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U. Nickel Reversible und irreversible Prozesse

1.11.6 Triebkraft thermodynamischer Prozesse

Ein thermodynamischer Prozess kann spontan ablaufen, wie das Ausstrg
aus einem defekten Fahrradschlauch, er kann aber auch sehr lan
gehemmt sein, wie die Oxidation der meisten Materialien in u
Luftsauerstoff. Unabhingig davon, wie spontan oder gehe
eine Tendenz zum Ablauf zugeordnet werden. Bei spo
Triebkraft unmittelbar, bei gehemmten Prozesse
aufgehoben wurde.

Die Triebkraft ist demnach die Ursache
bestimmt aber auch reversible Pro
Vorgéinge wie auch quasi-stati
Prozesses wird die Trieb
thermodynamischen Glea
Hinsichtlich des
vielen Reakti

eim Erreichen des

noch zu beachten, dass es bei
inderung der potentiellen Energie
ch nach einer Vermehrung der Anord-
emischen Reaktionen ist Gleichgewicht
der entropische Beitrag der Triebkraft aufgrund

rimére Kriterium fiir einen reversiblen Prozess in der Physik?

et in der Chemie das primére Kriterium fiir einen reversiblen Prozess?

n ist ein physikalischer Prozess irreversibel?

elche Aussage vereint die Ansichten der Physik und Chemie zur Irreversibilitit?
. Wie ldsst sich experimentell ein quasi-statischer chemischer Prozess verwirklichen?
1.f  Geben Sie ein Beispiel fiir einen jederzeit umkehrbaren Prozess.

l.g  Wann erlischt die Triebkraft einer chemischen Reaktion?

1.1
F-1.1

1.12 Zustandsgleichungen

1.12.1 Zusammenhang zwischen zwei Grofien

Der Einfluss der Verdnderung einer Zustandsgrofle x auf das Verhalten einer anderen
ZustandsgroRe Z kann angegeben werden, wenn der Koeffizient (0Z/0x),,, genau definiert
und bekannt ist. Der Operator 0 (ausgesprochen als “de*) anstelle des Differential-
zeichens d wird angeschrieben, wenn Randbedingungen beachtet werden miissen, also
ein Einfluss durch andere ZustandsgroBen grundsidtzlich moglich ist. Bleiben diese
wihrend des betrachteten Prozesses konstant, werden sie, wie hier y und n, als Indizes
angeschrieben. Diese in der Thermodynamik immer wieder auftretende allgemeine
mathematische Beziehung soll mit Hilfe eines nicht-thermodynamischen Beispiels
erldutert werden, und zwar anhand der einfachen Geschwindigkeitsgleichung.

Als unabhidngige, also frei wihlbare Variable x wird die Zeit ¢ gewdhlt, und als
abhingige, also sich ergebende GroBe Z die wihrend der vorgegebenen Zeitspanne df
zuriickgelegte Strecke s (als ds). Der Koeffizient ist dann der Differentialquotient
(Os/0t) g p-
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Die Indizes @ und b in Gleichung bedeuten, dass der Koeffizient nur fiir bestimmte
Randbedingungen zutrifft, also beispielsweise bei einem bestimmten Punkt der
Wegstrecke oder zu einem bestimmten Zeitpunkt.

Die in Gleichung (1.20a) angegebene allgemeine thermodynamische Beziehung fiir den
Zusammenhang von zwei Gréflen wird genauso formuliert wie die daneben in Gleichung
(1.20b) wiedergegebene bekannte Beziehung fiir die Bewegung eines Korpers:

_(9Z — (8s
d2),, = ( o )y'"dx (1.20a) (ds),, (ar)a,bdr (1.20b)

Letztere ist in Abb. 1.6 anhand der Fahrt eines Fahrzeugs in einem s,7-Diagramm
dargestellt.

s/km iy Der Koeffizient (6S/Qt)a,b_ist in _jedem
A Punkt der Strecke identisch mit der

124 ds = (os/f), dt=v, dt aktuellen Geschwindigkeit des Fahr-

.. Q,y“ zeugs.

ol Geschwindigkeit: \,69 Beim Anfahren ist sein Wert niedrig und

af @slot, = v, demzufolge die wdhrend einer gewissen

Zeitspanne zuriickgelegte Strecke gering.
An der Ampel ist der Koeffizient sogar

4
g ] Ampel Eahrradweg o Null, mit dem Ergebnis, dass auch ds =0
o - ist. Auf der Autobahn fiihrt der nun hohe
O =y =i und konstante Wert des Koeffizienten zu
0 2 4 6 t/ min

einem groflen Wert von ds. Ein derart

Abb. 1.6  Variabler Koeffizient (0s/dt),;, bei hoher Koef’ﬁzlient Wird von einem
der Bewegung eines Fahrzeugs. Fahrradfahrer nicht erreicht.

Der Koeffizient entspricht der aktuellen Geschwindigkeit v des Fahrzeugs. Entsprechend
erfasst der Koeffizient 4, , den Zusammenhang zwischen den ZustandsgroBen Z und x:

dZ = 4, ,dx (1.21a) ds = v, ,dt (1.21b)

Beispiel 1.8a: Einfluss des Koeffizienten v, ; (bzw. Ay.») auf den Wert von ds (bzw. dZ). Wihrend einer
bestimmten Zeitspanne df (bzw. der Anderung dx) wird ein Auto mit hoher Geschwindigkeit eine gréf3ere
Wegstrecke ds fahren als ein Fahrradfahrer.

Beispiel 1.8b: Einfluss des Koeffizienten v, ; auf die Wahl des Wertes von dr: Um eine bestimmte Strecke
ds zuriickzulegen, muss ein Fahrradfahrer wesentlich mehr Zeit df einplanen als ein Autofahrer.

1.12.2 Allgemeine Zustandsgleichung

Eine der wesentlichen Aufgaben der Thermodynamik ist es, die Auswirkung der
Anderung einer ZustandsgroBe auf das Verhalten einer anderen ZustandsgroBe aufzu-
zeigen. Bei homogenen Reinstoffen reicht zur Beschreibung der Anderung einer seiner
ZustandsgroBen mit wenigen Ausnahmen die Betrachtung des Verhaltens von drei
weiteren Zustandsgrofen aus. Oder anders ausgedriickt: Die Verdnderung einer
ZustandsgroBe ist durch das Verhalten von drei anderen ZustandsgrofBen festgelegt,
vorausgesetzt, die zugehorigen Koeffizienten sind bekannt.

