\

Abb. 2.3 Y 0 Vi(real) Vylideal)

7

Zur quantitativen Beschreibung des thermischen Effekts bei der Expansion realer
Gase wurde der JOULE-THOMSON-K oeffizient u definiert:

e <g_£)ﬂ [2.18]

Diese GroBe kann man direkt messen aus der Temperaturinderung AT eines
Gases, das unter Druckverminderung AP durch eine pordse Wand diffundiert.
Die J.-T--Koeffizienten sind Funktionen der Temperatur und des Drucks; einige
experimentelle Werte fiir Kohlendioxid sind in Tab. 2.1 gezeigt.

Tempera- Druck (1,013 bar)

tur (K)

0 | 10 40 60 80 100
220 2,2855 2,3035
250 1,6885 1,6954 1,7570
275 1,3455 1,3455 1,3470
300 1,1070 1,1045 1,0840 1,0175 0,9675
325 0,9425 0,9375 0,9075 0,8025 0,7230 0,6165 0,5220
350 0,8195 0,8150 0,7850 0,6780 0,6020 0,5210 0,4340
380 0,7080 0,7045 - 0,6780 0,5835 0,5165 0,4505 0,3855
400 0,6475 0,6440 0,6210 0,5375 0,4790 0,4225 0,3635

Tab. 2.1 JouLe-THoMsON-Koeffizienten u (K/1,013 bar) fiir Kohlendioxid*

Wenn sich ein expandierendes Gas abkiihlt, dann hat der J.-T.-Koeffizient einen
positiven Wert; umgekehrt wird der J.-T.-Koeffizient negativ, wenn sich ein Gas
bei einer Expansion erwdrmt. Die meisten Gase zeigen bei Zimmertemperatur
einen positiven J.-T.-Koeffizienten. Ausnahmen bilden Wasserstoff und Helium.
Ersterer erwiarmt sich beim Expandieren, wenn die Ausgangstemperatur iiber

* Nach JouN H. PERRY, Chemical Engineers’ Handbook, McGraw-Hill, New York 1941. Auszug aus den Inter-
national Critical Tables, Bd. 5.
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193 K liegt. Unterhalb dieser Temperatur kann er jedoch unter Ausniitzung des
J.-T.-Effekts abgekiihit werden. Allgemein nennt man die Temperatur, bei der
u =0 ist, die J.-T.-Inversionstemperatur. Noch niedriger als beim Wasserstoff
liegt die J.-T.-Inversionstemperatur beim Helium (53 K); bei allen anderen Gasen
liegt sie betrachtlich hoher. Die J.-T.-Expansion ist die wichtigste Methode zur
Verfliissigung von Gasen. Am Beispiel des Kohlendioxids ist hier ein allgemeines
Phinomen gezeigt: Die J.-T.-Koeffizienten nehmen mit zunehmenden Tempera-
turen und Driicken ab.

12. Anwendung des I. Hauptsatzes auf ideale Gase

Eine theoretische Betrachtung des JOULE-THOMsSON-Experiments miissen wir
noch verschieben, bis im nichsten Kapitel der I1. Hauptsatz der Thermodynamik
behandelt wird. Hier kann jedoch schon gesagt werden, daB die Versuche mit
einer pordsen Trennwand zeigten, daB die urspriingliche Annahme von JOULE,
daB fiir alle Gase (0U/0V)y = 0 sei, nicht streng gilt. Ein reales Gas kann einen
betriachtlichen Binnendruck besitzen, was auf die Existenz von Kohisionskriften
schlieBen ldBt. Die Energie eines realen Gases hidngt also sowohl von seinem Vo-
lumen als auch von seiner Temperatur ab.

Ein ideales Gas konnen wir nun wie folgt in thermodynamischen Ausdriicken defi-
nieren:

(1) Fiir den Binnendruck gilt QU/0V); =0.
(2) Das Gas gehorcht der Zustandsgleichung PV =nRT.

Aus dem II. Hauptsatz wird sich eine thermodynamische Definition der Tempera-
tur herleiten lassen. Wir werden dann (1) aus (2) oder auch (2) aus (1) und dem
BoyLEschen Gesetz ableiten kénnen. Die Forderung (2) geniigt also schon alleine,
um ein ideales Gas zu definieren.

Die innere Energie eines idealen Gases ist nur eine Funktion seiner Temperatur.
Fiir ein ideales Gas gilt wegen (1):

dU=0U@RT)dT=C,dT; C,=dUMdT
Also hiingt auch die Wirmekapazitit eines idealen Gases nur von seiner Tempera-
tur ab. Diese SchluBfolgerungen vereinfachen die Thermodynamik eines idealen
Gases betrichtlich; viele Betrachtungen werden daher auch weiterhin am Modell

eines idealen Gases angestellt. Im folgenden seien hierfiir einige Beispiele ge-
geben.

Differenz der Wédrmekapazititen Cp und Cy:
Fiir ein ideales Gas vereinfacht sich [2.17] zu

oV
Cp—Cp = —
—c=r(22),
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Da

PV =nRT,
gilt auch

vy _ nR

oT Jp P
und

Cp— Cy=nR [2.19]

Anderung von U und H mit der Temperatur:
Fiir ein ideales Gas ist dU = C,,d T und

T
AU=U,-U, = | CdT [2.20]
T

Analog gilt wiederum fiir ein ideales Gas*
dH = CpdT
und

T
AH=H,— H, = | CpdT [2.21]
T

Isotherm-reversible Volumendnderung:

Bei einer isothermen Volumenidnderung eines idealen Gases bleibt seine innere
Energie konstant. Da sowohl dT als auch (0U/0V); = 0 sind, ist

ouU ou

Mit [2.4] (I. Hauptsatz) erhalten wir
dg= —dw=PdV  (rev.)

Durch Einsetzen von

' nRT
P=

V
* Fiir einen beliebigen Stoff ist bei konstantem Volumen dU = C,dT und bei konstantem Druck dH = CpdT.

Fiir ein ideales Gas sind U und H lediglich Funktionen von T; diese Beziechungen gelten also auch dann,
wenn ¥ und P nicht konstant sind.




58 2. Kapitel: Chemische Energetik; I. Hauptsatz

wird
2 2 2
(dg= | —dw= { nRTSY  (rev)
1 1 1 14
oder
V, P, :
g=—w=nRTIn2=nRTln=- (rev) [2.22]
¥ P, '

Da die Volumendnderung reversibel durchgefithrt wurde, hat P stets seinen
Gleichgewichtswert nRT/V; die Arbeit w in [2.22] stellt also die bei einer Expan-
sion geleistete maximale Arbeit oder die fiir eine Kompression benotigte mini-
male Arbeit dar. Aus dieser Gleichung geht auch hervor, daB die fiir die Kom-
pression eines idealen Gases von 10 auf 100 atm benétigte Arbeit so groB ist wie
die fiir eine Kompression von 1 auf 10 atm bendtigte.

Adiabatisch-reversible Expansion:
Fiir diesen Fall gilt dg =0 und dU =dw = — PdV. Mit dU = C,,d T erhalten wir:
dw=C,dT (rev.) [2.23]

Fiir eine begrenzte Anderung zwischen den Zustinden 1 und 2 gilt:
2
w= | CpdT [2.24]
1

Mit [2.23] in der Form C,,dT + Pd ¥V = 0 erhalten wir

dTr - dV

Wir integrieren in den Grenzen T ... T, und V; ... ¥,, also zwischen den Aus-
gangs- und Endtemperaturen und -volumina:

C, 1:1,%2 +nRln % - [2.26]

Bei dieser Integration wird vorausgesetzt, daB C, eine Konstante und nicht etwa
eine Funktion der Temperatur ist.
Fiir das Verhiltnis der Warmekapazitdt Cp/Cy wird meist das Symbol y ver-
wendet. Wenn wir dieses Symbol einfiihren und auBerdem nR durch Cp — Cy
ersetzen [2.19], dann erhalten wir:

V.
—1DIn =2 +In 22 =
(y )nV1+nT,
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Es ist also:
L _ (Y
T2 - ( Vl) [2.27]
Da fiir ein 1deales Gas I = LlA ist, gilt auBerdem
I, PV
P V=P, V3 [2.28]

Wir sehen also, daB fiir die adiabatisch-reversible Expansion eines idealen Gases
die folgende Beziehung gilt:

PV =const [2.29]

Zum Vergleich sei daran erinnert, daB fiir eine isotherme Expansion PV = const
ist.

Abb. 2.4 zeigt die zu diesen Gleichungen gehdrenden Kurvenziige. Wir sehen, daB
eine bestimmte Druckverringerung im adiabatisch-reversiblen Fall eine geringere
Volumenzunahme verursacht als beim isothermen. Dies riihrt davon her, daB bei
der adiabatischen Expansion unter Verrichtung von Volumenarbeit die Tempe-
ratur sinkt.

- ——=

Abb. 24 PV-Diagramm fiir eine isotherme und
eine adiabatisch-reversible Expansion unter Verrich-
tung von Volumenarbeit.

13. Rechenbeispiele fiir ideale Gase

Fiir unsere Versuche nehmen wir 1 m? eines monatomaren Gases von 273,15 K
und 10,13 bar; dies sind (10/0,022414) mol = 446,15 mol. Wir lassen nun das Gas
auf drei verschiedene Weisen gegen einen Druck von 1,013 bar expandieren und
berechnen sowohl das Endvolumen als auch die hierbei verrichtete Arbeit. Die
Molwirme eines monatomaren Gases betrigt unabhingig von der Temperatur
Cr=3R.
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Isotherm-reversible . Expansion:

In diesem Fall betriigt das Endvolumen
V,=P V,/P,=(10-1/1)m?® = 10 m?

Die bei der Expansion verrichtete maximale Arbeit ist gleich der Wirme, die das
Gas aus seiner Umgebung aufgenommen hat. Aus [2.22] folgt:

—w=g= nRTln%
1
=446,15-8,314-273,15-1n10J

=2333kJ

Adiabatisch-reversible Expansion:

Das Endvolumen 148t sich mit [2.28] berechnen. Fiir ein monatomares Gas gilt:

_G 2R s
To T3, 3
2

PV
V2=<~1_> Vis V2=10%"-1m’ = 3981 m’

Die Endtemperatur erhalten wir mit

P2V2=nRT2

= Pz V2 = 1,013 * 105 * 3,981
nR 446,15 - 8,3145

(Vinm?und Rin J K™ ! mol™?)

T, K =108,72K

Fiir einen adiabatischen ProzeBistg=0und AU =q+w=w.
Da Cy konstant ist, erhalten wir aus [2.20] fiir die Anderung der inneren Energie:

AU = C,,AT=n3TR(T2 —T)) = —914,9K]
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Adiabatisch-irreversible Expansion unter Verrichtung von Volumenarbeit:

Fiir diesen Fall nehmen wir an, daB der dullere Druck plétzlich auf 1 atm redu-
ziert wird und daB sich das Gas anschlieBend adiabatisch gegen diesen konstan-
ten Druck ausdehnt. Dies ist keine reversible Expansion, wir konnen also [2.28]
nicht anwenden. Da ¢ =0 ist, ist AU = w. Der Wert von AU hédngt nur vom Aus-
gangs- und Endzustand ab:

AU=w=Cy(T, - T))

Fiir eine Expansion bei konstantem duBerem Druck gilt nach [1.44]:

nRT. nRT,
—w=P,(Vo—V,)=P. 2 _ 1
202 1 2< P, P,

Wenn wir die beiden Ausdriicke fiir w gleichsetzen, erhalten wir:

_C(T,— T =P, (nRT2 B nRT,>

P, P,

Die einzige Unbekannte hierin ist T;,. Fiir ein monatomares Gas gilt

3 nRT. nRT,
- = T,—-T)=P 2 _ =t
2 nR(T, 1) 2( P, P, )
und
_2(3 P
=3 (2 * Pl> T
Mit den Werten T, =273,15K, P, =10,13 bar und P, = 1,013 bar wird
T,=17482 K.

Diesen Wert konnen wir in die Gleichung fiir die Anderung der inneren Energie
einsetzen und erhalten schlieflich:

w=3446,15-8,314(174,82 — 273,15) J
= —547,10kJ

14. Thermochemie, Reaktionswarmen

Die Thermochemie ist die Lehre von den Wﬁrmeeﬁ'ekten, die chemische Reaktio-
nen, Auflosungsvorginge und Phasenumwandlungen wie Schmelzen oder Ver-
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dampfen begleiten. Vorginge, die mit einer Wirmeentwicklung, also einem
WirmefluB vom System an seine Umgebung, verbunden sind, nennt man exotherm.
Umgekehrt nennt man Vorginge, bei denen ein System Wirme von seiner Um-
gebung aufnimmt, endotherm. Ein Beispiel fiir eine exotherme Reaktion ist die
Verbrennung von Wasserstoff (P = const):

H, + $ 0, = H,0 (gasf)
AH = —241750] bei 291,15K

(Der gasformige Zustand sei im folgenden mit g, der fliissige mit 1 gekennzeichnet.)
In diesem Fall wird die Warme vom System abgegeben und erhilt daher das nega-
tive Vorzeichen. Endotherm ist die Umkehrung dieser Reaktion, also die Zerset-
zung des Wasserdampfes:

H,0(g) »H, +4+0, AH=2417507 bei291,15K

Wie bei irgendeinem anderen, von Wirmeaustausch verbundenen Vorgang hingt
auch bei chemischen Reaktionen die entwickelte Wirmemenge von den Bedin-
gungen ab, unter denen die Reaktion durchgefiihrt wurde. Es gibt zwei Bedingun-
gen, die besonders wichtig sind, weil sie zu Reaktionswidrmen fiihren, die be-
stimmten thermodynamischen Funktionen entsprechen.

