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Teil 1
Thermodynamik

1 Einleitung

Makroskopische Systeme im thermodynamischen Gleichgewicht kénnen trotz ihrer Komplexheit durch
wenige makroskopische Groflen (und nicht durch die GréBen der ~ 10?3 Teilchen) beschrieben werden.

2 Definitionen und Begriffe

Physikalisches System X Gesamtheit der materiellen Gebilde (Elektronen, Atome, Mo-
lekiile, ... ), die betrachtet werden sollen. ¥ wird durch Observable Volumen V', Druck p, Linge [,
Konzentrationen ¢; bei verschiedenen chemisches Komponenten, Magnetisierung M , Polarisation
]3, Temperatur T'.

Isoliertes System Physikalisches System ohne Wechselwirkung mit der Umgebung: Kein
Teilchen- und kein Energieaustausch mit der Umgebung.

Thermodynamisches Gleichgewicht Makroskopische Variable nehmen nach der Rela-
xationszeit tp konstante Werte — die Gleichgewichtswerte — an. Das System ist im thermody-
namischen Gleichgewicht. Wenn tg > tg,, t g, ist die Experimentierzeit, dann spricht man von
einem Quasigleichgewichtszustand oder metastabilen Zustand.

Ubliche thermodynamisches Probleme 31 ist in Wechselwirkung mit ¥5. 39 ist Um-
bebung von ;. 31 U X9 ist ein isoliertes System ..

isoliert
Abbildung 1: Ubliches thermodynamisches Problem

Die Art des Gleichgewichts hingt von der Art des Kontakts zwischen den beiden Systemen ab

— Arbeitsaustauschkontakt durch Anderung der mechanischen oder elektrodynami-
schen Observablen

— Wirmeaustauschkontakt mit diathermischer Wand oder thermischem Kontakt

— Teilchenaustauschkontakt , Offenes System*

Soll der Zustand eines Systems geéndert werden, so wird im idealisierten Grenzfall eine quasistatische
Zustandsinderung durchgefiihrt, so dass das System in jedem Moment im thermodynamischen
Gleichgewicht ist. Als Zustanddnderungen kommen in Frage:



e Isotherme Zustandsinderung Y1 in Kontakt mit Warmebad ¥ (Temperatur T); Xp >
Y1, damit die Kopplung mit > fiir X5 als vernachléssighare Stérung behandelt werden kann,
> p hat immer die Temperatur 7. Aulerdem kann noch Arbeit mit dem System Yo ausgetauscht

werden.
L
Z2 Z1§ zB
Abbildung 2: Isotherme Zustandsinderung
e Adiabatische Zustandsinderung Y1 kann mit Yo nur Arbeit austauschen, es findet kein

Warmeaustausch statt.

Z2 521

Abbildung 3: Adiabatische Zustandsdnderung

In einem isolierten System ¥ bezeichnet man eine Zustandséinderung an 3; als reversiblen Prozess,
wenn diese auch in umgekehrter Richtung ablaufen kann. Muss von auflen Wirme oder Arbeit an 3
abgegeben werden, heifit die Zustandsinderung / der Prozess irreversibel. Quasistatische Prozesse
(isotherme, adiabatische, ... ) sind reversibel.

Intensive Zustandsvariablen sind unabhéngig von der Teilchenzahl, also z.B. Temperatur 7', Druck
p, elektrisches Feld E , magnetisches Feld H Y e

Extensive Zustandsvariablen sind proportional zu Teilchenzahl / Substanzmenge, z.B. Volumen
V', innere Energie U, Entropie S, Magnetisierung M , Polarisation 13, .

3 Vorlaufige Definition der Temperatur

3.1 Thermischer Kontakt

Ein sich im Gleichgewicht GG befindliches System Y. kann auf zwei Arten gestort werden:

1. Ausschliellich mechanische Einwirkung ~ neuer Gleichgewichtszustand Ga. ¥ ist
thermisch isoliert / adiabatisch abgeschlossen.



2. Kontakt mit 2 ohne mechanische Arbeit zu verrichten ~ wieder neuer Gleichge-
wichtszustand Gg, ¥ befindet sich im thermischen Kontakt / Wirmeaustauschkontakt
mit Yo

Die Bezeichnung 31 befinde sich im thermischen Gleichgewicht mit 3o bedeutet, dass die Observablen
Gleichgewichtswerte angenommen haben.

3.2 Nullter Hauptsatz

Es gibt nur eine weitere' den Systemen zuordenbaren Observable, deren Werte sich
bei thermischem Kontakt zwischen zwei Systemen ausgleichen und die fiir zwei Werte im
thermischen Gleichgewicht den gleichen Wert annimmt, die Temperatur T.

Dieser Hauptsatz ist nur auf experimentelle Erfahrung zuriickzufithren und durch nichts zu beweisen.

3.3 Transitiver Charakter des thermodynamischen Gleichgewichts; Gleichheit der
Temperatur

Abbildung 4: Versuchsaufbau. Rote Wand: Warmedurchléssig; blaue Wand: Wéarmeundurchlissig

Zwischen Y1 und Y9 wird sich ein thermisches Gleichgewicht einstellen. Ebenso zwischen Y9 und Xs.
~~ also auch zwischen X1 und X3: Nullter Hauptsatz / Transitivitit der Temperatur erméglicht mittels
Hilfssystem (Thermometer) festzustellen, ob beliebige Systeme sich im thermischen Gleichgewicht
befinden (d.h. dieselbe Temperatur haben) ohne diese in Kontakt zu bringen.