Von den sechs fundamentalen ZustandsgréBen konnen also vier herausgegriffen werden,

von denen drei als Zustandsvariablen auftreten. Eine dieser Zustandsvariablen ist oft die
Stoffmenge (bzw. in der technischen Thermodynamik die Masse). Bei der Wahl der
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verbleibenden beiden Zustandsvariablen muss dann lediglich beachtet werden, dass nicht
gleichzeitig der Druck und das Volumen oder die Temperatur und die Entropie gewahlt
werden, denn diese Wertepaare sind nicht unabhéngig voneinander bzw. kénnen nicht
gleichzeitig konstant sein. Unter dieser Einschrinkung wird der Zusammenhang Z =
Z (x,y,n) formuliert. Dies geschieht zundchst vollig formal durch Anschreiben des
vollstindigen (totalen) Differentials von Z als Summe von drei partiellen Differentialen.

Von den drei Zustandsvariablen wird sehr oft wenigstens eine konstant gehalten. Dann
kann eine Verinderung der interessierenden Zustandsgrofle bereits durch die Verin-
derung von zwei Zustandsvariablen beschrieben werden.

Werden bei einem Prozess sogar zwei der drei als Zustandsvariablen festgelegten
ZustandsgroBen konstant gehalten, hingt die Anderung der interessierenden Zustands-
groBBe sogar nur noch von einer Zustandsvariablen ab. Unter diesen Randbedingungen
kann die Gleichung (1.20a) angewendet werden. Die konstant bleibenden Zustands-
variablen miissen aber genannt werden, z. B. als Indizes.

Nachfolgend wird die Vorgehensweise zum korrekten Anschreiben einer Zustands-
gleichung schrittweise dargestellt:

Zuerst wird die Anderung der gewihlten GroBe Z, also dZ, als Summe der differentiellen
Anderung der drei gewihlten Zustandsvariablen x und y sowie der Stoffmenge n ange-
schrieben, wobei die zugehorigen Koeffizienten zundchst nur durch leere Klammern
angegeben werden.

dZ=()dx+()dy+()dn (1.22)

Dann werden in die Klammern die korrekten Differentialquotienten eingefiigt. Diese
entsprechen jeweils der Steigung eines Graphen in einem Diagramm, in dem die Grof3e Z
gegen die betrachtete Zustandsvariable aufgetragen ist. Eine weitere Erlduterung dazu
wird im Anhang A-1 (S. 329) gegeben.

_(oZ oz oz
dZ—(ax)dx+ (ay)dy +(an)dn (1.23)

AbschlieBend werden als Indizes die Randbedingungen angeschrieben, unter denen jeder
der Koeffizienten in dieser Gleichung die Anderung der GroBe Z allein bestimmt, also
wenn die beiden anderen partiellen Differentiale wegfallen. Dies ist der Fall, wenn die
differentielle Anderung dieser beiden anderen Zustandsvariablen gleich Null ist, d. h. die
GroBen selbst konstant sind.

Die als Index anzuschreibenden GrofBen sind somit die beiden anderen Zustands-
variablen. Thre Position als Index driickt aus, dass sie sich wihrend des in der Klammer
angegebenen Prozesses nicht dndern.

_(ez oz oz
i (ax )y.ndx - (ay )x,ndy * (an )),‘xdn (124)

Hinweis: Normalerweise werden die Indizes am dritten partiellen Differential in umgekehrter
Reihenfolge als x,y angeschrieben, da formal zunéchst die Anderung der Variablen x und dann
erst die Anderung der Variablen y gleich Null gesetzt werden. Im Hinblick auf eine
einheitliche Darstellung aller Gleichungen und Koeffizienten wird in diesem Lehrbuch davon
abgewichen. Am Wert des Koeffizienten dndert sich dadurch nichts. Grundsitzlich hat die
Reihenfolge aber keine Bedeutung.

Bleiben die Stoffmenge und die ZustandsgrofBe y bei einem Prozess konstant, dann ist die
Anderung von Z nur durch das erste partielle Differential gegeben. Bleibt dagegen neben
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und die Kenntnis der fundamentalen Zustandsgleichungen benétigt. Diese Zusammen-
hiange werden in Kapitel 10 erortert.

In den kalorischen Zustandsgleichungen erscheint, anders als bei den thermischen
Zustandsgleichungen, eine energetische Zustandsgrofie. Trotzdem beschreiben auch diese
Beziehungen nur indirekt die Energietibertragung.

3.1.3  Molare Innere Energie

Der Koeffizient des dritten partiellen Differentials in der Zustandsgleichung (3.2a) i
einem Reinstoff die molare Innere Energie u™:

u" = (0U/0on), r (Molare Innere Energie

Im Gegensatz zum molaren Volumen kann ein Betrag fiir die m
dann formuliert werden, wenn dem Referenzwert U,.r der
Die Absolutwerte der molaren Inneren Energie sin
Anderung, z. B. aufgrund einer Zufuhr von Energie

Der Koeftizient des dritten partiellen Differ
molare Grofle, da als Index neben einer i

Merktafel 28

Der Abs
Angaben sind nur

edingungen wird die molare Innere Energie formuliert?

iner Kithlbox mitgebrachte Getrink im Gebirge noch dieselbe Innere

im Flachland?

Mol Luft auf Meeresniveau und im Hochgebirge den gleichen Betrag an
erer Energie?

Bei welchen Prozessen éndert sich die Innere Energie eines Reinstoffes sehr stark,

selbst wenn die Temperatur konstant bleibt?

Warum ist die molare Innere Energie einer festen Substanz nicht identisch mit der
Summe der Energie von Ny Molekiilen dieser Substanz?