Die erste solche Bedingung ist, daB wihrend der Reaktion das Volumen konstant
bleibt. Nach dem I. Hauptsatz der Thermodynamik [2.3] gilt hierfiir:

Die bei konstantem Volumen gemessene Reaktionswiarme ist daher gleich der
Anderung der inneren Energie AU des reagierenden Systems. Diese Bedingung
wird ausgezeichnet approximiert, wenn man die Reaktion in einer Kalorimeter-
bombe durchfiihrt.

Eine zweite wichtige Versuchsbedingung ist die des konstanten Drucks. Wenn wir
einen Versuch unter optimalen Laboratoriumsbedingungen durchfiihren, dann
1aBt sich der Druck im Verlauf der Reaktion recht gut konstant halten. Viele
Kalorimeter sind so konstruiert, daB sie bei Atmosphidrendruck arbeiten. Fiir
diesen Fall gilt nach [2.13]:

AH =g, _ [2.31]

Die bei konstantem Druck gemessene Reaktionswirme ist gleich der Enthalpie-
dnderung AH des reagierenden Systems. Es ist oft notwendig, die mit einer
Kalorimeterbombe erhaltenen Werte, dic unmittelbar nur AU liefern, zur Be-
rechnung von AH zu verwenden. Aus der Definitionsgleichung [2.12] fiir H er-
halten wir:

AH = AU + A(PV) [2.32]
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Unter A(PV) verstehen wir die Anderung des Produktes PV im gesamten System,
also die Summe der PV-Werte aller Reaktionsprodukte abziiglich der Summe der
PV-Werte aller Ausgangsstoffe.

Wenn sowohl die Ausgangsstoffe als auch die Produkte fliissig oder fest sind,
dann dndern sich, sofern der Druck klein ist (etwa 1 bar), wihrend der Reaktion
die PV-Werte nur geringfiigig. 4(PV) ist also im Vergleich zu AH oder AU so
klein, daB es vernachlissigt werden kann. Fiir diesen Fall ist gp =~ ¢ *. Fiir Re-
aktionen bei hohen Driicken, z.B. im Erdinnern oder am Grunde des Ozeans,
kann A(PV) jedoch auch fiir kondensierte Phasen betrichtliche Werte annehmen.
Wenn in einer Reaktionsgleichung Gase auftreten, dann hangt der Wert von
A(PV) von der Anderung der Molzahlen der Gase wihrend der Reaktion ab.
Nach dem Gesetz fiir ideale Gase gilt bei konstanter Temperatur:

A(PV) = RT4n
Aus [2.32] erhalten wir dann:
AH =AU + RT 4n [2.33]

Unter 4n verstehen wir die Molzahlen der gasformigen Reaktionsprodukte, ver-
ringert um die Molzahlen der gasférmigen Ausgangsstoffe. Als Beispiel wollen wir
die folgende Reaktion betrachten:

SOz + ‘%02—7803

Die Reaktion soll in einer Kalorimeterbombe durchgefiihrt werden; fiir AU wird
ein Wert von —97030 J bei 298 K bestimmt. Wie groB ist die Reaktionsenthalpie?
Fiir die Anderung der Molzahlen gilt:

dn=1—-1-4=-3%

Es ist daher:
AH =AU — 1 RT
AH=(—97030—4-8,314-298)J = —98269J

Um die bei einer bestimmten Reaktion auftretende Reaktionswiarme angeben zu

* Es muB jedoch beachtet werden, daB wir nicht eine Reaktion einmal bei konstantem P und T und hernach
bei konstantem V und T durchfiihren und zu gleicher Zeit verlangen konnen, daB die PVT-Werte fiir
den Ausgangs- und Endzustand in diesen beiden Fillen gleich sind. In diesem allgemeinen Fall bekommt
[2.32] die folgende Form:

gp =AU, + PAV
oder
AH, =gy + VAP
Die erste Gleichung gilt bei konstantem Druck, die zweite bei konstantem Volumen.
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koénnen, muBl man die genaue Reaktionsgleichung anschreiben und fiir alle Reak-
tionsteilnehmer deren Zustinde angeben; endlich muB auch die Reaktionstem-
peratur festgelegt werden. Da die meisten Reaktionen unter konstantem Druck
durchgefiihrt werden, ist die gemessene Reaktionswirme gewohnlich die Reak-
tionsenthalpie 4 H. Es folgen zwei Beispiele (Gase: 1,013 bar):

AgBr + $Cl, — AgCl + $Br, (8) AH,05 = —28670)

Eine unmittelbare Konsequenz des 1. Hauptsatzes ist es, daB fiir eine beliebige
chemische Reaktion AU oder AH unabhingig vom Reaktionsweg, also unab-
héngig von irgendwelchen méglichen Zwischenreaktionen ist. Dieses Prinzip, das
zum ersten Mal 1840 von G. H. HEss aufgestellt und experimentell gepriift wurde,
nennt man den Satz der konstanten Wirmesummen.

Unter Verwendung dieses Gesetzes ist es méglich, die Reaktionswirme einer be-
stimmten Reaktion, die aus irgendeinem Grund nicht direkt gemessen werden
kann, auf dem Umwege liber andere Reaktionen zu gewinnen, Es ist z.B.:

(1) COCl, + H,S — 2HCI + COS AHyo5 = —78705]

(2) COS + H,S — H,0(g) + CS, (1) AHyos = 3420
(3) COCl, +2H,S — 2HCl + H,0(g) + CS,(I) 4H,05 = —75285J

15. Bildungswidrmen

Ein leicht zu verwirklichender Standardzustand fiir eine Substanz ist jener, in
welchem diese Substanz bei 298,15 K und 1,013 bar stabil ist. Fiir Stoffe, die
unter diesen Bedingungen gasférmig oder fliissig sind, braucht dieser Zustand
nicht noch genauer definiert zu werden. Festkorper befinden sich im Standardzu-
stand, wenn sie in der bei diesen Bedingungen stabilen Modifikation vorliegen.
Durch ein Ubereinkommen wurden nun die Enthalpien chemischer Elemente in
ihren Standardzustinden = 0 gesetzt. Die Standardenthalpie einer beliebigen Ver-
bindung ist dann die Reaktionswirme, die man bei der Bildung dieser Verbindung
aus den Elementen beobachtet; sowohl die Ausgangsstoffe als auch die Produkte
miissen im Standardzustand vorliegen oder vorgelegen haben, In der Form ther-
mochemischer Gleichungen schreiben wir also:

(1) S(rhomb) + O, — SO, AHS5s = —2969Kk]
(2) 2A1(s) + 30, = AL, O3 (a) AHS,s = —1669,8 kJ
Das Symbol »®« deutet an, daB es sich bei der angegebenen Reaktionswirme um

die Standardbildungsenthalpie handelt; die absolute Temperatur wird als Index-
zahl geschrieben. Thermochemische Daten werden iiblicherweise als Standard-
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bildungsenthalpien tabelliert. Tab. 2.2 zeigt eine Auswahl von Beispielen aus einer
Sammlung des National Bureau of Standards.

Mit Hilfe solcher Tabellenwerte kénnen wir die Reaktionsenthalpie einer beliebi-
gen Reaktion bei 298,15 K als Differenz der Standardbildungsenthalpien der Aus-
gangsstoffe und Produkte berechnen.

Verbindung  Zustand AHE Verbindung  Zustand  AHP

kJmol ™! kI mol~!
H,O0 g 241,818 H,S g ~20,63
H,0O 1 ~285,830 H,SO, 1 —813,989
H,0, g —136,32 SO, g —296,830
HF g —271,1 SO, g ~1395,72
HCl g —92,307 co g —110,525
HBr g —36,40 CO, g — 393,509
HI g +26,49 CcoCl, g —-2188
HIO, s —230,12. S,Cl, g ~18,4
NO g +90,25 NH, g ~46,11
N,O g +82,05 HN, g +294,1
XeF, S ~261,5

Tab. 2.2 Standardbildungsenthalpien bei 298,15 K (NBS Technical Notes 270-3); eine um-
fangreichere Zusammenstellung zeigt Tab. 8.2 (S. 331).

Viele unserer thermochemischen Daten wurden aus experimentell bestimmten
Verbrennungswirmen erhalten. Wenn die Bildungswirmen aller Verbrennungs-
produkte einer bestimmten Verbindung bekannt sind, dann kann die Bildungs-
enthalpie dieser Verbindung aus den Verbrennungswirmen berechnet werden. Es
gilt z.B.:

(1) 2CO, + 3H,0() > C,He + 30, AHSys = +1560,1 kJ

(2) 2C(Graphit) + 20, —2CO, 24HSys = —787,0kJ
3) 3H, + 30, —3H,0() 34HSs = —857,4k)
(4) 2C(Graphit) + 3H, — C,H, AHSys = —84,3KkJ

Tab.2.3 zeigt eine Auswahl von Bildungswirmen gasformiger Kohlenwasser-
stoffe, die aus Verbrennungswiarmen durch F.D. RossinI und seine Mitarbeiter
im National Bureau of Standards gemessen wurden. Standardzustand des Kohlen-
stoffs ist Graphit.

Tritt bei dem betrachteten Vorgang eine Phasenumwandlung auf, dann muB der
thermochemischen Gleichung der Wert fiir die jeweilige Umwandlungsenthalpie
hinzugefiigt werden. Es ist z.B.:

S(thombisch) + O, — SO, AHS,5 = —296,90 kJ
SO, — S(monoklin) + O, AHSys = 297,19 kJ
S(rhombisch) — S(monoklin) AHSyg = 0,29 kJ
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Substanz Formel AHS/kJ mol~!
Paraffine:
Methan CH, —74,75 + 0,30
Ethan C,H, —84,48 + 0,45
Propan C3H,q -103,6 +0,5
n-Butan C,H,, —1243 +0,6
Isobutan C.H,, —131,2 40,6
Olefine:
Ethen C,H, 52,58 + 0,28
Propen C,H, 20,74 + 0,46
Buten-1 C.Hq 1,60 + 0,75
cis-Buten-2 C,Hg -5,81+0,75
trans-Buten-2 C4Hg -9,78 + 0,75
2-Methylpropen C,Hq —13,41 +1,25
Acetylene:
Acetylen C,H, 2269 +1,0
Methylacetylen C,H, 1854 + 1,0

Tab. 2.3 Bildungsenthalpien gasférmiger Kohlenwasserstoffe
(aus Verbrennungswirmen).

16. Experimentelle Thermochemié*

Einer der Meilensteine in der Entwicklung der Thermochemie war die Publikation
von LAvoIsIER und LAPLACE Sur la Chaleur (1780). Sie beschrieben einen Eis-
kalorimeter, in dem die durch einen bestimmten Vorgang erzeugte Wiarme durch
die abgeschmolzene Fismenge gemessen wurde. Auf diese Weise bestimmten sie
die Verbrennungswirme des Kohlenstoffs: »One ounce of carbon in burning melts
six pounds and two ounces of ice«. Dieses Ergebnis entspricht einer Verbrennungs-
enthalpie von —413,6 kJ/mol; als genauester Wert gilt heute —393,5kJ/mol.
Lavoisier und LAPLACE bestimmten auch die von einem Meerschweinchen an das
Kalorimeter abgegebene Wiarme und verglichen sie mit dem Betrag an »dephlogi-
stierter Luft« (Sauerstoff), die von dem Tier verbraucht wurde. Aus ihrem Ver-
suchsergebnis schlossen sie darauf, daBl Atmung eine Verbrennung darstellt, sicher-
lich eine sehr langsame, aber andererseits vollstindige, dhnlich der des Kohlenstoffs.
Sie findet im Innern der Lungen statt, aber ohne daf sichtbares Licht ausgestrahit
wiirde, da der Feuerstoff bei seiner Freisetzung bald von der Feuchtigkeit dieser

* Beschreibungen kalorimetrischer Geréite und Methoden finden sich in den Publikationen der Abteilung
»Thermodynamik« im National Bureau of Standards: J. Res. NBS 6 (1931) 1; 13 (1934) 469; 27 (1941) 289.
Wohl die beste allgemeine Behandlung der experimentellen Kalorimetrie lieferte J. M. STURTEVANT in
Physical Methods of Organic Chemistry (3. Auflage), Band 1, Teil 1, 523—654 (Hrsg. A. WEISSBERGER, Inter-
science, New York 1959).
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Organe absorbiert wird. Die bei dieser Verbrennung entwickelte Wirme wird auf
das die Lungen durchstromende Blut iibertragen und so auf den ganzen Korper
verteilt.

Die Kalorimetrie war stets eines der exaktesten Gebiete der physikalischen Che-
mie, und ein enormes MaB an experimenteller Kunst wurde der Konstruktion
von Kalorimetern gewidmet*. Die Messung von Reaktionswirmen besteht aus
zwei Teilaufgaben: :

1. Sorgfiltige Bestimmung des chemischen Vorganges (insbesondere seiner Sto-
chiometrie), der die zu messende Verinderung im Kalorimeter hervorruft.