3.4 Empirische Temperatur

Wenn ein System im thermodynamischen Gleichgewicht ist, kann man ihm einen Parameter ©, die
empirische Temperatur, zuordnen, der fiir zwei Systeme dann gleich ist, wenn sie sich im ther-
mischen Gleichgewicht befinden. Quantitativ lisst sich die GroBe beschreiben durch die Anderung
mechanischer oder elektrodynamischer Observablen (z.B. Stand einer Quecksilber-Séule). Eine exakte
Definition, die unabhéngig ist von empirisch-technischen Aspekten liefert 2. Hauptsatz der Thermo-
dynamik in Kapitel 4.3.2.

3.5 Erste exakte Definition der Temperatur am idealen Gas

Ein ideales Gas erfiillt fiir p — 0 die Bezichung V' (©) = V(1 + v0) mit der empirischen Temperatur
© und dem Volumenausdehnungskoeffizienten -y, der fiir alle idealen Gase gleich ist (Gay-Lussac’sches
Gesetz).

Mit der absoluten Temperatur lauten die Gesetze fiir das ideale Gas:

'neben den mechanischen und elektromagnetischen



e Gay-Lussac’sches Gesetz % = const. bei p = const.

¢ Boyle-Mariotte’sches Gesetz pV = const. bei T' = const.

e Gesetz von Charles % = const. bei V = const.

Zusammenfassung als

ﬂ _ pOVYO _ pOVmol
T To To
Ideales Gasgesetz / ideale Gasgleichung / Zustandsgleichung fiir ideale Gase

v=Rv =Nk

mit el = R = Ny - k = 8.31441

Anmerkung Fine thermische Zustandsgleichung verkniipfen extensive Variable mit
intensiven Variablen im thermischen Gleichgewicht; eine kalorische Zustandsgleichung macht
Aussagen iiber den Energiegehalt eines Systems.

Mingel dieser Temperaturdefinition

e Definition nur in Verbindung mit idealem Gas moglich (Abhilfe: 2. Hauptsatz 4.3.2)
e Keine Erklérung fiir das Phdnomen Temperatur (Abhilfe: Statistische Physik)
Darstellungen der idealen Gasgleichung: 3D, 2D

&/

Abbildung 5: Schnitte durch die Fliche bei konstanter Temperatur liefern das p — V-Diagramm (Boyle-
Mariotte’sches Hyperbeln).

Materialkoeffizienten Man kann das System auch durch Materialkoeflizienten beschreiben, die
man aus der Anderung von p und 7" und dem darauf folgenden Verhalten des Systems erhélt:

: _ 1 (oVvV
e Isobarer Ausdehnungskoeffizient a=y; (aT)p
e Isotherme Kompressibilitét K = —% ‘?—‘;)T
e Adiabatische Kompressibilitit Kg = —% (%—‘;)S
e Isochorer Druckkoeffizient =1 <g—§l>
p 1%

Sie erfiillen die Relation ﬁ = p. Fiir das ideale Gas ergibt sich a = %, K = ]lj, 6= %

6



Abbildung 6: Schnitte bei konstantem Druck ergeben die Geraden nach Gay-Lussac im V — T-
Diagramm.

Abbildung 7: Schnitte bei konstantem Volumen ergeben die Geraden des Gesetz von Charles im p —
T-Diagramm.

3.6 Zustandsgleichungen realer Gase

Nachteil der Zustandsgleichung idealer Gase: Verfliissigung wird nicht beschrieben. Im idealen Gas
haben Molekiile keine Eigenvolumina (sind Massenpunkte) und haben keine Wechselwirkungen
untereinander. Bei einem realen Gas sind diese Voraussetzungen nur bei unendlicher Verdiinnung
realisiert.

3.6.1 Van-der-Waals-Gleichung

Fiir ein Mol: p = % — v

Korrekturterme sind

e Binnendruck 7z: Berticksichtig die Wirkung der zwischenmolekularen Anziehungskréfte
(van-der-Waals-Kriifte): Da sich diese Kréfte an den Grenzflichen nicht kompensieren kénnen,
gibt es eine resultierende Kraft nach innen, wodurch sich der Binnendruck erhoht. Der
Korrekturterm ist deshalb positiv und proportional zur Dichte der anziehenden Teilchen und



zur Dichte der stofenden Umgebungsteilchen (also proportional zur Zahl der

Wechselwirkungen in der Randschicht), also oc p? o %

e Eigenvolumen / Kovolumen b: entspricht etwa dem vierfachen realen Eigenvolumen
des Molekiils.

Wegen pV (1 + #) (1- %) = RT sind die Korrekturterme po‘%d ~1072...1072 und
b~

v~ 103, unter normalen Verhiltnissen sind beide < 1.

Weitere Zustandsgleichungen fiir reale Gase sind:

3.6.2 Dieterici-Gleichung

p(V —b) = RTe” ®iv

3.6.3 Berthelot-Gleichung

(p+TLV2) (V —b) = RT

3.6.4 Redlich-Kwong-Gleichung

RT B a
V—b VTV(V -b)

p:

3.6.5 Virialentwicklung

Phaseniibergénge sind unsteter Natur (siche Maxwell-Konstruktion in 6.2), daher kann eine exakte
Zustandsgleichung nur als Reihenentwicklung nach der Teilchendichte % angesetzt werden:
Virialentwicklung

NET N N2
= (14 B~ +By | —
p v ( + 1V—|- 2<V> + )

B; = B;(T) sind die Virialkoeffizienten der Reihe; sie driicken die Abweichungen vom Verhalten des
idealen Gases aus. Genauere Behandlung in der statistischen Physik.

4 Die Hauptsitze der Thermodynamik

Die Hauptsitze der Thermodynamik sind grundlegende Axiome, die aus der Zusammenfassung
experimentellen Wissens entstanden sind.