3.2 Der erste Hauptsatz der Thermodynamik

3.2.1 Festlegung anhand der verschiedenen Prozessgrofien

In allgemeiner Formulierung wurde der erste Hauptsatz der Thermodynamik bereits im
Kapitel 1 gebracht. So ist in einem geschlossenen System die Anderung der Inneren
Energie durch die Summe der Prozessgroflen Warme 8Q und Arbeit 3 gegeben, wobei
verschiedene Arten von Arbeit unterschieden werden. Die Energietibertragung aufgrund
von Strahlung wird in der Thermodynamik vermieden bzw. nur in Sonderféllen beriick-
sichtigt, denn damit sind keine reversiblen Prozesse moglich. Der erste Hauptsatz ldsst
sich somit in seiner kiirzesten Form folgendermalB3en formulieren:
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dU = 860 + oW (1. Hauptsatz fiir geschlossene Systeme) (3.4)

Zum Unterschied der Zeichen d und & siehe Anhang A-8 (S. 332).

Die Arbeit wird unterteilt in Volumenarbeit Wy, und sonstige Arbeit, die hier als
Nichtvolumenarbeit Wy, bezeichnet wird. Dazu zihlt die elektrochemische Arbeit, W,
aber gelegentlich auch Oberflachen- und Magnetisierungsarbeit. Nichtvolumenarbeit, vor
allem elektrochemische Arbeit, kann als Nutzarbeit, Wy, auftreten. Nutzarbeit kann
auch eine isotherm durchgefiihrte Volumenarbeit sein. Zur Nichtvolumenarbeit zhlt
auch die Dissipationsarbeit, Wpis, vor allem in Form von Reibungsarbeit. Diese ist
natiirlich niemals eine Nutzarbeit und wird einem System immer zugefiihrt. Technische
Arbeit, Wreeh, wird aufgrund der Randbedingung des ersten Hauptsatzes nicht erfasst,
wenn sie in einem offenen System auftritt. Damit ergibt sich die etwas differenziertere
Formulierung des ersten Hauptsatzes:

dU = 80 + oWy, + W,y (1. HS mit verschiedenen Arbeiten) (3.5)

Der Begriff Reibungswidrme ist irrefilhrend, denn dem System wird nicht {iber die
Systemgrenze hinweg Energie in Form von Wiarme zugefiihrt. Reibungsarbeit tritt auch in
einem adiabatischen System auf.

Merktafel 29 Nichtvolumenarbeit — Nutzarbeit

Als Nichtvolumenarbeit W, treten vor allem auf:

Elektrochemische Arbeit, Dissipationsarbeit, Oberfldchenarbeit.
Zur Nutzarbeit zdhlen die elektrochemische Arbeit sowie die isotherme Volumenarbeit.

Mit der Festlegung der Volumenarbeit nach Gleichung (1.18) (S. 23) ldsst sich der erste
Hauptsatz auch folgendermallen formulieren:

dU = 80 — p dV + W,y (3.6)

Merktafel 30 Erster Hauptsatz der Thermodynamik mit Volumenarbeit
dU = 80 — po dV + W,y

Gilltig fiir geschlossene Systeme.

Ndherungsweise zuldssig auch fiir Prozesse in quasi-geschlossenen Systemen.

Falls der Druck des Systems p bei einem Prozess immer etwa gleich dem Auflendruck p,,
ist, darf in der Beziehung (3.6) anstelle des AuBendrucks der Druck des Systems
eingesetzt werden. Sowohl fiir die Expansion wie auch fiir die Kompression folgt dann:

dU = 8Q — pdV + W,y (1. HS fiir p = pey) (3.7)

Fiir einen Prozess vom Zustand 1 zum Zustand 2 kann die Anderung der Inneren Energie
(U, — U,) somit folgendermal3en formuliert werden:

Uy -U, = 0—[pdV + W,y (P = Pex) (3.8)
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3.2.2  Erlduterung des 1. HS anhand der Erwirmung des idealen Gases

Im linken Teil der Abb. 3.2 sind im p, V -Diagramm verschiedene Prozesswege fiir die
Erwdrmung des idealen Gases (bzw. eines ndherungsweise idealen Gases) von der
Temperatur 7, = 300 K auf 7, = 600 K dargestellt. Der isochore Ubergang von A nach B
wird durch reme Wirmezufuhr ausgeldst, wihrend der adiabatische Ubergang von A
nach X allein durch Zufuhr mechanischer Energie verursacht wird. Der in beiden Féllen
vom Gas aufgenommene Energiebetrag (U, — U,) ist jedoch identisch, da sich die Innere
Energie des idealen Gases entlang einer Isotherme nicht dndert (s. Kapitel 4).

p/ bar
A 1 : 1 ]
A X " Arbeit i i
—_— — ey I
J n =1 mol TTE Arbeit | X
15 A E Warme :
1 1 I
' Wéarme . x
i A—B —» !
1 | Warme  Arbeit |
A—=D -~
] 1 1
v Warme o Arbeit |
5 D — - 1 —
C T.=600K C J ! !
2 .-—(U u ) '
1
A T =300K e (H,~H,)- !
0 T T T Lol | |

o 5 10 15 Vidm®

Abb. 3.2 Betrdge der Wdarme und der Volumenarbeit bei der auf verschiedene Weise
vorgenommenen Erwdrmung des idealen Gases. Die Summe von Wérme und Arbeit entspricht
unter Beachtung der Vorzeichenfestlegung (vgl. Merktafel 9, S. 22) immer der Anderung der

Inneren Energie. Eingetragen ist auch die Anderung der Enthalpie, die allerdings erst in
Kapitel 3.3 besprochen wird.

Die zwischen X und B auf der Isotherme liegenden Zustinde werden von A aus durch
Kompressionsarbeit und Zufuhr von Wiarme erreicht, deren Verhiltnis sich in Richtung
des Zustands B zugunsten der Wérme verschiebt. Zum Erreichen der Zustinde, die rechts
von B auf der Isotherme mit 600 K liegen, muss dem Gas ein hherer Betrag an Warme
als bei der isochoren Erwédrmung zugefiihrt werden, denn das Gas gibt hier auch Energie
in Form von Expansionsarbeit ab. Je weiter rechts von B ein Zustand liegt, desto hoher
ist der Betrag der Expansionsarbeit, desto groBer wird also auch der Betrag der insgesamt
vom Gas aufgenommenen Wirme. In schematischer Form sind diese unterschiedlichen
Wege der Energieiibertragung im rechten Teil der Abb. 3.2 dargestellt.