2. Messung des Betrages an elektrischer Energie, der fiir genau dieselbe Verinde-
rung im Kalorimeter notwendig ist.

Die Kalorimetervariable ist meist die Temperatur. (Eine bemerkenswerte Aus-
nahme bildet das Eiskalorimeter nach LavoisieER und LAPLACE.) Zur Eichung
eines Kalorimeters beniitzt man elektrische Energie, da sie mit hochster Genauig-
keit bestimmt werden kann. Wenn man eine Potentialdifferenz E (Volt) an einen
Widerstand R (Ohm) legt und den Strom iiber einen Zeitraum von ¢(s) flieBen
14Bt, betragt die freigesetzte Energie E*¢/R(= QE) Joule. Zur Ermittlung der
Wirmekapazitit einer Substanz mifit man die Menge an elektrischer Energie,
die eine bestimmte Temperaturerhohung hervorruft.

Abb. 2.5 zeigt schematisch ein Kalorimeter, das vom National Bureau of Stan-
dards fiir die Messung von Verbrennungswirmen entwickelt wurde. Das Kalori-
meter verwendet eine Verbrennungsbombe der Art, die von BERTHELOT 1881 er-
funden wurde. Man verbrennt die Probe vollstindig in Sauerstoff von 25atm
Druck; der Sauerstoffdruck kann, falls erforderlich, noch gesteigert werden. Das
Kalorimeter wird unter isothermen Bedingungen betrieben, wobei die Temperatur
des Mantels durch einen besonderen Thermoregulator innerhalb von 0,005°C
konstant gehalten wird. Die Temperatur des Kalorimeters selbst miit man mit
einem Platinwiderstandsthermometer.

Um die Verbrennungswirme einer Substanz zu bestimmen, wéigen wir eine kleine
Probe der Substanz in einem Platintiegelchen moglichst genau. Fliichtige Sub-
stanzen schmilzt man zuvor in eine Glasampulle ein. Der Tiegel wird in die Bombe
eingesetzt; hernach verschraubt man den Deckel und fiillt die Bombe mit Sauer-
stoff. Zur Ziindung des Inhalts verwendet man einen elektrisch beheizten Eisen-
draht; die hierbei zusitzlich dem System zugefiihrte Warme muB natiirlich be-
riicksichtigt werden.

Die Mehrzahl der tabellierten Bildungswiarmen organischer Substanzen wurden
aus Verbrennungswiarmen ermittelt. Mit der hier geschilderten Methode erreicht
man eine Genauigkeit von etwa 0,2°%/o, (200 ppm). Die so erzielten Werte fiir AU
miissen mit [2.32] in Werte von 4H umgerechnet werden (Tab. 2.3).

Wichtige Voraussetzungen fiir die genaue Bestimmung des AH einer chemischen
Reaktion sind die Reinheit der Ausgangsstoffe und die genaue Analyse der Reak-

* G.T. ARMSTRONG, J. Chem. Ed. 41 (1964) 297, The Calorimeter and Its Influence on the Develop t of
Chemistry.
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tionsprodukte. Diese Voraussetzungen lassen sich relativ einfach erfiillen, wenn
die zu untersuchende Verbindung nur C, H und O enthilt. In diesem Falle entste-
hen als Verbrennungsprodukte nur CO, und H,O. Bei Stickstoff-, Schwefel-, Ha-
logen- und Metallverbindungen kann eine uneinheitliche, nichtstdchiometrische
Verbrennung zu betrédchtlichen Fehlern fithren. In gewissen Fillen muB auch die
auftretende Losungswirme beriicksichtigt werden; so erhalten wir bei Stoffen, in
deren Verbrennungsprodukten H,O und SO, auftreten, je nach deren relativem
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Verhiltnis unterschiedliche Werte fiir das gesamte 4 H, da die Losungswirme des
SO, in H,O stark von der Verdiinnung, also von der relativen Menge von SO; und
H,O abhingt. Ein Teil dieser Schwierigkeiten 148t sich durch ein Kalorimeter mit
rotierender Bombe vermeiden, bei dem der Inhalt der Bombe durchgeriihrt wird. *
Durch die rotierende Bombe wurde der Bereich zuverlidssiger thermochemischer
Messungen betrichtlich erweitert. So wurde die folgende Reaktion in der Weise

« W.D. Goob, D. W. ScoTT, G. WADDINGTON, J. Phys. Chem. 60 (1950) 1080; W.HUBBARD et al., ibid. 65
(1961) 1168.
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untersucht, daBl zunichst das Metallcarbonyl in Sauerstoff verbrannt wurde; die
Oxidationsprodukte wurden anschlieBend in HNO, geldst:

Mn,(CO),, + 4HNO; + 60, — 2Mn(NO,), + 10CO, + 2H,0

Aus den bekannten Bildungsenthalpien des Mn(NQ,),, CO,, H,O und HNO,
[4Bt sich die Bildungsenthalpie des Carbonyls berechnen.

Wenn sich die zu bestimmende Reaktionsenthalpie nicht auf eine Verbrennung
bezieht, dann sprechen wir von Reaktionskalorimetrie. Ein interessantes Beispiel
ist die Bestimmung der Bildungsenthalpie von XeF, nach folgender Gleichung:

XeF, (s) + 4KI(ag) — Xe + 4KF (aq) + 21,(s)

Die Standardbildungsenthalpie ergab sich zu 4 HS,g (XeF,) = —251 kJ.

17. Wirmeleitungskalorimeter

Die im vorhergehenden Abschnitt beschriebenen Kalorimeter waren im wesent-
lichen adiabatisch, da ihre Konstruktion den Wirmeiibergang zwischen Reaktions-

Dewar-8ehalter
Aluminiumdeckel

/ Kupferblock ™\
/ /Thermoelement

\

Querschnitt Lingsschnirt

Abb. 2.6 WarmestoR- (heatburst)-Kalorimeter nach T.H. Benzinger (Konstruktion von Beckman
Instrument Company).
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gefdB und Umgebung auf ein Minimum reduzieren soll. Wenn man jedoch einen
WirmefluB vom reagierenden System auf seine Umgebung zulidBt und trigheits-
arme Thermoelemente fiir die Messung des Temperaturverlaufs (und seiner zeit-
lichen Anderung) zwischen ReaktionsgefiB und Umgebung verwendet, dann er-
gibt die Integration der Thermospannung/Zeit-Kurven der Thermoelemente die
insgesamt iibertragene Wiarmemenge. Kalorimeter dieser Art nennt man Warme-
leitungskalorimeter. Sie kénnen fiir Reaktionen sowohl in geschlossenen als auch
fiir solche in flieBenden Systemen verwendet werden. Meist sind sie als Doppel-

2
2
?‘g _ ig - +3,60 mcal
€ B Reaktion: 8 ml Kaninchenglobulinlosung
g 40 - y -
a5l mit 0,945 pmol Antikérper

:g 30 \ {Bindungen)
= 25k A + 8 ml Antigen (humanes Serum-
k] 20l- \ albumin)
-§ 15
K- 10 \ \\

- 5F
:g - L & \\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\u
2, O .

-1

T
600 800

o+
n
o
)
P
8

Zeit

- 0,69 mcal

Vergleichsversuch: 8 ml Kaninchenglobulin-
16sung, vorbehandelt mit
0,016 ml Antigenlosung
+ 8 ml Antigen (humanes
Serumalbumin)

A TS—

Abb. 2.7 Messung der Reaktionsenthalpie AH einer immunchemischen Reaktion. Oben: Spezi-
fische Antigen-Antikorper-Reaktion. Unten: Warmeentwicklung nach der Entfernung eines spezi-
fischen Antikorpers durch vorhergehende Reaktion mit einer kleinen Menge Antigen. (Zeitskala in
Sekunden.)
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kalorimeter konstruiert, bei denen die Wirmeiibertragung aus dem Reaktions-
gefiB kontinuierlich durch Warmeiibertragung aus einem Vergleichsgefill aus-
geglichen wird. .

Abb. 2.6 zeigt ein von BENZINGER und KITZINGER* konstruiertes Kalorimeter
fiir die Untersuchung biochemischer Reaktionen nach der Methode des Wérme-
stoBes (heatburst calorimetry). Die Anwendung dieser Methode auf die Messung
der Reaktionsenthalpie fiir eine Antigen-Antikorper-Reaktion zeigt Abb. 2.7. Der
gesamte Temperaturanstieg betrug lediglich 10~ ° K; die gemessene Wirme be-
trug —1,21 - 10~ 2 J. Dies entspricht einem Betrag von — 30,5 kJ/mol Antikdrper.
Wesentlich einfacher war die Messung der Hydrolyse von Adenosintriphosphat
(ATP):

ATP*~ + H,0 - ADP?*~ + HPO}  + H*

Die Standardenthalpie dieser Reaktion wurde zu 4H%5 = —22,2kJ bei pH 7,0
bestimmt.

Das Wirmeleitungskalorimeter 148t sich gut fiir flieBende Systeme verwenden,
bei denen die reagierenden Stoffe im Kalorimeter gemischt werden. Interessante
biochemische Untersuchungen wurden so von J. M. STURTEVANT et al** durch-
gefiihrt. Als Beispiel mége die Ribonuclease dienen, welche die hydrolytische
Spaltung der Ribonucleinsdure (RNA) katalysiert. Das Protein besteht aus 124
Aminosidureeinheiten und kann zwischen den Einheiten 20 und 21 gespalten wer-
den. Hierbei bildet sich S-Ribonuclease und das »S-Peptid«. Sturtevant und
Hearn bestimmten das AH fiir die Kombination von S-Ribonuclease und S-
Peptid bei verschiedenen Temperaturen; hieraus lassen sich, wie wir im niachsten
Kapitel sehen werden, die Entropie und die freie Enthalpie (4S und 4G) der
Reaktion bestimmen. Durch kalorimetrische Messungen lassen sich also die
grundlegenden thermodynamischen GréBen ermitteln. Im speziellen Fall der
Ribonuclease fiihrte die Messung dieser GroBen zu einem besseren Verstindnis
der Natur der Bindung zwischen Proteinmolekeln.

18. Losungs- und Verdiinnungswirmen

Beim Herstellen bindrer homogener Systeme (Ldsungen) treten in der Regel ther-
mische Effekte auf. Den chemischen Effekten (z. B. Ladungsiibertragung) iiber-
lagern sich physikalische (Auflésung des Molekelverbands des Solvendums, Sol-
vatisierung). Der insgesamt zu beobachtende WirmefluB ergibt sich als Summe
der (endothermen oder exothermen) Einzelvorginge.

* Methods of Biochemical Analysis 8 (1960) 309.
** J. M. STURTEVANT, Flow Calorimetry, Fractions (Beckman Instruments Co.) 1969, No. 1, S.1;
J. M. STURTEVANT und P. A.LYONS, J. Chem. Thermodynamics { (1969) 201;
R. W.MENKINS et al., Biochemistry 8 (1969) 1874.
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Als einfaches Beispiel fiir die Diskussion von Lésungs- und Verdiinnungswirmen
wihlen wir die Herstellung einer verdiinnten Losung von Schwefelsdure. Fir die
Anderung, die mit der Zugabe von 1 Mol Schwefelsiure zu n, Molen Wasser
verkniipft ist, kdnnen wir schreiben:

H,S0,() +n, H,0 —H,S0,(n, H,0)

Die auf 1 Mol H,SO, bezogene Losungsenthalpie 4 H; nennen wir die integrale
Losungsenthalpie; sie hingt von der Anzahl der Mole H,O ab, in denen wir das
eine Mol H,SO, 16sen. Fiir die Molenbriiche der Komponenten in unserer
Mischung gilt:

X,(H,80,) = —— und X, (H,0)= "

n1+1 n1+1

Tab. 2.4 zeigt die gemessenen Werte von A H, fir verschiedene Werte von n;. Mit
zunechmendem Wert von n, — mit zunehmender Verdiinnung der Lésung — nimmt
der Wert von 4H,/mol H,SO, zu, bis ein Grenzwert von AH, = —96,19 kJ/mol
erreicht wird. Diesen nennt man die integrale Liosungsenthalpie bei unendlicher
Verdiinnung. Wenn man die Werte fiir A H, gegen n,/n,, also gegen das Verhiltnis
von H,0 zu H,SO, abtrigt, dann erhilt man die in Abb. 2.8 gezeigte Kurve.

100
8ot /
/
/
/
5 /
a| o0 s T T TTTT T AHyy
T |
3| . |
El wof !
T ' I
< | Steigung: -17 kJ/mol (H,S0,)
— i
]
20| |
/ i
/ I
I
1 i n 1 1 AL L 1 | | ot
05 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

mol (H,0}/mol (H,S0,)

Abb. 2.8 Integrale Losungsenthalpie fiir H,O in H,SO, in Abhidngigkeit vom Molverhaltnis
H,0/H,S0,. Die Steigung der Kurve bei einer bestimmten Zusammensetzung liefert die differen-
tielle molare Losungsenthalpie AH, fir H,0 in H,SO,. Fir n,/n,=1 ist AH,= =17 kJ/mol.
AH,;, (5 mol H,0 - 10 mol H,0 je mol H,80,) = -9 kJ/mol.