Uberblick
e 0. Hauptsatz Definition der Temperatur anhand des thermischen Gleichgewichts
e 1. Hauptsatz Prazisierung des Begriffs Warmeenergie mit dem Begriff der mechanischen

Arbeit. Der Energiesatz wird um Warmeenergie erweitert. Definition der inneren Energie
U(V,T), die unabhéngig vom Prozess ist, der die Anderung zwischen zwei
Gleichgewichtszustdnden bewerkstelligt

2. Hauptsatz Macht Aussagen, welche Prozesse prinzipiell méglich sind. Definition der
Entropie S, die Auskunft dariiber gibt, in welche Richtung Zustandsédnderungen ablaufen.

3. Hauptsatz Beschreibt S(T) fiir T' ~ 0K, Unerreichbarkeit des absoluten
Temperaturnullpunkts



4.1 1. Hauptsatz

Experimentelle Befunde

e Bei einer adiabatischen Zustandsdnderung zwischen zwei Gleichgewichtszustéinden Gy, Go ist
die dafiir notwendige Arbeit unabhéngig vom Weg auf dem G erreicht wird. ~» Einfiihren
einer neuen Zustandsfunktion innere Energie U(z) mit W = F(x1,22) = U(z2) — U(z1) bzw.
W' = F(xl,ﬁg) + F(xg,xg) = U(wg) — U(.’L‘l) + U(afg) - U(l’g) = U(xg) — U(I‘l) =AU, U ist
bis auf additive Konstante genau bestimmt. ~» Nur auf den Anfangs- und Endzustand kommt
es an, der Weg ist nicht das Ziel, sondern unbedeutend.

e Wenn zwei Stdbe unterschiedlicher Temperatur 77,75 in Kontakt gebracht werden, kommt es
ohne Verrichtung von Arbeitsleistung zu einem Temperaturaustausch ~» die Warmemenge 6@
wird iibertragen.

e Wenn man zwei Zustéinde ohne adiabatische Isolierung ineinander iiberfiihrt, so verschwindet
AU — W nicht, sondern ist gerade die Warmemenge 6@, die dem System zu- oder abgefiihrt
wird.

Dies fithrt zum:

| AU=Q+W
1. Hauptsatz der Thermodynamik

oder differentiell: dU = §Q + dW.?

Vorzeichenkonvention AW, AQ > 0: Arbeit / Wirme vom System aufgenommen, AW, AQ < 0:
Arbeit / Wiarme vom System abgegeben.

Leistungen des 1. Hauptsatzes
e Definition der Warmemenge durch Zuriickfithrung auf mechanische Grofien
e Erweiterung des Energiesatzes
e Definition der Zustandsfunktion ,innere Energie®.

Erweiterung auf Systeme, die Teilchenaustausch mit der Umgebung haben kénnen:

AU = 6Q + 6W + 67

wobei 67 =), p;dy; mit Index 4 fiir verschiedene Teilchensorten, p; chemisches Potential der
Teilchensorte ¢ und v; Stoffmenge der Teilchensorte i. 67 ist die Anderung der inneren Energie durch
Teilchenaustausch.

4.2 Anwendungen des 1. Hauptsatzes
4.2.1 Mathematische Bemerkung: Vollstindiges Differential

Betrachte Funktion z(y, z), die (lokal) nach y = y(z, z) und z = z(z,y) auflésbar ist. Dann gibt es
folgende Zusammenhinge zwischen den partiellen Ableitungen:

’Da 6Q und §W keine vollstiandigen Differentiale sind (siche 4.2.1), werden sie mit dem Symbol § (kleine Variation)
geschrieben.



Beweis mit dox = <%)z dy + (%)ydz, %

umgeformt ergibt
_[(oe) (2 o0\ (0y\ , (0
o= [(5).(32). o [(5).(32)+ (32 J

oder 0 = Adx + Bdz. Da die Differentiale dz und dz unabhéngig voneinander sind, muss gelten
_ _ . 0. 0 _ 0 _ 0 ol _
A=0A B =0. Damit ((TZ)Z (%) = 1 und mit ( ) (STZ:) =1 auch <8y) <8—Z>x (ET;)y =—1.

I
/N
N—
I

do + (%) dz. dy in dz eingesetzt und
xX

Eigenschaften totaler Differentiale Sei dF(z,y) = A(z,y)dx + B(x,y)dy totales Differential.
Dann gilt auch dF(x,y) = (M)y dz + (%ﬁ’y))x dy. Durch Vergleich:

Az, y) = (%)y ,B(x,y) = (dF(g; y)>m. F(z,y) soll die Integrabilititsbedingung erfiillen®:

O*F(z,y) _ 0*F(z,y)
oxzdy  Oyox

(457).- (),

Dann sind die Integrale wegunabhéngig:

Damit

dF = dF < dFF =0
C1 C2 C1—C3

C1

C2
X

N,
>

Abbildung 8: Wegunabhéngigkeit der Integrale

3Eigentlich ist fiir eine Differentialform §A = E;”Zl aj(z1,x2,...,Tm)dz; die folgende Bedingung Integrabilitéitsbe-

= (%) Vi, j. Falls § A kein totales Differential ist, kann es mit einem integrierenen
I /) x ,mF#J

dingung;: ( oy )
i) Loy, mAL 3
Faktor zu einem solchen gemacht werden.
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Anwendung auf 1. Hauptsatz Die differentielle oder quasistatische Arbeit 6W kann geschrieben
werden als 0W = . Q;dg;, wobei die ¢; die generalisierten Koordinaten und @); die generalisierten
Krifte sind. Die ¢; miissen nicht unbedingt Koordinaten und @Q; Kréfte im eigentlichen Sinne sein
(Dimension Meter, Newton), aber ¢; - Q); ist immer Arbeit (gemessen in Joule).

dU ist totals Differential, § dU = 0, nicht jedoch §Q und dW: §6Q # 0, § W # 0. Fiir einen
Kreisprozess gilt jedoch: ¢ 6Q = — § 6W.