Die Erhohung der Inneren Energie eines Systems um einen bestimmten Betrag kann also
durch ein beliebiges Verhéltnis von tibertragener Wéarme und Arbeit erreicht werden.
Allerdings muss die Summe der Prozessgrof3en, unter Beriicksichtigung der Vorzeichen-
festlegung, genau dem Betrag der Anderung der Inneren Energie (U, — U, ) entsprechen.

3.2.3  Perpetuum Mobile erster Art

Bilden mehrere Systeme gemeinsam ein abgeschlossenes System, so ist nach dem
klassischen Satz von der Erhaltung der Energie diese konstant. Trotzdem gab es
zahlreiche Versuche, um durch Ubertragung von Energie zwischen unterschiedlichen
Systemen anhand zyklisch ablaufender Prozesse letztendlich Energie aus dem Nichts zu
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7 Entropie und zweiter Hauptsatz

7.1 Einfiihrung

Die Entropie wurde im Zusammenhang mit dem Carn
Clausius (im Jahr 1865) definiert, aber erst mit den Met
anschauliche Eigenschaft zugeordnet werden, di
System gedeutet wird. Besser ist es jedoch, dj
und der raumlichen Anordnungsméglichked

So wie jedes System ein Volumen ei
Volumen kann sich die Entropj
also nicht nur bei Gasen. ich der Entropie bei
irreversiblen Prozesse nicht zu einer ausge-
glichenen Bilanz, Gesamtsystem.

en ZustandsgréBen Druck und vor
ms. Wihrend aber die Isothermen des
darstellen, gibt es im 7,S-Diagramm keine
ziehung flir den Term 75.

etrag der Entropie eines Reinstoffs bei konstantem
ratur linear mit der Stoffmenge zu. Beim Vermischen mit
mt es jedoch nicht einfach zu einer Addition der Entropie der
ern zusdtzlich immer zu einer Vermehrung der Entropie.

Bedeutung der Entropie liegt darin, dass sie Aussagen tiiber die
itdt thermodynamischer Prozesse ermdglicht, wenn gemdll dem zweiten
atz der Thermodynamik das interessierende System gemeinsam mit seiner
mgebung als ein formal abgeschlossenes System behandelt wird. Die Zunahme der
Entropie kann dann unter besonderen Bedingungen mit der Triebkraft eines Prozesses im
betrachteten System verkniipft werden.

7.2 Definition der Entropie

7.2.1  Festlegung der Entropie iiber die reversibel iibertragene Wirme

Bei vielen Prozessen verdndern sich mehr oder weniger gut sichtbar das Volumen und
der mit der Zustandsgrofle Entropie verkniipfte Ordnungszustand des Systems. Die
experimentelle Ermittlung einer Volumendnderung ist aber keineswegs so trivial, wie
aufgrund der Anschaulichkeit dieser Zustandsgrofe vermutet werden konnte. Die
Messung einer Verdnderung des Ordnungszustands erscheint mit konventionellen
experimentellen Methoden sogar vollig unmoglich. Die Bestimmung sowohl einer
Veridnderung des Volumens wie auch der Verinderung der Entropie ist jedoch moglich,
wenn der Prozess auf einem Alternativweg unter bestimmten Randbedingungen
durchgefiihrt wird, und zwar {iber die mit der Umgebung reversibel ausgetauschte
Volumenarbeit bzw. die reversibel iibertragene Wirme. Dies wird nachfolgend in
paralleler Darstellung erlédutert.
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Anderung des Volumens

Grundlage der Betrachtung ist der in Abb.
6.1 (S.101) dargestellte isochor-isobare
Kreisprozess. In allen vier Teilschritten
wird Wirme iibertragen, aber nur auf zwei
Teilschritten tritt Volumenarbeit auf.
Dabei ist in diesem Beispiel der Betrag der
vom Gas bei seiner isobaren Expansion
verrichteten Arbeit (Fliche unter BC)
groBer als der Betrag der zur Kompression
erforderlichen Energie (Fldche unter DA).

Nun werden fiir die beiden isobaren Teil-
schritte die Quotienten der isobaren
Volumenarbeit, W=—-p(V>,-V)), und des
zugehorigen  Drucks  formuliert. Es
resultieren im Betrag identische Terme, da
die Differenz der Volumina in beiden
Teilschritten gleich ist. Die Summe dieser
Quotienten, bzw. ihr Kreisintegral hat
daher unter Beachtung der Vorzeichen den
Wert Null. Der Quotient stellt somit die
Anderung einer ZustandsgroBe dar. Dieses
Ergebnis {iberrascht nicht, denn die
Quotienten  entsprechen  jeweils  der
Anderung der ZustandsgroBe Volumen.

Bei einem isobaren Prozess kann so im
Prinzip anhand der Prozessgrofie Volumen-
arbeit die Anderung der ZustandsgroBe
Volumen berechnet werden:

@),
P

dv (p=re) (7.1)

Diese Berechnung einer Verdnderung des
Volumens aus der isobaren Volumenarbeit
kann auch fiir andere Prozesse, z. B. fiir die
vier Teilschritte des Carnotschen Kreis-
prozesses, bei denen sich der Druck kon-
tinuierlich @ndert, durchgefiihrt werden.
Allerdings muss dazu der Prozess in
zahllose Einzelschritte zerlegt werden, die
jeder fiir sich als isobar angesehen werden
konnen. Unter Beachtung der Vorzeichen-
festlegung werden dann 1m p,V-
Diagramm alle schmalen Fliachenstiicke
addiert, bzw. fiir den Grenzfall extrem
kleiner Schritte wird eine Integration
vorgenommen. Damit ergibt sich flir das

Anderung der Entropie

Bei dem in Abb. 6.2 (S. /03) dargestellten
Carnotschen Kreisprozess tritt bei allen
vier Teilschritten Volumenarbeit auf, aber
nur bei zwei Teilschritten wird Wérme
tibertragen. Der Betrag der vom Gas bei
seiner isothermen Expansion aufgenom-
menen Wirme ist grofer als der Betrag der
vom Gas bei seiner isothermen Kompres-
sion abgegebenen Wirme.