Die Differenz zwischen den integralen Losungsenthalpien zweier Losungen ver-
schiedener Konzentration nennt man die Verdiinnungsenthalpie. Nach Tab. 2.4
ist z. B. fiir ’
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H,;804(ny/n; = 1,0) = H,S0,(n,/n, = 5,0)

oder
H,SO,(1,0H,0) + 4H,0 — H,S0,(5,0H,0)
AHd" = —29,96 kJ/mol H2s04

n,/n, —AH (298,15 K)
mol H,0/mol H,SO, kJ/mol H,S0,

0,5 15,73
1,0 28,07
1,5 36,90
2,0 41,92
5,0 58,03
10,0 67,03
20,0 71,50
50,0 73,35
100,0 73,97
1000,0 78,58
10000,0 87,07
100000,0 93,64
o0 96,19

TaB. 2.4 Integrale Losungsenthalpien fiir die Reaktion
H,S0,(1) + n, H,0 — H,80,(n, H,0).

Die Bezeichnung »integrale Losungsenthalpie« ergibt sich aus der Summierung
aller Werte von AH bei der allmihlichen Zugabe des Solvendums zum Solvens,
bis schlieBlich die gewiinschte Konzentration von einem Mol Solvendum auf »,
Mole Solvens erreicht ist.

Wir wollen nun die Enthalpieinderung messen, die sich bei Zugabe von 1 Mol
H, O zu einer Mischung aus n; Molen H,O und n, Molen H,SO, ergibt. Offenbar
hingt die Enthalpieinderung in diesem Fall von der gewiinschten Endkonzen-
tration ab; wir schreiben daher 4 H als Funktion von n, und n,: 4H, (n,, n,). Die
GroBe 4H, nennen wir die differentielle Losungsenthalpie des Wassers fiir die an-
gegebene Endkonzentration. Natiirlich konnen wir nicht H,O in einer Mischung
aus H,SO, und H,O ldsen, ohne daB die Zusammensetzung der Lésung ver-
dndert wird; wir miissen die differentielle Losungsenthalpie daher als den Grenz-
wert AH/An, bei konstantem n, definieren, wenn 4n; — 0. Es ist daher

AH, = lim (ﬂ> =(6AH)"2 [2.34]

4ny—0 Anl n2 anl

Die Steigung der Kurve in Abb. 2.8 (integrale Losungsenthalpien gegen n,/n,)
liefert uns also fiir eine beliebige Zusammensetzung n,/n, die differentielle Lo-
sungsenthalpie 4 H, fiir diesen Punkt.
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Der Zusammenhang zwischen der integralen und differentiellen Lésungsenthalpie
kann folgendermaBen gezeigt werden. Das integrale 4 H hiéngt von der Anzahl
der Mole n, und »n, beider Komponenten ab:

AHs = AHs(nh n2)

Fiir eine Anderung bei konstantem 7 und P gilt daher:

d(4H) = (aAHs> dn, + (aAHS) dn, [2.35]
n2 ny

on 1 on 2

Die partielle Ableitung aglan
1

04AH,

Ny
ponente 2. Es ist also nach [2.35]:

= AH, ist die differentielle Losungswirme der Kom-

ponente 1. Analog ist = AH, die differentielle Lésungswirme der Kom-

d(4H,) = AH,dn, + AH,dn, , [2.36]

Durch Integrieren bei konstanter Zusammensetzung (4H,, AH, = const) er-
halten wir:

AHS= nlAHl +n2AH2 [2.37]
Aus dieser Beziehung konnen wir AH; berechnen, wenn wir AH, und 4H, ken-

nen. Andere Methoden zur Bestimmung von 4 H; und 4 H; werden wir in Kapitel 7
kennenlernen.

19. Temperaturabhéingigkeit der Reaktionsenthalpie

Manchmal kénnen wir das AH einer Reaktion nur bei einer Temperatur messen,
wollen es aber fiir eine andere Temperatur wissen. Diese Situation wird durch
das folgende Schema verdeutlicht:

T5: Ausgangsstoffe —— Produkte
CNT - Ty) 1 T Ci(T - Ty)
C Ty Ausgangsstoffe —a Produkte

Diesem Diagramm liegt zugrunde, daB die Molwidrmen C, iiber den betrach-
teten Temperaturbereich konstant sind. C# bedeutet die Summe der Molwirmen
fiir alle Ausgangsstoffe in der stéchiometrischen Reaktionsgleichung; analog be-
deutet CE die Summe der Molwirmen der Produkte. Nach dem I. Hauptsatz
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muB nun sein:

AHy + C§(T, — T)) = C#(T, — T)) + AHy,
oder

AHy, — AHy, = (CE - CA)(T; ~ T) [2.38]

Wenn wir die Differenz der Molwiirmen der Produkte und Ausgangsstoffe mit
ACp bezeichnen, dann erhilt [2.38] die folgende Form:

AHT _AHT
——2— "1 =AC, 2.39
n= i ac, [239]

Wenn wir die Differenz der Molwidrmen der Produkte und Ausgangsstoffe mit
4Cp bezeichnen, dann erhilt [2.38] die folgende Form:

04H\ _ 24U\ _
<—W>P =4 Cp oder <ﬁ1—>y =4 Cy [240]

Diese Gleichungen wurden zuerst von G.R. KIRCHHOFF im Jahr 1858 erhalten.
Der KircHHOFFsche Satz 148t sich folgendermaBen in Worten ausdriicken:

Die Differenz der Reaktionsenthalpien einer Reaktion, welche einmal bei T,
und einmal bei T, durchgefiihrt wird, ist gleich der Differenz der Molwdrmen
von Produkten und Ausgangsstoffen, multipliziert mit der Differenz der bei-
den Reaktionstemperaturen.

Der KircHHOFFsche Satz enthilt insofern eine unzuldssige Vereinfachung, als die
Molwirmen ihrerseits eine Funktion der Temperatur sind. Dies 1aBt sich, meist
mit hinreichender Genauigkeit, dadurch beriicksichtigen, daB man den Mittel-
wert der Molwirme itber dem betrachteten Temperaturbereich einsetz :.

Als praktisches Beispiel fiir die Verwendung von [2.39] wollen wir di. folgende
Reaktion betrachten:

H,0(g) >H,+30, A4H® =241750Jmol™! bei 291,15K

Welchen Wert wiirde 4AH® bei 298,15 K haben?
Wegen der kleinen Temperaturdifferenz konnen wir die Werte von Cp als kon-
stant ansehen:

Cp(H,0) =33,56; Cp(H,)=28,83; Cp(0,;)=29,12(JK " 'mol™})
Es ist also:

ACp=Cp(H,) + 3 Cp(0,) — Cp(H,0)
=(2883+4-29,12-33,56) JK ' mol~! = 9,83J K~ ! mol~*
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Diesen Wert setzen wir in [2.39] ein:

AHSog — 241750
208 — 291

AHSos = 241819 J mol~*

Jmol™'K 1'=9,83Jmol 'K}

Um bei der Integration von [2.40] genauere Werte zu erhalten, brauchen wir Aus-
driicke fiir die Molwédrmen der Ausgangsstoffe und Endprodukte iiber den inter-
essierenden Temperaturbereich.

Die experimentell bestimmten Werte fiir die Molwéirmen lassen sich durch eine
Exponentialreihe ausdriicken, in der die Temperatur in den additiven Gliedern
mit zunehmend héheren Exponenten auftritt:

Cr=a+bT+cT?+ - [2.41]

Einige Zahlenwerte der Konstanten fiir verschiedene Gase sind in Tab.2.5 ge-
zeigt. Solche Gleichungen, bei denen man sich mit drei additiven Termen begniigt,
geben die experimentellen Werte in einem Temperaturbereich von 273 --- 1500 K
innerhalb einer Toleranz von 0,5% wieder. Wenn man diesen Reihenausdruck
fiir Cp in [2.40] einsetzt*, 148t sich die Integration durchfiihren.

Gas a b-103 c-107
JK 'mol™* JK " Z?mol™! JK 3mol!

H, 29,07 —-0,836 20,1
0, 25,72 12,98 -38,6
cl, 31,70 10,14 —2,72
Br, 35,24 4,075 —149
N, 27,30 5,23 0,04
CcO 26,86 6,97 —8,20
HCl 28,17 1,82 15,5
HBr 27,52 4,00 6,61
H,O 30,36 9,61 11,8
Co, 26,00 435 —148,3
Benzol —~1,71 326,0 —1100
n-Hexan 30,60 4389 —1355
CH, 14,15 75,5 —180

Tab. 2.5 Zahlenwerte der Konstanten g, b und ¢ zur Berechnung
der Molwirme von Gasen zwischen 273 K und 1500 K [nach H.M.
SPENCER, J. Am. Chem. Soc. 67 (1945) 1858 sowie SPENCER und
JUSTICE, ibid. 56 (1934) 2311] nach der Beziechung:

Cp=(@+bT+ cTHIK 'mol™*

* Fiir das ACp der Ammoniaksynthese
N, +3H, » NH,
gilt zum Beispiel:
ACp = Cp(NH,) — 3Co(Ny) — 3 Cp(Hy)
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Fiir die Anderung der Standardenthalpie bei konstantem Druck gilt nun:

d(4H®) = ACpdT = (A + BT+ CT? + -)dT
AHS = AHS + AT+ L1BT*+ 1 CT? + - [2.42]

Hierin sind 4, B, C ... die Summen der einzelnen Werte fiir a, b, ¢ ... in [2.41].
Die GroBe 4HY ist die Integrationskonstante (Rechenbeispiel s. S. 3431).

Esist ACp=(Cp)y —(Cp)y=as—a, + (b, — b)) T+ (c; —c) T* + -+

Wir setzen 4 =a;, —a,, B=b, —b, und C=¢, —¢,.

Da ACp die Differenz der molaren Wirmekapazititen vom Ausgangs- und Endprodukt ist,
bezeichnet der Index 1 den Ausgangsstoff und der Index 2 das Produkt.

Mit einer Messung von 4 H® bei einer beliebigen, aber bekannten Temperatur T
kénnen wir also die Konstante AHY in [2.42] bestimmen. Hiermit kénnen wir
wiederum AH® (innerhalb des Geltungsbereiches der Gleichung fiir die Wirme-
kapazitit) bei irgendeiner anderen Temperatur berechnen.

Mittlerweile stehen ausfilhrliche Enthalpietabellen zur Verfiigung, die Hy — H,
als Funktion von T iiber einen groBen Temperaturbereich angeben. Bei Verwen-
dung dieser Tabellen wird bei der Berechnung von Werten fiir AHY ein direkter
Bezug zu den Molwirmen unnétig.

20. Bindungsenthalpien

Seit den grundlegenden Untersuchungen von VAN'T HOFF haben die Chemiker
danach getrachtet, Struktur und Eigenschaften von Molekeln durch Bindungen
und Bindungsenergien zwischen Atomen auszudriicken. In vielen Fillen ist es in
guter Anndherung moglich, die Bildungsenthalpie einer Molekel als additive
Eigenschaft der Bindungen auszudriicken, die den Molekelverband zusammen-
halten. Diese Formulierung hat zur Vorstellung der Bindungsenergie und Bin-
dungsenthalpie gefiihrt.

Wir betrachten als Beispiel eine Reaktion, bei der die Bindung in der Molekel
A-B gebrochen wird:

A-B(g) — A(g) + B(g) [2.43]

Die Bindungsenergie A—B wurde nun von verschiedenen Autoren unterschiedlich
definiert:

(@) Die Energieinderung AUS beim absoluten Nullpunkt.
(b) Die Enthalpieiinderung AHG beim absoluten Nullpunkt.
(c) Die Enthalpieiinderung AHS,g bei 298,15 K.

Die ersten beiden Definitionen haben Bedeutung bei der Diskussion von Molekel-
strukturen; bei der Berechnung der Dissoziationsenergien von Molekeln bezieht
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man sich oft auf spektroskopische Daten. Die letzte Definition ist gebrauchlicher
im Zusammenhang mit thermochemischen Daten und bei der Berechnung von
Reaktionsenthalpien. Bei unseren eigenen Diskussionen verwenden wir die Defi-
nition (c) und bedienen uns dabei der von BENSON* vorgeschlagenen Bezeich-
nung.

Demnach ist die Bindungsenthalpie (Dissoziationsenergic) DH® (4-B) der Bin-
dung 4-B definiert als die Reaktionsenthalpie 4H3}g der Reaktion [2.43].

Die Spezies 4 und Bin [2.43] konnen Atome, aber auch Molekelbruchstiicke, zum
Beispiel Radikale, sein. Die Bindungsenthalpie DH® der C—C-Bindung im
Ethan wire z. B. das 4 HS, 3 der Reaktion

C2H6 - 2CH3 AHzegs = 386 kJ

Der Wert fiir die Bindungsenthalpie hdngt nicht nur von der Natur der betrachte-
ten Bindung, sondern auch von der intramolekularen Nachbarschaft der Bindung
in der betreffenden Molekel ab. Wenn wir z.B. von einer Methanmolekel die
Wasserstoffatome einzeln entfernen, dann erhalten wir das folgende Reaktions-
schema**:
DH®

(1) CH,—»CH; +H 422kJ/mol

2) CH; —»CH, +H 364 kJ/mol

(3) CH,—»CH +H 385kJ/mol

4 CH -C +H 335kj/mol

Aus dieser Zusammenstellung sehen wir, daB fiir jede einzelne dieser Dissoziations-
reaktionen eine andere Energie notwendig ist. Besonders stabil sind die urspriing-
liche CH,-Molekel und das Methylen.