Eine alternative Formulierung des 1. Hauptsatzes ist daher

In einem abgeschlossenen System bleibt der Gesamtbetrag der Energie konstant.
Innerhalb eines Systems konnen die verschiedenen Energieformen ineinander tibergefiihrt
werden.

Es gibt also kein Perpetuum mobile erster Art. Das wire eine Maschine, die stdndig Arbeit
abgibt ohne entsprechende Energie dafiir aufzunehmen.

4.2.2 Wirmekapazititen (spezifische Wirmen)

Falls kein Phaseniibergang stattfindet, fithrt eine Warmezufuhr in einem System immer zu einer
Temperaturerhchung. Um die Temperatur um d7’ zu erhdhen, wird die Warmemenge 6Q) gebraucht,
die proportional zu dT ist, also 6Q) = CdT. C heifit Warmekapazitéit des Systems, ist eine
extensive Grofle und ist abhéingig vom Prozess auf dem die Temperaturéinderung erzielt wird.

Zur Berechnung bendétigt man

oU oU oU oU
= T)— W =|— — | dT = — — | dT
0Q =dU(V,T) -9 <6V>dv+<8T> + pdV <<8V>+p>dv+<8T)d
e Erwirmung bei konstantem Volumen dV=0 ~ C(Cy= fTT = (%)V

e Erwirmung bei konstantem Druck Cp=Cy+ ((%) —I—p) (8%

4.2.3 Ideales Gas

Vi \ TV + Vs

Gas Vakuum Gas

Abbildung 9: (Adiabatische) Expansion von Gas ins Vakuum

Bei der in Abb. 9 dargestellten Expansion von Gas ins Vakuum, die adiabatisch verlaufen soll, wird
keine Arbeit verrichtet und auch keine Wiarmemenge ausgetauscht ~ U(Ty, Vi) = U(Ts, V1 + V),

experimentell erhdlt man 71 =T5 ~» U =U(T) ~ Cy = Cy(T) = <6%§FT)>V = %. Mit der idealen
Gasgleichung ergibt sich fiir v = 1: C, — Cy = R.

Adiabatische Zustandsinderung des idealen Gases Andere Zustandsénderungen wurden
bereits in 3.5 besprochen.

oU oU oU
0=16Q=dU(V,T) — W = <av> av + <6T> AT + pdV = <<av> +p> AV + CydT

11



Fiir 1 mol ideales Gas (

(dT

Die Losung ist die

d7T __LCP_CV _Cp—CV oT
dV adiabatisch N CV (a—v) N CV

dv ) adiabatisch (K

at ov

ga):%,g—";::/ﬁ>1,denn0p—Cv:R>0. Damit

— 1)% Umformen ergibt die Differentialgleichung

oder nach Elimination von 7" mit der idealen Gasgleichung

dT dVv
R _— 1 —
7t (k—1) 7 0
’ T-V* ! = const. ‘
Adiabatengleichung
p- V% = const.
Adiabatengleichung

Adiabaten-Kurven sind im p — V-Diagramm steiler als Isothermen-Kurven, da x > 1.

isotherm

adiabatisch

\Y%

Abbildung 10: Vergleich einer Adiabaten- und Isothermen-Kurve im p—V-Diagramm.

4.3 2. Hauptsatz der Thermodynamik und Entropie

Definitionen

e Kreisprozess

Anfangs- und Endzustand sind gleich; falls der Abflauf geniigend langsam

ist spricht man von einem quasistatischen Prozess, der reversibel ist. Der Umgebungszustand
andert sich allerdings irreversibel!

e Reversibler Kreisprozess ... kann auch ohne #uflere Einfliisse umgekehrt ablaufen.

e Quasistatischer Kreisprozess Ein idealisierter Kreisprozess bei dem alle
Zustandsénderungen quasistatisch, also reversibel, ablaufen, da man sich nie vom
Gleichgewichts-Zustand entfernt. Ein Ubergang von einem Nicht-Gleichgewichts- zu einem
Gleichgewichts-Zustand ist immer irreversibel.

12



4.3.1 Carnot’scher Kreisprozess

Als Arbeitssubstanz denkt man sich das ideale Gas. Der normale Carnot-Prozess verwandelt Wirme
in Arbeit, der reversible Carnot-Prozess (Warmepumpe) pumpt Wérme von einem kilteren
Reservoir in ein wirmeres, wofiir Arbeit benotigt wird.

A

P 1

V)

Abbildung 11: Der Carnot-Prozess

Der Carnot-Prozess besteht aus vier Takten:

e 1 — 2: Isotherme Expansion Hier gilt nach dem idealen Gasgesetz % = % und

dU = CydT = 0 wegen dT = 0. Also dU = 0Q + W = 0,0W = —pdV. Damit
Wi = [{oW = [} —pdV = —NkT [} ¥ = —NkT;In (%) < 0. Es wird also Arbeit vom Gas
an der Umgebung geleistet und die Wirme Q12 = —Wips > 0 von der Umgebung aufgenommen.

e 2 — 3: Adiabatische Expansion 6Q23 = 0. Mit der Adiabatengleichung
TVt = TVy ! und dU = 6W = CydT folgt Was = [ CydT = Cy(Th — T1) < 0. Es wird
also Arbeit vom Gas an der Umgebung geleistet, Warme wird nicht ausgetauscht.

e 3 — 4: Isotherme Kompression Berechnung wie 1 — 2: ~» W34y = —NEkT51In (%) > 0.
Es wird Arbeit am Gas verrichtet und die Warme Qs34 = —Ws34 < 0 vom Gas abgegeben.

e 4 — 1: Adiabatische Kompression Berechnung wie 2 — 3: ~» Wy = Cy (11 — T») > 0.
Es wird also Arbeit am Gas verrichtet.