Werden die Quotienten aus der reversibel-
isotherm iibertragenen Wiarme und der
zugehorigen Temperatur gebildet, ergeben
sich im Betrag identische Terme. Dies wird
klar, wenn die der Wirme betragsmaBig
entsprechende reversible isotherme Volu-
menarbeit, also W=—nRTIn(V,/V,), je-
weils durch die Temperatur geteilt wird.
Die Summe der Quotienten aus der rever-
sibel-isotherm tUbertragenen Wiarme und
der Temperatur, bzw. ihr Kreisintegral, ist
demnach Null. Der Quotient entspricht
somit der Anderung einer ZustandsgroBe.
Diese ZustandsgroBe ist die Entropie.

Bei einem reversiblen isothermen Prozess
kann somit anhand der Prozessgrof3e
Wirme die Anderung der ZustandsgroBe
Entropie ermittelt werden:

d Qrev, 1
7

=dS (=T ((72)

Die Bestimmung einer Verdnderung der
Entropie aus der reversiblen isothermen
Prozessgrofle Wirme, ldsst sich auch bei
anderen Prozessen vornehmen, z. B. bei
den vier Teilschritten des Kreisprozesses
der Abb. 6.1 (S. 101). Dazu muss dieser
Prozess allerdings in extrem kleinen
Schritten der Verdnderung der Temperatur
unter jeweils isothermen Bedingungen
durchgefiihrt werden. Die Auftragung
erfolgt in einem 7,S-Diagramm. Dem-
zufolge wird auch die Addition schmaler
Flachen bzw. die Integration in so einem
Diagramm  vorgenommen.  Fiir  das
Kreisintegral des Quotienten aus der
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Die Verfliissigung eines realen Gases durch Druckerhthung ist also nur unterhalb der
kritischen Temperatur moglich, die Verfliissigung durch Druckverminderung nur unter-
halb der Inversionstemperatur.

Der Joule-Thomson-Koeffizient u ldsst sich durch die van der Waalsschen Ko
und b ausdriicken, wenn zunichst im vollstindigen Differential der Enth
Zustandsvariablen Druck und Temperatur der Differentialquotient (&
Ausdruck —(7(0v"/0T), — v™) und dann v™ nach dem Viriala
ersetzt wird. Die einzelnen Rechenschritte sind im Anhang A-

u = QalRT - b)/c,

10.7 Zusammenfassung

10.7.1 Zustandsgrofien

Von den Zustandsgrg
herangezogen wer

ustands eines Systems
, und zwar die Innere Energie,
e. In Verbindung mit ihren jeweils
natiirlich odynamische Potentiale bezeichnet.

r Weise zu messenden und zu verdndernden
olumen und Temperatur auf. Zu den Zustands-
pie, obwohl diese ZustandsgroBe nur umstiandlich zu
ndsvariable ist die Stoffmenge » bzw. die Masse m = n-M
etrischen Reaktionen der Reaktionsfortschritt &.

0Ben kommen als spezielle Zustandsgréen in Mischungen noch die
ntiale 4 der Komponenten i.

standsvariablen p, 7, V und S haben unterschiedliche Einheiten. Wird aber
odukt aus Druck und Volumen bzw. aus Temperatur und Entropie gebildet,
geben sich Terme mit der Dimension der Energie. Durch Addition des Terms pV zur
Inneren Energie bzw. durch Subtraktion des Terms 7S werden die oben bereits genannten
zusammengesetzten Zustandsgrofien H, A und G festgelegt.

Die wihrend eines Prozesses zwischen dem System und seiner Umgebung ausgetauschte
Energie gehort nicht zu den Zustandsgréfen, sondern zu den ProzessgréBen. Als Prozess-
groBBen treten vor allem die Wiarme Q und die Volumenarbeit Wy, sowie die
elektrochemische Arbeit 7, auf.

Der Verlauf thermodynamischer Prozesse wird wesentlich tibersichtlicher, wenn jeweils
eine der Zustandsvariablen p, V, T oder S konstant bleibt. Es lassen sich dann die in Tab.
10.4 zusammengestellten vier Prozesswege unterscheiden.

Tab. 10.4  Prozesswege und ihre Zuordnung zu den thermodynamischen Potentialen.

Prozesstyp konstante Variable Anwendung fiir
isochor Vv Uund A
isobar p Hund G
isotherm T Aund G
isentropisch S Uund H
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Bei Phasenumwandlungen und bei chemischen Reaktionen ist es moglich und auch
sinnvoll, nicht nur eine, sondern zwei der Zustandsvariablen konstant zu halten. Ver-
dndert wird dann die Stoffmenge n, allerdings bei Konstanz der Masse im System.
Isochor-isotherme Randbedingungen werden gewidhlt, wenn im Mittelpunkt des
Interesses die Anderung der Inneren Energie und/oder der Freien Energie steht. Meistens
werden jedoch isobar-isotherme Randbedingungen bevorzugt, um die Anderung der
Enthalpie und/oder der Freien Enthalpie zu erfassen.

10.7.2 Verwendung der zusammengesetzten Zustandsgrofien

Die zusammengesetzten ZustandsgréBen sind zwar in Bezug zur Inneren Energie anhand
von ZustandsgréBen des Systems genau festgelegt, reprasentieren selbst aber keine reale
Energie. Demzufolge entspricht auch eine Anderung dieser ZustandsgroBen keiner
Energie. Dies dndert sich jedoch, wenn ein Prozess unter bestimmten Randbedingungen
durchgefiihrt wird. So erhélt die Anderung der Enthalpie bei isobarer Prozessfithrung
eine konkrete energetische Bedeutung (isobar iibertragene Wirme und gegebenenfalls
auch Nichtvolumenarbeit). Bei isothermer Prozessfiihrung gilt dies fiir die Anderung der
Freien Energie (reversible Volumenarbeit und eventuell auch noch Nichtvolumenarbeit).
Die Anderung der Freien Enthalpie kann jedoch nur dann einer realen Energie
entsprechen (der reversiblen Nutzarbeit), wenn der Prozess sowohl isobar wie auch
isotherm ablduft.

Die isobare Anderung der Enthalpie erfasst beim Vermeiden von Nichtvolumenarbeit nur
die isobar {iibertragene Wiarme und ist daher die ideale ZustandsgréBe fiir kalorische
Betrachtungen. Sie wird daher fast exklusiv fiir die Angabe der bei thermodynamischen
Prozessen tibertragenen Warme verwendet. Ein reversibler Prozess ist nicht erforderlich.