Fiir viele Zwecke wiirde uns eine viel einfachere Information geniigen. Die vier
C—H-Bindungen im Methan sind dquivalent. Wenn wir uns vorstellen, daB ein
Kohlenstoffatom mit vier Wasserstoffatomen unter Bildung von Methan reagiert,
muB !/, der gesamten Reaktionswiarme der Durchschnittsenergie einer C—H-
Bindung im Methan entsprechen.

Um die Bindungsenthalpien zu berechnen, gehen wir nicht von der Standardbil-
dungsenthalpien der Molekeln, sondern von den atomaren Bildungsenthalpien
aus (Ausgangsstoffe im atomaren Zustand). Mit dem HeBschen Satz erhalten wir
dann fiir die atomare Standardbildungsenthalpie des Methans:

4H — 2H, HSs= — 871,88KkJ
C — C(Gr) — 716,68KkJ
2H, + C(Gr.) — CH, — 74,75KJ
4H+C — CH, —1663,31kJ

*S. BENSON, J. Chem. Ed. 42 (1965) 502.
** Bindungsenthalpien in Radikalen kénnen z. B. flammenspektroskopisch oder massenspektrometrisch be-
stimmt werden.
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Hieraus berechnet sich die mittlere C—H-Bindungsenthalpie im Methan zu
—415,83kJ mol ™.

Wiirden wir fiir alle Elemente die »Atomisierungswirmen« kennen, dann kénn-
ten wir hieraus die Bindungsenthalpien beliebiger Molekeln aus deren Standard-
bildungswirme berechnen. In den meisten Fillen ist es nicht zu schwierig, die
Bildungswérmen fiir den atomaren Zustand der Elemente (monatomare Gase) zu
erhalten. Da die meisten Metalle im gasférmigen Zustand monatomar sind, ist
ihre atomare Bildungsenthalpie 4 H in der Regel identisch mit ihrer Sublimations-
wirme.

Es ist z. B.:

Mg(s) — Mg(g) 4H5s =150,2kJ
Ag(s) —Ag(g) AHS5s=289,2KkJ

In anderen Fillen konnen die Atomisierungsenthalpien aus den Dissoziations-
enthalpien diatomarer Gase erhalten werden:

%Brz (g) — Br(g) AH%& =111,9k]
$0:(8) —O(R) A4HS5s =249,2kJ

In einigen wenigen Fillen war es allerdings extrem schwierig, die Atomisierungs-
wirmen zu bestimmen. Geradezu notorisch ist der Fall des Kohlenstoffs. Die Be-
rechnung aller Bindungsenthalpien organischer Molekeln héngt von der Sublima-
tionswirme des Graphits ab:

C(Graphit) — C(g)

Bis zum heutigen Tage sind sich nicht alle Forscher einig iiber den korrekten Wert;
der zuverlassigste Wert fiir die Sublimationsenthalpie des Graphits scheint jedoch
Zu sein

AHSs5 = 716,68 kJ

Tab. 2.6 zeigt einige Standardbildungsenthalpien von Atomen aus den Elementen
(Atomisierungsenthalpien). Diese Werte geben an, welche Enthalpie aufgebracht
werden muB, um ein Element aus seinem Standardzustand in den atomaren Zu-
stand (freie Atome) liberzufiihren.

Mit den Atomisierungsenthalpien lassen sich Standardbildungsenthalpien von
Stoffen (Elementen oder Verbindungen) in ihren Standardzustinden aus freien
Atomen berechnen. Wir beachten dabei, daB die Bildungsenthalpien freier homo-
nuklearer Molekeln aus den Atomen gleich dem doppelten Wert der zugehéri-
gen Atomisierungswirme mit umgekehrtem Vorzeichen sind. Fiir die Standard-
bildungsenthalpie von 1 mol Wasserdampf gilt:
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Element AHS, /K] Element AHS, /K]
H 217,97 F 78,99
L 1615 a 121,68
Na 1082 Br 111,88
K 89,62 I 106,84
Rb 82,01 P 314,6
Cs 78,24 Fe 4045
B 571,1 Co 4284
C(Gr) 716,68 Ni 4251
Si 4556 Ru 650,6

Rh 556
N 4722

Pd 376
o 249,17
S(th) 2770 Os 87

Ir 669
Hg 60,84 Pt 565,7

Tab. 2.6 Standardenthalpien fiir die Uberfiihrung von Elementen
in 1 mol Atome (nach dem NBS Circular 500 und den NBS Tech-
nical Notes 270-1 und 270-2).

2H—H,  AHSs = —436,0k]
0—10, AHZ= —2492k)

H, +10,5H,0 4HSs= —241,8kJ
2H+O0—>H,0 AHSs=—927,0kJ

Diese atomare Bildungswiarme des Wassers ist zugleich auch die Bildungsenthalpie
fiir 20H-Bindungen. Die OH-Bindungsenthalpie in gasformigem Wasser ist dem-
nach DH ©= 927,0/2 = 463,5 kJ.Man beachte,daB die OH-Bindungsenthalpie und
die Dissoziationsenthalpie des Wassers (HOH — H + OH) verschieden sind;
letztere betragt 498 kJ.

Aus spektroskopischen Daten (17-10) erhiilt man die Bindungsenergie AUS.
Mit diesem Wert 4Bt sich wiederum die Standardbildungsenthalpie 4 H$,s be-
rechnen. Nach [2.33] wird fiir 4n = 0 AH$ = AU §; mit [2.38] erhalten wir dann:

Fiir die Reaktion [2.43] wollen wir annehmen, daB sich die Ausgangsstoffe und
Reaktionsprodukte wie ideale Gase verhalten und daB8 nur Translations- und

Rotationsfreiheitsgrade zur Wirmekapazitit bei 298 K beitragen (S.167ff.). Es
ist dann ACp =2(3)R—ZR=3Rund

AHS5g = AUS + 3 R-298 = AU§ + 3,72 kJ
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Das AH® bestimmter Bindungen (C—H, C—C, C—O usw.)in verschiedenen Ver-
bindungen hat in grober Néiherung denselben Wert. Diese mittleren Bindungs-
enthalpien wurden tabelliert und eignen sich fiir die Abschitzung des 4H® fiir
chemische Reaktionen. Die individuellen Bindungen lassen sich in drei Klassen
einordnen: Einfach-, Doppel- und Dreifachbindungen. Die Bindungsenthalpien
der Vertreter dieser drei Klassen liegen in drei Bereichen, die sich gegenseitig
iiberlappen. So hat die N =N-Bindung in organischen Verbindungen eine Energie
von rund 420 kJ/mol. Dieser Wert wird von den meisten X — H-Bindungen er-
reicht oder tiibertroffen. Stirkere Abweichungen von der mittleren Bindungsen-
thalpie beobachtet man bei stark polarisierten Bindungen, bei Einfachbindungen
in Nachbarschaft zu Mehrfachbindungen (H—C=C—H), bei konjugierten Mehr-
fachbindungen und bei Verbindungen mit Elektronenliicken am Zentralatom,
wenn ein nichtbindendes Elektronenpaar teilweise in die Liicke gezogen wird
(H;BO;). Einen Sonderfall stellen aromatische Verbindungen mit durchgehen-
dem =-Elektronensystem dar.

S Si I Br Ci F 0] N C H
H 339 339 299 366 432 563 463 391 413 436
C 259 290 240 276 328 441 351 292 348
N 200 270 161 '
o 369 R e 203 185 139
F ... 541 258 237 254 153
Cl 250 359 210 219 243
Br . 289 178 193
I e 213 151
Si 227 177
S 213

Tab. 2.7 Mittlere Bindungsenthalpien DH® in kJ/mol von Einfachbindungen (n. L. PAULING,
Die Natur der chemischen Bindung, 3. Auflage, Verlag Chemie GmbH, Weinheim 1967).

IN=N| 946  F,C=CF, 319  H—CCH 536 F—CH, 452
HC=CH 92  H,CN=NCH, 220  H—CHCH, 452 I—CH, 234
HC=N] 937 0=CO 532 H,N—CH, 33t
IC=0| 1075  0=NO s B e HO—CH, 381
gg;:g_“z S o=N, 67 s HNNH, 243
Op a9y  HiC—CHy 386 </\ HO—OH 213
HN=0 481 @ CH,—C,H; 289 HO—H 498

HN=NH 456
N=N HO—Cl 251
CH,=NH 644  Nc—CN 536 H‘<:> 400 F—H 569
H—CH, 435  CI—CH, 349 F—F 159

F—I 243

Tab. 2.8 Bindungsenthalpien DH® in kJ/mol von Einfach- und Mehrfachbindungen in be-
stimmten Verbindungen.
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Tab. 2.7 gibt eine Zusammenstellung der mittleren Bindungsenthalpien DH® fiir
Einfachbindungen (nach L. PAULING). Die Bindungsenthalpien fiir Einfach- und
Mehrfachbindungen in bestimmten Molekeln zeigt Tab. 2.8. . ‘
Aus mittleren Bindungsenthalpien und Atomisierungsenthalpien lassen sich Stan-
dardbildungsenthalpien beliebiger Verbindungen (im freien Zustand) abschéitzen;
es ist

AHS,q (freie Molekeln) = Y AHSy5(at.) — Y DH5yg .

Fiir Ethanol gilt:

DH®/kJ mol ™!
PII P'I 1C—C 348
5C—H  5-413=2065
H_(E_C{‘O_H 1C—0 351
H H { O—H 463
Y DH, 44 =3227

Als Summe der Atomisierungsenthalpien erhalten wir mit Tab. 2.6 (alle Werte
in kJ mol™1):

2C(Graphit) »2C(g) 2-717 = 1434

10, -0 249
3H, —6H 6-218 = 1308

AH® (Ethanol) ~ (2991 — 3227) kI mol ™! = —236 kI mol !

Mit den Werten fiir die Standardbildungsenthalpien von CO,(~393,5 kJ/mol),
H,0(—285,8 kJ/mol), mit der Verbrennungsenthalpie von C,H;OH (l) (—1367,9
kJ/mol) und mit der Verdampfungsenthalpie des Ethanols (38,6 kJ/mol) er-
rechnet sich mit dem HeBschen Satz die Standardbildungsenthalpie des gasformi-
gen Ethanols zu —237,9 kJ/mol. Die beiden Werte unterscheiden sich um weniger

Molekel Y AHS4(at) Y DH® AR, AHY, Fehler (%))
CH,OH 1838 2053 —215 —201,2 6,9
CH,NH, 2280 2313 - 330 — 280 17,9
(CH,),0 2991 3180 - 189 — 185 22
(CH,),S 3021 3156 —135 — 289 367
%z—cm 2555 2702 —147 ~ 51,0 188

O/

Tab. 2.9 Berechnete und experimentell bestimmte Werte fiir Standardbildungsenthalpien
(kJ mol™1).
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als 19; eine solche genaue Ubereinstimmung ist allerdings eher die Ausnahme
als die Regel (Tab. 2.9).

21. Die chemische Affinitit

Zahlreiche genaue Messungen von Reaktionswdrmen wurden von JULIUS
THOMSEN und MARCELLIN BERTHELOT in der zweiten Hilfte des 19.Jahrhunderts
durchgefiihrt. Diese Forscher wurden zu ihrem umfangreichen Programm ther-
mochemischer Messungen durch die Uberzeugung inspiriert, daB die Reaktions-
wirme ein MaB fiir die chemische Affinitidt der Ausgangsstoffe der betrachteten
Reaktion darstelle. BERTHELOT schrieb 1878 in seinem »Essai de Mécanique
chimique«:

Jede chemische Verdnderung, die ohne die Mitwirkung duferer Energie ab-
lauft, neigt zur Bildung des Stoffes oder des Systems von Stoffen, welche mit
der stirksten Wairmeentwicklung verkniipft ist.

Obwohl, wie OSTWALD in einer ungewohnlich sarkastischen Laune bemerkte,
Berthelot nicht die Prioritit fiir dieses irrtitmliche Prinzip gebiihrt, sind Berthelot
jedoch unzweifelhaft die zahireichen Methoden zuzuschreiben, die er zur Erkldrung
Jjener Fille fand, in denen das sogenannte Prinzip im Gegensatz zu den Tatsachen
steht. Insbesondere fand er in der Annahme der teilweisen Zersetzung oder Disso-
ziation einer oder mehrerer der reagierenden Substanzen eine nie versagende Me-
thode fiir die Berechnung der insgesamt entwickelten Reaktionswdrme in solchen
Fillen, wo die experimentelle Beobachtung direkt zeigte, daff eine Absorption von
Wirme stattfand.

Das Prinzip von THOMSEN und BERTHELOT impliziert, daB keine endotherme
Reaktion spontan stattfinden konne, und es beriicksichtigt auch nicht die Rever-
sibilitdt der meisten chemischen Reaktionen. Um die wahre Natur der chemi-
schen Affinitit und der treibenden Kraft bei chemischen Reaktionen zu verstehen,
miissen wir iiber den 1. Hauptsatz der Thermodynamik hinausgehen und die
Ergebnisse des II. Hauptsatzes beriicksichtigen (8-2).