Die Probe mit § dU = §(6Q + 0W) = 0 verlduft positiv.

Wirkungsgrad Der Wirkungsgrad 7 ist definiert als

B Netto abgegebene Arbeit 4 AW
= Insgesamt aufgenommene Wirme Qin

Hier ist also mit den neuen Bezeichnungen Q1 := Q15 und Qs := Q34 der Wirkungsgrad
Va

In
_ =AW . Wi+ Was+Wsu+War . Q1 —Wos+Qa—Wa1 _ Q2 _ b V3 :
M="3qg = Q = , _1+Q1—1+‘T11n<¥2)-M1tder
1

4Das Vorzeichen kommt wegen der Vorzeichenkonvention von oben 4.1
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Adiabatengleichung kann man dies weiter auflésen, denn es gilt: Tﬂ/'z”‘_1 = Tg‘/g”‘_l und

TVt =TVt oder % = % Der Wirkungsgrad wird damit zun =1 — % =1nc.

4.3.2 2. Hauptsatz der Thermodynamik

oder Warum ein heifler Stein nicht unter Abkiihlung nach oben springt. . .

Kelvin’sches Prinzip / Kelvin’sche Formulierung des 2. Hauptsatzes

Es ist nicht mdglich, eine zyklisch arbeitende Maschine zu bauen, die nur aus einem
Reservoir Wirme entnimmt und sie vollstindig in Arbeit umwandelt. Dies wire ein
Perpetuum mobile 2. Art

Clausius’sches Prinzip / Clausius’sche Formulierung des 2. Hauptsatzes

Es ist ohne zusdtzliche Arbeitsleistung nicht mdglich von einem Reservoir niedigerer
Temperatur Warme auf ein Reservoir hoherer Temperatur zu ibertragen.

Dass die beiden Aussagen dquivalent sind, beweist man folgendermaflen:

1. Wenn Clausius’sches Prinzip falsch = Kelvin’sches Prinzip falsch Wenn das
Clausius’sche Prinzip falsch ist, ist die linke Aktion moglich: Lediglich AQ2 vom Reservoir mit
Ty in das Reservoir mit T3 iiberfithren ohne Arbeit zu verrichten. Die rechte Aktion ist auch

Abbildung 12: Zum 1. Teil des Beweises

mit Giiltigkeit des 2. Hauptsatzes moglich. Aber gesamt ergibt sich: Es wird lediglich AQ); in
AW umgewandelt, was dem Kelvin’schen Prinzip widerspricht!

2. Wenn Kelvin’sches Prinzip falsch = Clausius’sches Prinzip falsch a) ist moglich,
wenn das Kelvin’sche Prinzip falsch ist: Es wird nur Warme entnommen und vollstandig in
Arbeit umgewandelt. Das rechte Prinzip ist wieder auch real moglich (Warmepumpe). Aber
gesamt ergibt sich: Es wird lediglich die Warme Q2 ins wirmere Reservoir {iberfiithrt, was dem
Clausius’schen Prinzip widerspricht!

Behauptungen:
1. nc ist der maximale Wirkungsgrad einer zyklisch arbeitenden Maschine
2. Bei jedem zwischen zwei Wérmereservoiren mit 77,75 reversibel arbeitenden Kreisprozess ist
der Wirkungsgrad n =n¢c =1 — %, T < Ts.

Beweis
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Abbildung 14: Zum Beweis, dass no der maximale Wirkungsgrad ist.

e Gegeben sind zwei Kreisprozesse: C, ist ein reversibler oder irreversibler Kreisprozess, CY ist
ein riickwarts laufender Carnot-Prozess (eine Warmepumpe).

3 a — Wi — a — — —
o Esgilt n, = —%,nb— _QTZ’)‘“_ —gaf,)\b— —%,UCH-M =mn+ =1

e Wichtig ist die richtige Dimensionierung der Warmemengen: Es gilt Qu2 = —Qpo damit bleibt
das Reservoir T immer auf derselben Temperatur.

e Nun setzt man den Energiesatz an Qu1 + Qp1 + Wy + Wy, = 0. Nun muss W, + Wj, > 0 gelten,
denn ansonsten werden ja QQp + Q41 vollstindig in Arbeit umgewandelt, was nach dem 2.
Hauptsatz verboten ist.

o Also: 0 < Wy + Wy = —(Qu + Q) = §2 + §2 = Qua (£ - ).

e Da Q2 < 0 gilt (sieche Diagramm) muss also /\—la — /\ib < 0 gelten. Damit A\, > \p < mp > 14.
e Damit wire also die erste Behauptung bewiesen: ¢ ist der maximale Wirkungsgrad einer
zyklisch arbeitenden Maschine.

Zur 2. Behauptung denkt man sich die ganze Vorrichtung umgekehrt. Falls C, ein reversibler Prozess
ist geht das ohne duflere Einwirkung und es ergibt sich n, < 7,, also zusammen mit dem obigen
Ergebnis 1, = 1y, womit die 2. Behauptung bewiesen wire: Jeder reversibel arbeitende Kreisprozess
hat den Carnot-Wirkungsgrad 7¢.
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4.3.3 Definition der absoluten Temperatur

Die bisherige empirische Temperaturdefinition ist von der Substanz (Thermometersubstanz)
abhingig, die ideale Gastemperatur ist nicht realisierbar, weil es kein ideales Gas gibt. Daher:
Temperaturdefinition mittels Carnot-Prozess!