Die isotherme Anderung der Freien Energie hat keine allzu groBe Bedeutung. Sie wird
zur Erfassung der reversiblen Volumenarbeit, der Nutzarbeit und der Triebkraft bei
isochoren Prozessen eingesetzt. Demgegeniiber besitzt die isobar-isotherme Anderung
der Freien Enthalpie tiberragende Bedeutung zur Ermittlung der Nutzarbeit und der
Triebkraft thermodynamischer Prozesse.

Bei nicht-isobaren bzw. nicht-isothermen Prozessen verliert die Anderung der zusam-
mengesetzten ZustandsgroBen ihren energetischen Bezug zur Anderung der Inneren
Energie. Um zumindest bei reversiblen Prozessen den korrekten Zusammenhang mit den
Prozessgroflen zu erreichen, miissen die Ergidnzungsterme Vdp und 7dS beriicksichtigt
werden. Diese haben zwar keine physikalische Bedeutung, sie sind jedoch fiir die
Erlduterung der Richtung von Phasenumwandlungen wichtig.

10.7.3 Zusammenhang zwischen den thermodynamischen Potentialen

Die thermodynamischen Potentiale beschreiben den Gleichgewichtszustand. Sie kdnnen
aber auch fiir quasi-statische Prozesse angewendet werden. Sie sind ebenso wie die
Fundamentalgleichungen allgemein giiltig. Ein Bezug zu Prozessgréfen erfordert jedoch
einen reversiblen Alternativprozess.

Die thermodynamischen Potentiale haben als eine gemeinsame Variable die Stoffmenge
bzw. den Reaktionsfortschritt. Da der Druck und das Volumen bzw. die Temperatur und
die Entropie nicht gleichzeitig als Variablen auftreten kénnen, kommen weiterhin nur die
Variablenpaare S — Vund 7T — p sowie S—p und 7— V infrage. Diese sind jeweils einem
der thermodynamischen Potentiale als ihre natiirlichen Zustandsvariablen zugeordnet.
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Die Komponente einer Mischung, anhand derer die Bedingung fiir das Phasengleich-
gewicht festgelegt bzw. ermittelt wird, kann im Prinzip frei gewihlt werden. Falls eine
der Komponenten in reiner Form in einer der Phasen vorliegt, diese Phase also allein
bildet, kommt selbstversténdlich nur diese Komponente in Betracht.

Substanzen, die nur in einer Phase vorkommen, kénnen sich zwar nicht unmittelbar an
der Einstellung des Phasengleichgewichtes beteiligen, wirken aber iiber ihren Einfluss
auf das chemische Potential der anderen Komponenten oft entscheidend mit.

Grundlegende Beziehung fiir die Erorterung der Prozesse im Phasengleichgewicht ist die
Zustandsgleichung des chemischen Potentials der Komponente i als ;= ; (7T, p, x;).
den Gleichungen (14.11a) und (14.11b) sind der Temperatur- und der Druckkoe
entsprechend den Beziehungen (9.96) und (9.95) (S. 163) bereits ausgedriick
partielle molare Entropie und das partielle molare Volumen der Substanz.

dy; = —5,dT + v,dp + RTdIng;

Gemdl diesen Beziehungen wird bei steigende
Substanz in allen Phasen, in denen sie vo
partielle molare Volumen der Substanzg
Umgekehrt nimmt mit steigender T
allen Phasen ab. Je groBer die
desto starker fdllt die Abn

Substanz in
n einer Phase ist,

Fragen zum Kapi

F-142a W ormalerweise die Stéchiometriekoeffi-

F- 14, entiale bei der Festlegung der molaren Freien
Freien Phasenumwandlungsenthalpie?

nzen bestimmen einen Phaseniibergang?

ur die Aufrechterhaltung eines Phasengleichgewichtes bei
n Druck und Temperatur und/oder der Stoffmengenverteilung?

en, die nur in einer Phase vorkommen, das Phasengleichgewicht

eren Sie fiir eine Komponente A, die in den Phasen (s) und (/) vorkommt, das
engleichgewicht unter a) isothermen und realen Bedingungen sowie b) isobaren
und nidherungsweise idealen Bedingungen.

Wird eine Substanz, die im Gleichgewicht ihrer fliissigen und ihrer festen Phase
vorliegt, bei Erhéhung des Drucks schmelzen oder erstarren?

14.3 Mehrphasige Einkomponentensysteme

14.3.1 Einfithrung

Im linken Teil der Abb. 14.1 ist das Diagramm aus Abb. 2.11 (S. 56) nochmals eingefiigt.
Die Temperatur soll hier aber in Blickrichtung, also nach hinten hin, zunehmen. Wird das
Diagramm nach links gedreht, ergibt sich in der Projektion die im rechten Teil der Abb.
14.1 gezeigte Darstellung (hier oberhalb der Temperatur 7 = — 30 °C). Das Volumen
steigt nun entgegen der Blickrichtung an. Der Zustand ist nur oberhalb von 6 bar
dargestellt, also fiir den Bereich, in dem Kohlendioxid eine fliissige Phase besitzt.
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Abb. 14.1 Ermittlung der Siededruckkurve im p,T-Diagramm anhand der Isothermen des
Zweiphasengebiets eines realen Gases im p,v™ -Diagramm. Das Zweiphasengebiet wird in
der p,v™ -Darstellung als Strecke gezeichnet, in der p,T-Darstellung dagegen als Punkt.

Jeder Punkt auf der Kurve in der p, T-Auftragung erfasst in dieser Projektion alle
Zustinde entlang der bei gleichem Druck verlaufenden Isotherme im Zweiphasengebiet
der p,v™-Darstellung. Unterhalb dieser Siededruckkurve bildet das Gas die stabile Phase
der Komponente, oberhalb ist es die fliissige Phase. An der Siededruckkurve erfolgt der
Ubergang von einer Phase zur anderen unter Verinderung des Volumens.
Im Modell einer Landschaft stellt die Siededruckkurve die Abbruchkante zwischen einer
Hochfldche (rechts) und einer tief gelegenen Fliche (links) dar. Nach rechts oben hin steigt die

tief gelegene Fldache etwas an, wihrend die Hochfldche stark abfillt. Am kritischen Punkt
treffen sie sich auf gleichem Niveau und bilden oberhalb davon eine gemeinsame Fléche.