3. Kapitel

Entropie und freie Energie,
der II. Hauptsatz der Thermodynamik

Hier strotzt die Backe voller Saft,

da hdngt die Hand, gefiillt mit Kraft.
Die Kraft, infolge der Erregung,
verwandelt sich in Schwingbewegung.
Bewegung, die in schnellem Blitze

zur Backe eilt, wird hier zur Hitze.
Ohrfeige heifit man diese Handlung,

der Forscher nennt es Kraftverwandlung.

WILHELM BuscH

Die Experimente von JOULE zeigten, daBl die Warme keine »Substanz« ist, die bei
physikalischen Vorgingen erhalten bleibt: Sie konnte ja durch mechanische Arbeit
erzeugt werden. Die Riickverwandlung von Wirme in Arbeit war fiir den prakti-
schen Ingenieur schon seit der Entwicklung der Dampfmaschine durch JAMEs
WATT 1769 von groBtem Interesse. Solch eine Maschine arbeitet folgendermaBen:
Eine chemische oder physikalische Warmequelle wird zur Erwdrmung eines ar-
beitenden Stoffes (Wasserdampf, Luft, He) verwendet. Dieser iibertrigt einen Teil
der kinetischen Energie seiner Teilchen (4. Kapitel) auf eine mechanische Vor-
richtung (Kolbenmaschine, Turbine).

Der arbeitende Stoff kiihlt sich bei der Expansion ab und wird abgeleitet. Das
System kehrt in seine Ausgangsposition zuriick, und der Vorgang kann sich wie-
derholen. Jede solche Warmemaschine entzieht also einem Wirmebehilter eine
bestimmte Wiarmemenge, verwandelt einen Teil davon in mechanische Arbeit und
gibt den Rest als »Wirmeabfall« an die Umgebung ab. In der Praxis entstehen
durch Reibung in den verschiedenen beweglichen Teilen der Maschine zusitzliche
Verluste an mechanischer Arbeit.

Die Dampfmaschinen leiteten zu Beginn des 19.Jahrhunderts in England eine in-
dustrielle Revolution ein. Jede Maschine war durch ein besonderes Verhéltnis von
mechanischer Arbeit und verbrannter Kohle charakterisiert; da sich dieses Ver-
haltnis mit jedem technischen Fortschritt verbesserte, war keine Grenze des Wir-
kungsgrades der Maschinen vorherzusehen. Unter dem Wirkungsgrad n einer
Maschine verstand und versteht man das Verhéltnis aus Nutzarbeit —w und
Wirmeaufwand ¢,:

i [3.1]
q:

11:
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Im Jahre 1824 hat sich ein junger franzdsischer Ingenieur, SADI CARNOT, in einer
Monographie Reflexions sur la Puissance Motrice du Feu mit der Theorie dieser
englischen Maschine beschiftigt. Mit erstaunlichem Scharfsinn erdachte er ein
abstraktes Modell, das die wesentlichen Kennzeichen einer Dampfmaschine be-
saB3, und analysierte die Vorginge in dieser Maschine mit kiihler und fehlerfreier
Logik.

1. Der CarNOTsche Kreisprozef3

Der Carnorsche KreisprozeB zeigt uns die Wirkungsweise einer idealisierten Ma-
schine, in der Wiarme aus einem Wérmebehilter der Temperatur 6, teilweise in
Arbeit verwandelt und zum anderen Teil an einen kilteren Behélter der Tem-
peratur 0, abgegeben wird.

4

(a) (b}

Abb.3.1  Die Carnotsche Warmemaschine (a) und der Carnatsche Kreisproze dieser Maschine,
dargestellt auf einem Indikatordiagramm {b).

Der Stoff, der die Warme transportiert und die Arbeit verrichtet, wird zum Schlu3
in denselben Zustand zuriickgebracht, den er urspriinglich besaB; einen solchen
Vorgang nennt man einen Kreisprozef. Wir haben die Temperaturen mit #, und
0, bezeichnet, um damit auszudriicken, daB es sich um empirische Temperaturen
handelt, die nach einer beliebigen Temperaturskala gemessen werden kénnen.

Die in dem Zyklus auftretenden Reaktionsschritte werden reversibel durchgefiihrt.
Um den Vorgang méglichst eindeutig zu machen, wihlen wir als arbeitenden Stoff
ein Gas (das nicht ideal zu sein braucht); den KreisprozeB stellen wir in einem
Indikatordiagramm dar (Abb. 3.1b). Beim Setzen der Vorzeichen gehen wir vom
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arbeitenden Gas der Maschine als System aus. Wenn wir nun die Maschine einen
Zyklus lang betreiben, erhalten wir die folgenden Einzelschritte:

(1) Isotherme und reversible Expansion des Gases von V; auf V,. Hierbei entzieht
das Gas dem Wirmebehilter bei der Temperatur 6, die Wirmemenge g,.
Gleichzeitig verrichtet das Gas die Arbeit —w, an seiner Umgebung.

(2) Adiabatisch-reversible Expansion von V, auf V,. Hierbei findet kein Warme-
austausch statt (g =0). Das Gas verrichtet die Arbeit —w, und kiihlt sich
von 8, auf 8, ab.

(3) Isotherm-reversible Kompression des Gases von V; auf V, bei der Temperatur
0,. Hierbei wird am Gas die Arbeit w, verrichtet; gleichzeitig gibt das Gas
die Wiarmemenge — g, bei der Temperatur 6, an den kilteren Warmebehilter
ab.

(4) Adiabatisch-reversible Kompression des Gases von V, auf V;. Hierbei wird
am Gas die Arbeit w, verrichtet; da kein Warmeaustausch stattfindet (g = 0),
erwidrmt es sich von 8, auf 8,.

Der I. Hauptsatz der Thermodynamik fordert, da8 fiir einen solchen KreisprozeB
AU = 0 ist. Nun ist AU die Summe aus allen aufgenommenen (g = ¢, + ¢,) oder
abgegebenen Wiarmemengen und der vom System aufgenommenen Arbeitsbe-
trige (W=w; +w,; +wy +w,):

AU=gq+w=¢q,+q, +w=0
Die von der Maschine verrichtete Arbeit ist daher gleich der dem Wirmebehilter
entnommenen Wirmemenge, verringert um die nach Arbeitsverrichtung an den
kiihleren Behilter abgegebene Wirmemenge:

—W=gq5+4g;.

Der Wirkungsgrad der Maschine ist demnach:

-w _g+q
=7 = 3.2
g q2 q2 [ ]

Da bei diesem KreisprozeB jeder Schritt reversibel durchgefiihrt wird, erhalten
wir auch die maximal mégliche Arbeit, die das System in dem gewidhlten Tem-
peraturbereich verrichten kann*. Dies ist ein auBerordentlich wichtiges Ergebnis.
Bevor wir an die weitere thermodynamische Auswertung des Carnotschen Kreis-
prozesses gehen, wollen wir noch eine Kombination zweier reversibel arbeitender
Maschinen betrachten (Abb. 3.2). Die zweite Maschine soll zwar im selben Tem-
peraturbereich wie die erste arbeiten, jedoch einen héheren Wirkungsgrad haben

* Bei isothermen Schritten wird bei der Expansion die maximale Arbeit verrichtet und bei der Kompression
die minimale Arbeit aufgenommen. Bei den adiabatischen Schritten ist AU =w ; die Arbeitsbetrage sind
nur durch den Ausgangs- und Endzustand festgelegt.
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(z.B. durch Verwendung eines anderen Mediums). Dies bedeutet, daB sie mit der-
selben Wirmemenge g, , die sie aus dem Wirmebehilter entnimmt, einen gréBeren
Arbeitsbetrag liefert (Abb.3.2). Ein solcher ProzeB ist natiirlich wur moglich,
wenn die zweite Maschine einen geringeren Wirmebetrag an den kilteren Be-
hilter abgibt. Wir stellen uns nun vor, da die zwei Maschinen so zusammen-
gekoppelt sind, daB die wirksamere Maschine zunichst einen Zyklus durch-
lauft und unsere erste Maschine hernach ihren Zyklus in umgekehrter Richtung
anschlieBt. Die erste Maschine wirkt dadurch als Warmepumpe. Da der urspriing-
liche Carnotsche KreisprozeB reversibel ist, bleiben alle Wirmemengen und Ar-
beitsbetrige bei einer solchen Umkehrung gleich groB, bekommen aber das um-
gekehrte Vorzeichen. Die Wiarmepumpe nimmt nun einen Arbeitsbetrag w von
einer duBeren Quelle und eine Wirmemenge ¢, aus dem kilteren Behiilter auf;
ein Wirmebetrag von —g, wird an den heiBeren Behilter abgegeben. Es gilt

fiir den 1. ProzeB (2. Maschine): —w’' =g, + ¢}
fiir den 2. ProzeB (1. Maschine): w+q,=—q

—Wtw=—q+q

Abb. 3.2 Schematische Dar-
stellung zweier miteinander
gekoppelter Maschinen un-
gleichen Wirkungsgrades und
entgegengesetzter Arbeitsrich-
tungen; die zweite Maschine
arbeitet als Warmepumpe.

Da w’' >w und ¢q; < ¢, besteht der Nettoeffekt beim kombinierten Betrieb der
Maschine und der Warmepumpein der Entnahme einer Warmemenge ¢” = ¢y — ¢,
aus dem Wirmebehilter bei der konstanten Temperatur ¢, und in der Gewinnung
einer Arbeit w” =w — w’ (die dieser Wiarmemenge entspricht); irgendeine andere
Verdnderung hat nicht stattgefunden.

Dieses Ergebnis widerspricht nicht dem I.Hauptsatz der Thermodynamik; es
wurde ja Energie weder geschaffen noch vernichtet. Die an der Wiarmepumpe
verrichtete Arbeit wire dquivalent der Wirme, die aus dem unteren Wirme-
behilter entnommen wurde. Dennoch hat seit Menschengedenken niemals jemand
die isotherme Verwandlung von Wirme in Arbeit ohne eine nebenherlaufende
Anderung des Systems beobachtet. Die Méglichkeit, zwei Wirmekraftmaschinen
unterschiedlichen Wirkungsgrades in der beschriebenen Weise zu koppeln, hitte
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ungeheuere Konsequenzen. Es wire z.B. nicht mehr notwendig, daBl Schiffe
Brennstoff mit sich fiihrten; sie konnten dem unermeBlichen Warmevorrat des
Ozeans die fiir den Antrieb der Schiffsschrauben notwendige Wirme entnehmen
und den Ozean damit etwas abkiihlen. Eine solche kontinuierliche Verwandlung
von Wirme aus der Umgebung in Nutzarbeit hat man ein Perpetuum mobile
II. Art genannt. Die Unmdglichkeit einer solchen Maschine wird vom II. Haupt-
satz der Thermodynamik postuliert.

Wir wollen noch ein weiteres Gedankenexperiment anstellen. Wenn die hypothe-
tische CARNOTsche Maschine mit dem héheren Wirkungsgrad so betrieben wiirde,
daB sie dieselbe Arbeit —w wie die urspriingliche Maschine lieferte, dann wiirde
sie hierfiir nur eine kleinere Wirmemenge g5 < g, aus dem Wirmebehilter ent-
nehmen. Wenn wir in diesem Fall die Maschine 2 vorwérts und die Maschine 1 in
umgekehrter Richtung, also als Warmepumpe betreiben wiirden, dann gilte:

()] -w=q;+4q;
1) W+ qi= —4q,
Nettoeffekt: g4—q>2=491— 41 =4

Dies bedeutet nichts anderes, als daB3 wir mit unserer Anordnung eine Wirme-
menge ¢ aus dem kilteren Behélter (8,) in den wirmeren Behilter (8,) transpor-
tiert haben, ohne daB sich irgend etwas anderes im System verdndert hitte. Auch
dieser Gedankengang widerspricht durchaus nicht dem I. Hauptsatz, sehr wohl je-
doch jeder menschlichen Erfahrung, sogar noch mehr als ein Perpetuum mobile I1.
Art. Wir wissen aus Erfahrung, daB Wirme stets von einem wirmeren zu einem
kélteren Bereich flieBt. Wenn wir einen heifen mit einem kalten Korper zusam-
menbringen, dann wird niemals der heiBe Korper noch heiBer und der kalte noch
kilter. In Wirklichkeit miissen wir eine betrachtliche Arbeit aufwenden, um irgend
etwas abzukiihlen, also Warme aus einem System herauszupumpen. Wirme flie3t
nie von alleine »bergauf«, also gegen den Temperaturgradienten.

2. Der II. Hauptsatz der Thermodynamik

Der II. Hauptsatz kann auf verschiedene Weise prazise formuliert werden. Be-
sonders bekannt sind zwei historische, 4quivalente Formulierungen:

Das Prinzip von THOMSON: Es ist unmoéglich, eine zyklisch arbeitende Ma-
schine zu konstruieren, die keinen anderen Effekt produziert als die Ent-
nahme von Wirme aus einem Behilter und die Verrichtung eines gleichen
Betrages an Arbeit.