Im Carnot-Prozess ist 7 unabhéngig von der Arbeitssubstanz. Sei eine Carnot-Maschine zwischen 64
und ©9 gegeben, ©1 > Og ~» n =1— f(O1,02). Andererseits ist auch bekannt n =1 + Q2 Also

Q1
% = —f(©1,032). Teile nun den Prozess in zwei Teilprozesse I, II auf

A

P 1

V)

Abbildung 15: Zur Definition der absoluten Temperatur. Die Knicks in den Adiabaten-Kurven 2-3 und
4-1 sind natiirlich nur ein Computergrafik- Artefakt.

Esgilt iy =1— f(01,03) =1+ Q—f und nr =1+ % Das Minus-Zeichen bei 7y ergibt sich, weil
bei diesem Prozess die Warme @3 vom System aufgenommen wird, ansonsten abgegeben. Um
dieselbe Bezeichnung fiir beide Prozesse verwenden zu kénnen, muss das Vorzeichen hier eingefiihrt

werden. nr nach Q3 aufgelést und in 71 eingesetzt ergibt f(©1,02) = —m oder

% = —f(01,03) - f(O3,03) Vergleich mit % = —f(©1,02) von oben ergibt: O3 muss rausfallen,

also Ansatz f(01,03) = zgg;%. Man setzt nun g(©) = & und erhilt so n = 1 — %, worin T die
absolute (Kelvin-)Temperatur ist, die mit der idealen Gastemperatur iibereinstimmt, aber den
unbestreitbaren Vorteil hat, sich nicht auf real nicht existierende Gase zu beziehen. Auflerdem wéhlt
man die Celsius’sche Skaleneinteilung, wonach das Temperaturintervall zwischen Schmelz- und

Siedepunkt des Wassers in 100 gleiche Teile eingeteilt wird. Es gilt 77 — T = 100 bei pg = 101325Pa.

4.3.4 Entropie

n=1+ % =1- % = %2 + %1 = 0. Die Summe der reduzierten Wérmen ) _, % ist bei einem
Carnot-Prozess also gleich null. Dies gilt fiir jeden reversiblen Kreisprozess.

Wenn ein System X einen beliebigen Kreisprozess C' in isothermem Kontakt mit Reservoir R;(7;)
durchlduft und dabei die Wérmen @; austauscht, gilt . % < 0. Das Gleichheitszeichen gilt, falls C
ein reversibler Prozess ist.

Beweis

Experimentelle Anordnung wie in Abb. 16 geschildert.

Die Wirkungsgrade der C; sind 7; = —QA—{; =1+ QQ—{; =1- % = Qu = —Q;%. Wihle nun
Dimensionierung so, dass die R; auf konstanter Temperatur bleiben, also @} = —Q);. Aus dem

Energiesatz Ages = A+, Al =—=>, Q0 = TO% =-T0), % und mit der Kelvin’schen Aussage,
dass Ages > 0=, % < 0 (irreversibel) bzw. fiir reversible Prozesse (alles Prozesse umkehrbar)
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Abbildung 16: Zur Definition der Entropie.

> % >0=>, %’ = 0. Falls nun die 7; infinitesimal dicht sind und nur die infinitesimalen

Wirmen 6Q; ausgetauscht werden, kann man schreiben § JQ% =0und § éQl’% < 0. Im reversiblen
Fall gilt das Kreisintegral fiir einen beliebigen Kreisprozess, % ist also vollstdndiges Differential bzw.
% ist der integrierende Faktor fiir 6Q).

Damit kann man die neue Zustandsgrofie Entropie definieren dS = (SQ% Es gilt

S(A)—S(B) = ff (SQ%. Das Integral ist wegunabhingig, also nur abhingig von Anfangs- und
Endzustand. Man sieht, dass die Entropie bis auf eine additive Konstante eindeutig ist (mit dem 3.
Hauptsatz, Kapitel 4.5, wird S — 0 fiir 7' — 0 definiert). Die Entropie ist eine extensive Grofe.

Aus dem 1. Hauptsatz dU = 0@ + W erhélt man nun mit 6Q = T'dS fiir die Entropie

dS = £(dU — 6W).

Fiir irreversible Prozesse, z.B. die Mischung zweier Gase gilt dS > 5621'#’ S(B)—S(A4) > f ‘SQZ'%.

Beweis Man denke sich den irreversiblen Prozess durch einen reversiblen Prozess zu einem
insgesamt immer noch irreversiblen Kreisprozess ergédnzt. Dann gilt

$ % = ff 6Q’j’f€” f; 6Qf‘3“ = ff MQZ’% +S(A) —S(B) <0, also dS > ff M%. In einem
geschlossenen System gilt 6@, ¢, = 0. In einem abgeschlossenen System wird also die Entropie
maximiert, bis der Gleichgewichtszustand mit dS = 0 erreicht wird (Satz vom Wachstum der
Entropie).

Beachte Die Entropie kann auch abnehmen, wenn Wérmeaustausch mit der Umgebung
stattfinden kann.

4.4 Anwendungen des 2. Hauptsatzes
4.4.1 Euler’sche Gleichung

dU = TdS — pdV + Kdl + pdv + HAM + . ..

Die Form ist immer intensive Grofle - d(extensive Grofle). Intensive Zustandsvariable (Observable)
konnen unter Angabe aller extensiven Zustandsvariablen und dem funktionalen Zusammenhang
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berechnet werden.