14.3.2 Beeinflussung der Lage des Phasengleichgewichtes von Reinstoffen

14.3.2.1 Allgemeines

In einem Einkomponentensystem #ndern sich bei einem Phaseniibergang zwar die
Stoffmengen in den unterschiedlichen Phasen, die Molenbriiche bleiben in jeder Phase
aber gleich 1, denn die Substanz liegt jeweils als Reinstoff vor. Damit entfdllt in den
Gleichungen (14.11a) und (14.11b) der letzte Term. Die verbleibende Beziehung wird nun
fiir den Reinstoff in zwei benachbarten Phasen formuliert:

(d,ui[ )x‘:] = Si[ dT + 'U.,-[ dp (Reinstoff in der Phase ) (14.12a)

dpg )oy = =5 dT + v dp (Reinstoff in der Phase 1)~ (14.12b)
Entsprechend der Beziehung (14.10) gilt im Phasengleichgewicht:
vfu dp - S:[ dT = "UI! dp - 5:! dTr (Phasengleichgewicht) (14.13)

Falls der Druck und/oder die Temperatur in den beiden Phasen unterschiedlich sind, wird
zundchst ein Druck- bzw. Temperaturausgleich angestrebt. Sind Druck und Temperatur
in beiden Phasen identisch, 16st eine geringfiigige und anhaltende Verénderung einer der
Zustandsvariablen das vollstindige Verschwinden einer der beiden Phasen aus. Ein neuer
Gleichgewichtszustand kann nur erreicht werden, wenn sich die andere Zustandsvariable
in genau passender Weise ebenfalls verdndert. So miisste das System auf eine Erhéhung
der Temperatur durch eine Erh6hung des Drucks reagieren.
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Fragen zum Kapitel 16.3

F-16.3.a Gilt die Boltzmann-Verteilung nur fiir eine sehr grofe Teilchenmenge oder auch fiir
ein einzelnes Molekiil?

F-16.3.b Mit welcher Zustandsgrofle ldsst sich die Verteilung der Energie eines Molekiils auf
seine Energieniveaus verandern?

F-16.3.c Wird die Boltzmann-Verteilung angewendet, um fiir ein einzelnes Molekiil die
Verteilung seiner Energie auf verschiedene Energieniveaus zu ermitteln?

F-16.3.d Welche mittlere Energie hat im obigen Beispiel das Molekiil mit Ae =2 k77

F-16.3.e Ein Molekiil hat u. a. die Energieniveaus & = 2,50-10%°J und & = 1,25-102°J. Wie
grof} ist das Besetzungsverhéltnis der Niveaus 1 und 2 bei 25 °C und bei 500 °C?

16.4 Die molekulare Zustandssumme (Molekiilzustandssumme)

16.4.1 Energieniveaus und Exponentialterme

Ein gasformiges Molekill kann zur Verénderung seiner freien Bewegung E
kleinsten Betrigen aufnehmen. Die Translationsenergie ldsst sich somit
verdndern und die fiir das Molekiil erreichbaren Energieniveaus der
extrem eng beieinander (vgl. Abb. 17.1, S. 333). Demgegeniiber wird g4
Rotationsgeschwindigkeit eines Molekiils durch die Ubertr
Betrdge an Energie erreicht. Die Rotationsenergie kan
Energiequanten verdndert werden. Die vom Moleki
niveaus der Rotation, liegen zwar eng beieinan
Noch ausgeprdgter zeigt sich dieses Verha
frequenz eines Molekiils oder auch der
Schwingungsenergie (Oszillationse
die mit der Eigenfrequenz zus
Die fiir das Molekiil erlau
Der Energiewert &; e}
energie, Schwi
Niveau zu

trag an Energie (Rotations-
zw. aufnehmen muss, um dieses
en festgelegten Nullpunkt bezogen,
erden. Davon muss der Energiebetrag Ag
eim Ubergang von einem auf ein anderes

r Rotation und der Schwingung sind molekiilspezifisch
olekiildaten berechnet werden. Sie lassen sich aber auch mit
n-Spektroskopie bzw. der Mikrowellenspektroskopie experimen-
itteln. Basis dafiir ist die Beziehung zwischen der Teilchenenergie ¢
requenz v (in s™') bzw. der Wellenzahl v (in cm™):

hv =hc/A=hev mit v=1/A und v=cv (16.11)

h = Plancksche Konstante (= 6,626:107*Js), ¢ = Lichtgeschwindigkeit im Vakuum
(=2,998:10° ms™') und A = Wellenlinge).

Fiir jedes Molekiil und fiir jede Anregungsart (z. B. Rotation und Schwingung) gibt es
eine Vielzahl charakteristischer erlaubter Energieniveaus ¢;. Der Index i steht hier nicht
fiir die Art des Molekiils, sondern fiir die Nummer des relevanten Energieniveaus, indem
diese in Bezug auf ihre zunehmende Energie von 0, 1, 2 ... durchgezdhlt werden.
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Ein Molekiil besetzt also einen bestimmten Energiezustand, der durch seinen Energie-
eigenwert &; charakterisiert wird. Bei Kenntnis der Zahl aller Molekiile N; mit ihren
individuellen Energiewerten & kann die Gesamtenergie £ des Systems (bezogen auf
einen festgelegten Nullwert der Energie) ermittelt werden. Division dieser Energie durch
die Gesamtzahl N der Molekiile gibt die mittlere Energie £ eines jeden Molekiils des
Reinstoffs.

Zur Anregung der Rotation und der Schwingung eines zweiatomigen Molekiils mit
dquidistanten Energieniveaus wird fiir die Besetzung des ersten angeregten Energie-
niveaus die Energie A¢ = (&,—¢,) = & (mit & = 0) bendtigt. Die Besetzung des zweiten
angeregten Niveaus erfordert die Energie 2Ag, d. h. &=2¢; usw. Der fiir alle erlaubten
Energieniveaus & eines Molekiils gemeinsame Nenner k7 im Quotienten &/kT der
Boltzmann-Verteilung entspricht der Energie, die fiir Anregung eines Freiheitsgrads der
Schwingung eines Molekiils erforderlich ist. Der Bezug der Energieniveaus eines
Molekiils auf die thermische Energie k7 ermdoglicht fiir jede Temperatur eine Bewertung
des Energieniveaus beziiglich der Aufnahme von Energie.