Das Prinzip von CLAUSIUS: Es ist unmoéglich, eine zyklisch arbeitende Ma-
schine zu konstruieren, die keinen anderen Effekt produziert als die Uber-
tragung von Wirme von einem kélteren auf einen wirmeren Korper.
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In diesen Formulierungen hat die Forderung, daf3 die hypothetische Maschine
zyklisch arbeiten soll, eine besondere Bedeutung. Nur bei einem KreisprozeB kehrt
der arbeitende Stoff in seinen Ausgangszustand zuriick; eine zyklisch arbeitende
Maschine vollfiihrt eine Reihe von Kreisprozessen. Es ist durchaus kein Problem
und widerspricht auch nicht dem II. Hauptsatz, Wirme in einem nichtzyklischen
ProzeB vollstindig in Arbeit zu verwandeln: Man braucht nur ein Gas, das in Ver-
bindung mit einem Wirmebehilter steht, expandieren zu lassen.

Aus der Forderung des II. Hauptsatzes, daB es keinen reversiblen KreisprozeB
gibt, der einen héheren Wirkungsgrad besitzt als ein anderer reversibler Kreispro-
zeB zwischen denselben Temperaturen, ergibt sich zwingend, daB alle reversiblen
CARNOTSchen Kreisprozesse, die zwischen denselben Ausgangs- und Endtempera-
turen ablaufen, denselben Wirkungsgrad besitzen. Da die Kreisprozesse reversibel
gefiihrt werden, ist dieser Wirkungsgrad zugleich der maximal mogliche. Er ist
unabhingig vom arbeitenden Stoff und lediglich eine Funktion der beiden Grenz-
temperaturen:

Nmax = &(01, 62) [33]

3. Die thermodynamische Temperaturskala

Das Prinzip von CLAUSIUS enthilt eine Definition der Temperatur. WILLIAM
THOMSON (KELVIN) war der erste, der den II. Hauptsatz zur Definierung einer
thermodynamischen Temperaturskala verwendete, die unabhidngig von irgend-
einer thermometrischen Substanz ist. Nach [3.2] und [3.3] gilt fir den Wir-
kungsgrad eines reversiblen Kreisprozesses (unabhingig von der Natur des ar-
beitenden Stoffes; hier und im folgenden sei stets ¢ = g,.,):

+
n= % =281, 6,) [3.4]

Da g(6,, 8,) — 1 ebenfalls eine universale Funktion der beiden Temperaturen sein
muB, die wir f(0,, 6,) nennen wollen, wird aus [3.4]:

3—; = 1(6,,6,) [3.5]

Wir betrachten nun zwei CARNOTsche Kreisprozesse, die eine Isotherme bei 6,
gemeinsam haben (Abb. 3.3). Die vom Gas bei der Expansion entlang den Iso-
thermen bei 8,, 8, und 6, aufgenommenen Wirmemengen seien ¢,, ¢, und g.
Aus [3.5] erhalten wir:

g—; = 7(6,, 05); 3—2 = £(6,, 65); g—l = £(6,,63)

3 3
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Die letzte Beziehung gilt fiir einen zwischen 8, und 6, ablaufenden Kreisproze8.
Durch Kombination der ersten beiden Funktionen erhalten wir

0y, 05) = f(81,0,) £(8,, 65) [3.6]

Da 0, eine unabhingige Variable ist, konnen wir [3.6] fiir irgendeine Wahl von
0, nur erfiillen, wenn die Funktion f(8,, 8,) die Form f(8,, 8,) = F(8,)/F(8,) hat.
Hierin ist F(6) eine willkiirliche Funktion der einzigen Variablen 6. Aus [3.5] folgt
dann:

4 _ F@,) [3.7]

q: F(6,)

Abb. 3.3 Zwei Carnotsche Kreisprozesse
mit gemeinsamer Isotherme bei 8,.

Kelvin beniitzte [3.7] als Basis fiir eine thermodynamische Temperaturskala. Ein
Temperaturverhiltnis auf der Kelvin-Skala war daher definitionsgemiB gleich
dem Verhaltnis der Warmemengen, die bei einem reversiblen Kreisproze3 nach
CarnNoT aufgenommen und abgegeben werden:

42 _6 T,
q 0, T [3'8]

Fiir den Wirkungsgrad des Kreisprozesses gilt dann nach [3.2]:

_@ta _T—-T,

(CarNoTsches Theorem) [3.9]
q2 T,

Der Nullpunkt auf der thermodynamischen Skala ist physikalisch fixiert als die
Temperatur des kilteren Wiarmebehilters, bei der der Wirkungsgrad der Ma-
schine eins wird, wenn also Wirme vollig in Arbeit verwandelt wird. Aus [3.9]
geht hervor, daB n — 1 wenn 7, — 0.



Die thermodynamische Temperaturskala 91

Der aus [3.9] berechnete Wirkungsgrad ist der maximale thermische Wirkungs-
grad, den eine Warmemaschine iiberhaupt erreichen kann. Da dieser Wirkungs-
grad fiir einen reversiblen Carnotschen Kreisproze berechnet wurde, stellt er ein
Ideal dar, das die realen, irreversiblen Kreisprozesse niemals erreichen kénnen.
Wenn wir also unsere Maschine bei 393 K betreiben und die Abwarme von einem
Wirmebehilter von 293 K aufnehmen lassen, dann betrigt der maximale ther-
mische Wirkungsgrad 100/393 = 25,4%,. Wenn wir die obere Arbeitstemperatur
auf 493 K erhéhen, dann steigt der Wirkungsgrad auf 200/493 = 40,6%,. Hieraus
koénnen wir leicht sehen, warum bei der Konstruktion von Kraftwerken die Ent-
wicklung zu immer héheren Temperaturen fiir den Hochdruckteil, also fur den
»oberen Wirmebehilter« fiihrt. Theoretisch konnte man bei extrem hohen Tem-
peraturen T in [3.9] vernachlissigen und einen Wirkungsgrad nahe 1 erreichen.
In der Praxis iibersteigt der Wirkungsgrad von Dampfmaschinen selten einen
Betrag von 809 des theoretischen Wertes. Dampfturbinen kommen etwas niher
an ihren maximalen thermischen Wirkungsgrad heran, da sie weniger bewegliche
Teile besitzen und daher auch geringere Reibungsverluste erleiden.

Wenn unter Aufwendung von Arbeit eine Abkiihlung erzielt werden soll, ist der
maximale Wirkungsgrad 5’ einer solchen Kiihmaschine der eines reversiblen
Carnotschen Kreisprozesses, der als Wirmepumpe wirkt:

’ 9 9 3
=41 11 mit w=gq, — 3.10a
"=, ) , ( g2 — 4q1) [ ]

Mit [3.8] folgt:

=0
"= [3.10b]

Wenn wir z. B. ein System (K iihlschrank) in einem Raum von 303 K auf einer Temperatur von

273K halten wollen, betriagt der maximale Wirkungsgrad der Kithlmaschine n’ = % =0,90.
Dies bedeutet nach [3.10a] zugleich, daB wir unter diesen Bedingungen 4 der »nach oben«
gepumpten Wirme zusitzlich als Arbeit in das System stecken miissen. (Bei den handelsiib-
lichen Wirmepumpen braucht man rund 4 der gepumpten Wirme zusitzlich als elektrische
Energie.)

Der Arbeitsaufwand fiir die Erreichung sehr tiefer Temperaturen (S.120ff.) ist gigantisch.
Wenn wir davon ausgehen, daB der »obere Wiarmebehilter« eine Temperatur von 1K hat
(flissiges Helium, von dem stindig He-Dampf abgepumpt wird), dann ist der maximale Wir-
kungsgrad bei einer adiabatischen Entmagnetisierung (S. 123f) bei 107°K 5’ =103 Um aus
dem paramagnetischen Salz 1J herauszupumpen, miissen wir also (mindestens) 10° J an Arbeit
aufwenden. Konnte man die Temperatur des oberen Wirmebehélters nicht beliebig absenken,
strebte der Arbeitsaufwand fiir die Anndherung an den absoluten Nullpunkt gegen unendlich.
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4. Die CarnoTsche Maschine mit idealem Gas
als arbeitendem Medium

Die Temperatur auf der KeLviNschen oder thermodynamischen Skala wurde mit
dem Symbol T versehen; das gleiche Symbol hatten wir frither fiir die absolute
Temperaturskala auf der Basis der thermischen Ausdehnung idealer Gase ver-
wendet. Es kann nun gezeigt werden, daB diese beiden Skalen numerisch iden-
tisch sind; hierzu fithren wir einen CARNOTschen KreisprozeB3 mit einem idealen
Gas als Arbeitsstoff durch.

Wenn wir [2.22] und [2.23] auf die vier Einzelschritte eines Carnotschen Kreis-
prozesses anwenden, dann gilt (mit ¢ = g¢,..):

(1) Isotherme Expansion: —w, =q, =nRT,In(V,/V})
T
(2) Adiabatische Expansion: —W, = — j C,dT; ¢g=0
T2
(3) Isotherme Kompression: wy = —¢q, = —nRT;In(V,/V5)

Ty
(4) Adiabatische Kompression: wy= | CpdT; g=0
. TS

Wenn wir diese Einzelausdriicke addieren, dann erhalten wir fiir die insgesamt
verrichtete Arbeit:

—w= —w; —wy — w3 —w, =nRT,In (V,/V}) + nRT; In(V,/V3).
Nach [2.27] ist V,/V, = V3/V,; wir konnen also schreiben:

—w=nR(T, — T)In(V>/V})
und
—w ,-T)

q2 T,

Dies ist nichts anderes als [3.9], womit die Identitit der thermodynamischen
Temperaturskala mit der des Gesetzes fiir ideale Gase bewiesen ist.

5. Die Entropie

Wir konnen das CarNOTsche Theorem [3.9] fiir einen reversiblen Carnotschen
KreisprozeB in den Temperaturgrenzen 7, und 7; unabhéngig vom arbeitenden
Stoff in der Form eines Erhaltungssatzes schreiben:
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2 9 _ 3.11
T, T, [3.41]

Wir werden nun dieses Theorem auf einen beliebigen Kreisprozel ausdehnen und
dabei zeigen, daB der II. Hauptsatz der Thermodynamik zu einer neuen Zustands-
funktion fiihrt, der Entropie.

Jeder reversible zyklische ProzeB kann in eine Anzahl von Carnotschen Kreis-
prozessen aufgeteilt werden. Abb. 3.4 zeigt einen allgemeinen KreisprozeB AN A
in einem PV-Diagramm. In diesen KreisprozeB wurde ein System aus Adiabaten
eingezeichnet. Diese konnen wir beliebig eng ziehen, so daB der allgemeine
KreisprozeB in eine Vielzahl von Kreisprozessen mit unendlich kleinen Teilab-
schnitten wie A4’ und BB’ unterteilt wird, wobei jeder infinitesimale Kreisprozel3
durch ein Adiabatenpaar begrenzt wird. Wir brauchen nun unendlich viele Warme-
behilter, deren Temperatur sich jeweils nur um einen unendlich kleinen Betrag
unterscheidet; aus diesen Behiltern wird Wiarme auf den arbeitenden Stoff iiber-
tragen, wenn dieser auf seinem Weg durch den KreisprozeB mit den aufeinander-
folgenden Behiltern in Kontakt gebracht wird.

Abb. 3.4 Allgemeiner Kreisproze. Der in einem PV-
Diagramm dargestelite KreisprozeR ANA wird von einer
Adiabatenschar durchsetzt (gestrichelte Linien). Dieses
Diagramm dient zum Beweis, daR® das Carnotsche Theo-
rem [3.11] auf einen beliebigen Kreisprozet angewandt
werden kann.

Wir ziehen eine infinitesimale Isotherme von A nach C. Nun sei dg, die Warme-
ibertragung auf der Strecke 44" und dq, die Wirmeiibertragung entlang der
Isothermen AC. Wenn wir den I. Hauptsatz der Thermodynamik auf den infini-
tesimalen KreisprozeB 44’ CA anwenden, dann erhalten wir:

—dw =dq, ~dq;

Der Betrag von dw wird durch die Flache des kleinen Kreisprozesses dargestellt;
er ist daher eine Infinitesimale zweiter Ordnung und kann im Vergleich zu
dq, ~ dq5 vernachlissigt werden. Dies heilt, daB wir die bei jedem Streifen des
Kreisprozesses, definiert durch ein Paar benachbarter Adiabaten, auf den arbei-
tenden Stoff iibertragene Wirme einer entsprechenden Warmeiibertragung in
einem isothermen ProzeB gleichsetzen konnen. Dasselbe Argument muB auch fiir
die Wirmemengen dg, und d¢; am anderen Ende jedes Adiabatenpaares gelten.



94 3. Kapitel: Entropie und freie Energie, der II. Hauptsatz der Thermodynamik

Da ACB'D ein Carnotscher KreisprozeB ist, kénnen wir [3.11] anwenden und
erhalten dann:

dq, . dg, _
T, T 1, 0

Wir kénnen nun jeden durch ein Adiabatenpaar definierten Streifen des allge-
meinen Kreisprozesses in gleicher Weise behandeln; wir erhalten dann fiir den
gesamten Kreisprozef3:

§ ng',i =0 (g, = reversibel iibertragene Wirme) [3.12]

Diese Gleichung gilt fir jeden reversiblen Kreisprozef.