Nun T(AS, AV, AL A, .. =T(S,V,l,v,...),also U =U(S,V,l,v,...). Betrachte nun
dUAS,...) =T(\S,..)d(AS) + ... = XNT(S,..)dS+...) = )\dU(S V. ) denn d(/\S) = AdS.
Auflerdem gilt, da dU totales Differential ist dU = ( ) ds + ( ) dV + ( ) dl + .... Durch
Vergleich mit dem 1. Hauptsatz dU = T'dS — pdV + ... erhélt man also

()7 () ()5 ()
Aufierdem
<8U(/\Sa,))\\V,...)> _ (a[AU(g,AV,...)]) UGSV )4 (3U(5(9;/)> _U(S,V,..)

N~

=0

Aber es gilt auch

<6U(AS@,;V,...)) _ <6U(A66(”,A§)f,---)> - (3((;f)> L

Setze nun 0.B.d.A. X\ = 1. Damit erhilt man U(S,V,...) = (%) .S +
erhilt man so die

% -V +.... Mit Gleichung (1)

(U(S,V,..) =TS —pV+Kl+p+... |
Euler-Gleichung

4.4.2 Entropie des idealen Gases

Wieder ausgehend vom 1. Hauptsatz dU = T'dS — pdV erhélt man S = %(dU + pdV). Mit der
idealen Gasgleichung pV' = vRT und dU = Cy(T")dT = vey (T')dT hat man so

1 T T
as = = (VCV(T)dT el dV) d v

V = Z/CV? +1/R7

Integrieren ergibt unter Beachtung, dass im 1-atomigen Gas fiir nicht zu tiefe Temperaturen das
Dulong-Petit-Gesetz Cy = %R = const. gilt:

T v

Ty Vo

dT d
S(T,V)—=8(Ty, Vo) = V/ / <Cv+R V> =vRIn
To Vo V

S ist also wie bereits bemerkt bis auf eine additive Konstante exakt bestimmt. Mit vR = Nk sieht
man auch gleich, dass S eine extensive Grofe, also oc N ist, obwohl der Fall variabler Teilchenzahl
gar nicht explizit mit eingeschlossen wurde.

Njw

4.4.3 Integrabilititsbedingung fiir die Entropie

Mit dem 1. dU = Q) — pdV und 2. Hauptsatz dS = ‘%Q erhilt man dS = %(dU +pdV). Es gilt
wieder fiir das totale Differential dU:

AU = (gg) T + <gg> av (2)

dS:%(Z?) dT+;,(<g(é> +p> av (3)
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Auflerdem

oS oS
_ (22 Z2 4
o5 (%) ar  (25)av .
Und wie immer die Integrabilitdtsbedingung
0%S B 028 (5)
oTovV — ovVaT

Vergleiche nun (3) mit (4):

(or)-7(5) - (&) -2((Gr) =)

Mit der Integrabilitéitsbedingung (5) erhélt man so
LU s @S L (U 1 (0U (o
TOTOV — 9TOV ~— oVoT T2 oV b T \ovoT or
Daraus erhélt man also
t\oar) "1 \\ov) P

Also einen Zusammenhang zwischen der kalorischen Zustandsgleichung U (T, V') und der thermischen

Zustandsgleichung p(7T,V):
oU\ _ _ N _qp2 (9 (P
(av) - p+T<aT> =1 <aT> (T) (7)

Aus der Messung von p(V,T') und (g—g) = Cy erhélt man also U(T, V). AuBlerdem erhélt man auch
einen Zusammenhang fiir die Entropie aus den Gleichungen (3) und (7):

1 op
ds = TC’VdT—i- (8T> dv (8)

Das Differential ist vollsténdig bestimmt. Durch Integration erhélt man S(7,V).

4.5 3. Hauptsatz der Thermodynamik (Satz von Nernst)
Nernst fand experimentell:
e Die Entropie fester Stoffe hingt nicht von der Kristallmodifikation ab

e Bei Ann#herung eines homogenen Systems an den absoluten Temperaturnullpunkt ist die
Entropie im thermischen Gleichgewicht unabhéngig von den thermodynamischen Parametern
(V,H,...) und nimmt fiir alle Stoffe einen konstanten Wert Sp an. Planck setzte dann Sp = 0
fir T =0K.

Zur Unerreichbarkeit des absoluten Nullpunktes betrachte Carnot-Prozess, dessen tiefere Temperatur
auf dem absoluten Nullpunkt gehalten werde, also T = 0 (vgl. Abb. 11). Dann folgt mit

So3 = S41 = 0 (wegen adiabatischer Prozessfithrung) und S3q = 0 (wegen Tb = 0): § dS = S12 = 0.
Andererseits gilt aber auch Sis = QT—lf > 0, also ein Widerspruch! Dieser ist nur l6sbar durch 75 > 0,
der absolute Nullpunkt léasst sich durch isotherme, reversible Prozesse nicht erreichen. Bei beliebigem
reversiblen Prozess wird die Entropiednderung umso kleiner je tiefer die Temperatur wird: AS — 0
fir T — 0.

In einem realen Experiment werden tiefe Temperaturen durch Hintereinanderschalten von
adiabatischen und isothermen Prozessen mit einer geeigneten Arbeitssubstanz erreicht. Mit Gas
erhilt man so das Linde-Verfahren, mit einem Paramagneten hat man die adiabatische
Entmagnetisierung.
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S S

Abbildung 17: Eine Folge von isothermen und isentrope (adiabatischen) Prozessen im 7' — S-Diagramm.
Das linke Bild entspricht nicht der Realitit. Dort wiirde der absolute Nullpunkt mit endlich vielen
Schritten realisiert werden, was nicht der Fall ist. Das rechte Bild zeigt, wie es tatséchlich ablduft. Der
absolute Nullpunkt ist nur mit unendlich vielen Schritten erreichbar.