Daher macht es Sinn, neben dem energetischen Zustand eines Niveaus einen auf die
thermische Energie bezogenen Zustand festzulegen. Allerdings wird dazu nicht einfach
der Quotienten ¢&;/kT formuliert, sondern gemdl der Boltzmann-Verteilung der
dimensionslosen Term exp(—¢g;/kT), also der Zédhler im rechten Quotienten der Gleichung
(16.10).

Die Quotienten &/kT konnen Werte zwischen Null und Unendlich haben. Da der
Quotient aber mit negativem Vorzeichen in einer einfachen Exponentialfunktion auftritt,
liegen alle Werte des Terms exp(—¢;/kT), also die auf die thermische Energie bezogenen
Zustinde des Molekiils, zwischen 1 (fiir &;/kT — 0) und 0 (fiir &/kT — ).

Die so definierten Zustinde mit Werten nahe bei 1 weisen darauf hin, dass entweder die
Energieniveaus nur eine sehr geringe Energie haben oder die Temperatur sehr hoch ist.
Umgekehrt zeigen Werte nahe 0, dass die Energieniveaus eine fiir das Molekiil fast
unerreichbar hohe Energie haben oder aber die Temperatur sehr niedrig ist. In Abb. 16.3
sind diese Grenzfille schematisch dargestellt. Dabei ist zu beachten, dass die orange
eingetragene Strecke beim Abszissenwert 0 immer dann auftritt, wenn dem untersten
Energieniveau die Energie Null zugewiesen wird.

Abb. 16.3 Darstellung der Exponential- -8/ kT

e e i
terme  (Zustinde)  der  Boltzmann-
Verteilung. In jedem Fall tritt fiir das 1.0-\
Energieniveau mit der als Null festgelegten 1 \ A I kT =<1
Energie der Wert | auf. Die Werte der 08|\  furKieine Werte von &
anderen Zustdnde liegen zwischen 1 und 0. UIN sasrriona Temperaru;
Fiir eine bestimmte Temperatur liegen alle 06 - \\
Werte der Zustinde nahe 1, wenn die Ener- J \
gie der Niveaus niedrig ist, sie sind aber — , | e | kT >> 1
nahe Null bei hohen Werten der Energie- ' 2
niveaus. " fur gro3e Werte von g
Bei vorgegebenen Energieniveaus haben . gdor el Temperatur
die Zustinde bei niedriger Temperatur - 1

' T T L

Werte nahe 0, erreichen bei hoher
Temperatur aber Werte nahe bei 1.



U. Nickel Merktafel — Register 357
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Absoluter Nullpunkt der Temperatur Merktafel 17 S. 35
Adsorptionsisothermen Merktafel 130 S.301
Allgemeine Gaskonstante Merktafel 21 S. 45
Arbeitsformen Merktafel 128 S.295
AuBere und Innere Energie Merktafel 1 S. 4
Azeotrope Punkte im Siedediagramm Merktafel 126 $:291]
Bedeutung von AG Merktafel 94 S.221
Bilanzgleichung der molaren Reaktionsgréfien Merktafel 91 S.218
Boltzmann-Verteilung Merktafel 131 S. 307
Boyle—Punkt Merktafel 24 S. 53
Boyle-Temperatur Merktafel 23 S. 52
Chemisches Potential — Definition Merktafel 67 S. 154
Chemisches Potential in idealer fliissiger Mischung Merktafel 68 S. 155
Chemisches Potential in Lésungen Merktafel 71 S. 161
Chemisches Potential in realer fliissiger Mischung Merktafel 69 S. 158
Chemisches Potential mit der Aktivitét Merktafel 72 S. 162
Chemisches Potential reiner Gase Merktafel 70 S. 159
Chemisches Potential: Abhéngigkeit von 7, p und x; Merktafel 73 S. 163
Clausius—Clapeyronsche Gleichung Merktafel 115 S. 264
Daltonsches Gesetz Merktafel 58 S. 136
Definition des pH-Wertes Merktafel 99 S.229
Definition des pK-Wertes Merktafel 98 S.229
Dritter Hauptsatz der Thermodynamik Merktafel 15 S. 26
Dritter Hauptsatz der Thermodynamik mit der Entropie Merktafel 51 S.116
Druckabhingigkeit der Zellspannung (£MK) Merktafel 113 S.254
Dulong—Petitsche Regel Merktafel 37 S. 85
Einfluss des Luftdrucks auf den Dampfdruck von Wasser Merktafel 116 S.269
Elektrochemische Zelle und Halbzelle Merktafel 104 S.238
Elektrochemisches Potential Merktafel 106 S. 240
Elektroden erster und zweiter Art Merktafel 109 S. 246
Enthalpie — allgemeine Definition Merktafel 32 S. 72
Entropie: Definition mit der reversibel {ibertragenen Wirme Merktafel 49 S.113
Entropie: Definition nach Boltzmann Merktafel 50 S. 115
Ergidnzungsterm SdT Merktafel 55 S. 130
Ergidnzungsterm Vdp Merktafel 33 S. 73
Erster Hauptsatz der Thermodynamik Merktafel 13 S. 25
Erster Hauptsatz der Thermodynamik mit Volumenarbeit Merktafel 30 S. 67
Eutektikum Merktafel 127 S. 294
Exergonische und endergonische Prozesse Merktafel 85 S.210
Exotherme und endotherme Prozesse Merktafel 62 S. 146
Expansion des idealen Gases ins Vakuum Merktafel 44 S. 100
Experimentelle Bestimmung von AH und von AG Merktafel 102 $.235
Extensive und intensive Grofen Merktafel 4 S. 9
Faraday-Konstante Merktafel 105 S.239
Freie Energie Merktafel 56 S. 130
Freie Enthalpie Merktafel 57 S.133
Freie Reaktionsenthalpie mit der Summe der Aktivititen Merktafel 88 S.212