Hier sei daran erinnert (s. S.49), daB das Verschwinden eines Kreisintegrals be-
deutet, daB der Integrand ein vollstindiges Differential irgendeiner Zustands-
funktion des Systems ist. Wir kénnen daher eine neue Zustandsfunktion folgen-
dermafien definieren:

_ d4q,..
ds = 5 [3.13]

Fiir einen Ubergang vom Zustand 4 in den Zustand B gilt:
B
AS = _‘ dqrev/T
A
Es ist daher:
B A
A B

Die Funktion S wurde zuerst von CLAUSIUS (1850) eingefiihrt; er nannte sie die
Entropie (von tgenew, eine Richtung geben). Die Gleichung [3.13] besagt, daB

7

: Abb. 3.6 Carnotscher Kreisproze® in einem
= TS-Diagramm Die gerasterte Flache entspricht
1 der reversibel auf das System (ibertragenen
5 S5 S  Warmemenge: TdS.
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das unbestimmte Differential dq,., bei Multiplikation mit 1/7T ein bestimmtes
Differential wird; 1/T nennt man einen integrierenden Faktor. Der Integrand

B B
_[ dq.., hingt vom Reaktionsweg ab, der Integrand j dq,../T jedoch nicht. Dies
A A

ist eine weitere, alternative Aussage des II. Hauptsatzes der Thermodynamik.

Es ist informativ, das dem PV-Diagramm der Abb. 3.1 analoge 7.S-Diagramm
(Abb. 3.5) eines Carnotschen Kreisprozesses zu betrachten. Im PV-Diagramm
ist die Fliche unter der Kurve ein MaB fiir die Arbeit, die bei Beschreiten des an-
gezeigten Weges verrichtet wird. Im 7'S-Diagramm ist die von der Kurve ein-
geschlossene Fliche ein MabB fiir die vom System aufgenommene Wirme. Tem-
peratur und Druck sind intensive GréB8en, Entropie und Volumen extensive. Die
Produkte PdV und TdS haben beide die Dimension einer Energie.

6. Die Kombination des I. und II. Hauptsatzes
der Thermodynamik

Aus [3.13] und [2.4] erhalten wir eine wichtige Beziehung, die eine Kombination
des I. und II. Hauptsatzes darstellt:

dU =TdS — PdV [3.14]
Diese Beziehung 148t sich auf jedes System anwenden, das eine konstante Zu-

sammensetzung besitzt und nur P V-Arbeit erlaubt. Aus der Funktion U (S, V) er-
gibt sich auBerdem:

oU oU
dU = (ﬁ),,ds + <W)SdV

Unter Verwendung von [3.14] erhalten wir fiir ein isochores System eine neue
Beziechung fiir die Temperatur

ouU

() - 345
und fiir ein isentropisches System eine neue Beziehung fiir den Druck:

ou

=) =_p 3.16

(57). [46]

Durch diese Gleichungen werden die intensiven Variablen P und 7T durch die
extensiven Variablen U, V' und S des Systems ausgedriickt.
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7. Die Ungleichung von CLAUSIUS

[3.12] gilt fiir einen reversiblen KreisprozeB. CLAUSIUS zeigte nun, daB fiir einen
KreisprozeB, der irgendwo einen irreversiblen Schritt enthilt, das Kreisintegral
iiber dq/T stets kleiner als null ist:

98 dq‘—j',"" <0 (dqeev = irreversibel {ibertragene Wirme) [3.17]

Das T in dieser Beziehung bedeutet die Temperatur des Wiarmebehélters, von
dem aus die Wiarme auf das System iibertragen wird, und nicht die Temperatur
des Stoffes, der die Wirme aufnimmt. Bei einem reversiblen Vorgang ist diese
Unterscheidung unnétig, da sich unter reversiblen (Gleichgewichts-)Bedingungen
kein Temperaturgradient ausbilden kann. Der Beweis fiir [3.17] beruht auf der
Tatsache, daB der Wirkungsgrad eines irreversiblen CARNOTschen Kreisprozesses
stets kleiner ist, als der eines reversiblen, der im selben Temperaturbereich ab-
lduft. Bei einem reversiblen KreisprozeB liefert die isotherme Ausdehnung die
maximale Arbeit, wiahrend andererseits die isotherme Kompression einen mini-
malen Arbeitsaufwand erfordert; der Wirkungsgrad ist also beim reversiblen
ProzeB am hochsten. Fiir einen irreversiblen ProzeB muB daher nach [3.9] gelten:

q9: + 4, < ,-T
q2 T,

Durch Umformulierung erhalten wir hieraus:

P d1
22 4 A <0
T, T,

Diese Beziehung 148t sich fiir den allgemeinen irreversiblen Kreisproze erweitern,
indem man dem auf Abb. 3.4 beruhenden Argument folgt. Statt [3.12] fiir den
reversiblen Fall erhalten wir dann die Ungleichung von Clausius [3.17].

In anderer Form lautet diese Ungleichung

SB—SA >0

Hiernach kann die Entropie eines abgeschlossenen Systems bei einem beliebigen
Vorgang (4 — B) niemals abnehmen, im unwirklichen Grenzfall streng rever-
sibler Vorginge allenfalls gleich bleiben. Bei jedem natiirlichen Vorgang nimmt
die Entropie zu:

Satz von der Vermehrung der Entropie (CLAUSIUS 1854).

Typische irreversible Vorginge, die ohne Arbeitsverrichtung ablaufen, sind die
Ausdehnung eines Gases ins Vakuum oder die Ausfallung eines edleren Metalles
durch ein weniger edles Metall aus seiner Losung.
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8. Entropieanderungen in einem idealen Gas

Die Berechnung von Entropieinderungen ist fiir ideale Gase besonders einfach,
da in diesem Falle (QU/0¥V); =0 ist; wir brauchen also keine Energieterme auf-
grund von Kohisionskriften zu beriicksichtigen. Fiir einen reversiblen Vorgang
in einem idealen Gas verlangt der 1. Hauptsatz:

dq=dU + PdV = CpdT +nRTAV/V
Es ist also

dg _ CydT | nRAV [3.18]

=7 T Vv

Durch Integration erhilt man:
2 2
48=8,—-S,= | CydInT+ | nRdInV
1 1

Wenn C, temperaturunabhingig ist, gilt:

T, V.
48 = Cylan+annT/% [3.19]

Wenn wir die Temperatur von T; nach T, erthéhen und das Volumen konstant
halten, wird:

4S = Cyln %2 [3.20]

Steigert man z.B. die absolute Temperatur eines Mols eines idealen, monato-
maren Gases (Cy = 12,5 K~ ! mol™!) auf das Doppelte, dann steigt die Entropie
um 12,5ln2=8,66 T K *. '

Umgekehrt gilt bei einer isothermen Ausdehnung fiir die Entropiezunahme:

V. P
A4S =nRln 7, rRIn 7, [3.21]

Wenn man ein Mol eines idealen Gases auf das doppelte Volumen ausdehnt, dann
erhdht sich seine Entropie um RIn2 = 5,76 JK ™,
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9. Entropieinderungen bei Phasenumwandlungen

Samtliche Phasenumwandlungen (Schmelzen, Verdampfen, Sublimieren, enantio-
morphe Umwandlungen in Festkorpern*) sind mit Entropiednderungen verkniipft.
Beim isobaren Schmelzen eines Festkorpers stehen bei einer definierten Tempe-
ratur T, der Schmelztemperatur, Festkorper und Schmelze im Gleichgewicht.
Um eine bestimmte Menge des Festkorpers aufzuschmelzen, mufl dem System
eine bestimmte Wirmemenge zugefiihrt werden. Solange Festkorper und Schmelze
im Gleichgewicht stehen, dndert sich bei diessm Vorgang die Temperatur des
Systems nicht; die zugefiigte Wirme wird als Schmelzenthalpie AH, (latente
Schmelzwirme) des Festkorpers absorbiert. Da die Zustandsdnderung bei kon-
stantem Druck stattfindet, ist diese latente Warme gemas [2.13] gleich der Diffe-
renz der Enthalpien von fliissiger und fester Phase. Fiir ein Mol eines Stoffes gilt:

AHf=Hl‘—‘Hs

Die beim Schmelzvorgang in Erscheinung tretende latente Warme ist notwendiger-
weise eine reversible Warme, da wir uns den Schmelzvorgang in sehr viele auf-
einanderfolgende Gleichgewichtszustinde aufgeteilt denken k6nnen. Wir kon-
nen daher die Schmelzentropie 4S, durch direkte Anwendung der Beziehung
A4S = ¢,/ T bestimmen; diese Bezichung gilt fiir jeden isotherm-reversiblen Pro-

zeB3:

S, — 8, =4S, = -‘%’L [3.22]

s

Fir Eis ist z.B. 4H, = 5980 J mol ™!, so daB A4S, =(5980/273,2) J K™ ' mol ™! =
=21,90J K~ ! mol™?! ist.

Durch dieselbe Uberlegung kommen wir zu einem Ausdruck fiir die Verdampfungs-
entropie AS,. Bei der Verdampfungstemperatur 7, stehen Fliissigkeit und Dampf
im Gleichgewicht. Durch Zufuhr einer kleinen Warmemenge wird ein bestimmter
Bruchteil der Fliissigkeit verdampft; durch Entzug einer kleinen Wirmemenge
wird ein entsprechender Betrag des Dampfes kondensiert. Auch die Verdampfungs-
enthalpie 4H, ist also eine reversible Warme. Es gilt:

AH,

So=Si=48,=

[3.23]

Eine dhnliche Beziehung gilt fiir den Ubergang eines Festkdrpers von der einen
in die andere Kristallmodifikation. Wenn die Umwandlung enantiotrop ist, ste-
hen bei der Umwandlungstemperatur 7, und beim Umwandlungsdruck P, beide
Formen miteinander im Gleichgewicht. Graues und weiBes Zinn stehen z.B.
bei 286 K und 1,013 bar im Gleichgewicht: AH, betrigt 2090 J mol~!. Es ist da-
her A4S, = AH,/T, = (2090/286) JK "' mol™! = 7,31 JK "' mol~*.

* Symbolik der Indizes: f = fusio, / = liquidus, s = solidus, v = evaporatio, ¢ = transformatio.
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Tab. 3.1 zeigt die molaren Umwandlungsenthalpien und -entropien fiir eine An-
zahl von Elementen und Verbindungen.

10. Entropieanderungen in isolierten Systemen

Die Entropieinderung beim Ubergang vom Gleichgewichtszustand 4 in einen
Gleichgewichtszustand B hat unabhingig von dem zwischen 4 und B eingeschla-
genen Weg stets denselben Wert: Die Entropie ist eine Zustandsfunktion, ihre
Anderung hingt also nur vom Anfangs- und Endzustand des Systems ab. Hierbei
ist es ganz gleichgiiltig, ob der gewihlte Vorgang reversibel oder irreversibel ist.
Die folgende Beziehung fiir eine Entropieinderung beim Ubergang von 4 nach B
gilt jedoch nur fiir einen reversiblen Vorgang (Integration [3.13]):

B

AS =Sy —S, = J dq—]:" [3.24]

A

Wenn wir die Entropiedinderung bei einem irreversiblen ProzeB bestimmen wol-
len, miissen wir uns eine reversible Methode ausdenken, um vom gleichen Aus-
gangs- zum selben Endzustand zu gelangen; anschlieBend kénnen wir [3.24] an-
wenden. Diese Methode ist charakteristisch fiir die in diesem Kapitel diskutierte
Thermodynamik, die manchmal auch Thermostatik genannt wird; hier wird die
Entropie S nur fiir Gleichgewichtszustinde definiert. Um eine Entropiednderung
zu berechnen, miissen wir daher den betrachteten ProzeB so formulieren, daB3 er
in eine Reihe aufeinanderfolgender Gleichgewichtszustinde zergliedert wird (re-
versibler Vorgang).

Bei einem isolierten System (adiabatische Prozesse) sind Wirmeaustauschvor-
ginge mit der Umgebung ausgeschlossen*. Fiir einen reversiblen Vorgang in einem
isolierten System gilt daher dg = 0 und dS = dq/T = 0; durch Integration erhal-
ten wir dann S = const. Nimmt in einem solchen Fall die Entropie in einem Teil
des Systems zu, dann muB sie im Rest des Systems um genau denselben Betrag
abnehmen.

Der spontane WiarmefluB von einem wirmeren auf einen kilteren Korper ist irre-
versibel. Um diese Warme reversibel libertragen und die EntropieAinderung be-
rechnen zu kdnnen, beniitzen wir ein ideales Gas. Wir fiilhren nun im Gedanken-
experiment nacheinander die folgenden drei Operationen durch (Abb. 3.6a).

(1) Das Gas wird in thermischen Kontakt mit dem heiflen Wdrmebehdlter (1)
gebracht und isotherm und reversibel expandiert, bis es die Wiarmemenge ¢

* Ein véllig isoliertes System ist natiirlich eine Fiktion. Vielleicht kénnte man unser gesamtes Universum als
ein isoliertes System betrachten; irgendwelche Teile davon kénnen jedoch nicht streng von ihrer Umgebung
isoliert werden. Die Genauigkeit und Empfindlichkeit unserer experimentellen Methode bestimmt also — wie
immer - die Definition unseres Systems.