Experimentell beobachtbare Materialeigenschaften bei 7' — 0

1. Isochorer Druckkoeffizient . .
_1(0p 1 Op =const. _ Ip .
B=1(%),. dS=Hovdl+ (%) v =="ds= (&) av. Mit

(0= (), == )0 0.2

2. Isobarer Ausdehnungskoeffizient % a—v . Mit der freien Enthalpie (siehe 5.2.3)
erhilt man (%)p =— (%)T. Damit a = — ( ) — 0 fiir T'— 0 wegen AS — 0.

3. Spezifische Wirme Cy = <@)V =T (@)V (aus 4.4.3) hat man

S(T,V) = S(Ty, Vo) = Ji CADAT, wobei S(Ty = 0,V) = 0 gilt. S(T, V) hat einen endlichen
Wert. Damit das Integral nlcht divergiert, muss also C'y hinreichend schnell gegen 0 gehen:
Cy(T) — 0 fiir T — 0. Vgl. Debye-Gesetz: C(T) oc T? fiir tiefe Temperaturen.

5 Thermodynamische Potentiale und Fundamentalgleichungen

Ein thermodynamisches Potential ist eine charakteristische Funktion von Zustandsgrofien
(,natiirlichen Variablen®“) aus der die iibrigen Zustandsgréfen durch Differentiation hervorgehen.
Potentiale werden in die Thermodynamik eingefiihrt, um die Gleichungen in eine dem Problem
angepasste Form zu bringen, in der die Gleichungen leichter 16sbar sind. Alles Folgendes gilt fiir das
ein Gas (einfaches System) mit den Variablen S, V,p, T

5.1 Innere Energie als thermodynamisches Potential

Die kalorische Zustandsgleichung U(V,T') benotigt noch die thermische Zustandsgleichung p(V,T),
um ein System vollstéandig zu beschreiben. Wenn man aber U als Funktion ihrer natiirlichen
Variablen S,V formuliert, dann. ..

Mit dem 1. und 2. Hauptsatz: dU = TdS — pdV bzw.

B ou(S,V) oUu(S,V)
dU_< o )Vds+< o de 9)
T(5,V) —p(5,V)

Mit S = S(T,V) folgt p(S,V) = p(S(T,V),V) = P(T,V) (thermische Zustandsgleichung) und
us,v)=U0(ST,v),vV)=U(T,V) (kalorlsche Zustandsgleichung). U(S, V) ist eine Funktion der
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extensiven Variablen S, V; die intensiven gehen daraus durch partielle Differentiation hervor. Dies ist
das Kennzeichen eines thermodynamischen Potentials. Die intensiven Variablen werden auch
verallgemeinerte Krifte genannt.

U(S,V) ist Fundamentalgleichung mit den natiirlichen Variablen S, V. Es gilt

02U (S, V)  0*U(S,V)
asov  ~ ovas

(o), =~ (ar),

Maxwell-Relation (thermodynamische Relation)

Mit Gleichung (9) folgt dann eine

5.2 Weitere thermodynamische Potentiale

Das System kann nun nicht nur durch S, V', sondern durch irgend zwei der Variablen S, V,p, T
beschrieben werden. Die Bedinungen fiir das Aufstellen thermodynamischer Potentiale sind

e Die beiden anderen Variablen miissen durch partielle Differentiation nach den unabhéngigen
Variablen aus dem Potential hervorgehen

e Das System muss vollstéindig beschrieben sein

Fiir einfache Systeme mit konstanten Teilchenzahl ergeben sich damit folgende Potentiale

U=US,V) |

Innere Energie

| H=H(S,p)=U+pV |
Enthalpie

|F=F(T,V)=U-TS |
Freie Energie

| G=G(T,p)=U+p-TS |
Gibbs’ freie Enthalpie

Die Potentiale enthalten jeweils eine thermische und eine mechanische Variable als unabhéngige
Variable.

5.2.1 Enthalpie

H=U+pV

dH =dU + pdV + Vdp = TdS — pdV + pdV + Vdp = TdS + Vdp
Also gilt H = H(S,p). Ausnutzung der Eigenschaft des totalen Differentials ergibt
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oH oH
= (Gs), 5 (5)

Man identifiziert anhand des Differentials oben:

Und aus der Integrabilitdtsbedingung erhélt man dann die thermodynamische Relation fiir die

Enthalpie:
ory _ (v
Op S_ a8 v

Achtung: Im Gegensatz zu U(S, V') haben die Summanden im Differential hier nicht die Form
intensive Variable - Differential einer extensiven Variable. Das gilt auch fiir die folgenden Potentiale.

5.2.2 Freie Energie

F=U-TS=dF =—pdV — SdT

Also F = F(V,T).
Wie oben erhélt man

oF oF
=) =TV — | =-S(T,V
(57) ——rvr . (5F) --saw)
und
oy (08
or),,  \ov)r
Aus der freien Energie erhélt man direkt die thermische Zustandsgleichung p(7, V) = — (g—{;)T und

die kalorische Zustandsgleichung U = F+TS=F —T (%)V‘ Man benutzt die freie Energie bei
reversiblen isothermen Prozessen. Dann wird dF' = —pdV = 0W (geleistete Arbeit).

5.2.3 Freie Enthalpie
G=U+pV -TS=F+pV =dG =Vdp - SdT

(), (),

5.3 Verallgemeinerung des Potentials auf Systeme mit variabler Teilchenzahl

Also G(p,T).

Das System X bestehe aus r verschiedenen Komponenten ¢ mit zugehorigen Stoffmengen v;.
Erweiterung des 1. Hauptsatzes: dU = T'dS — pdV + ", pidv;, worin p; das chemische Potential
der iten Teilchensorte ist. Das ist die Energie, die bei §W = 6@ = 0 bendtigt wird, um dem System
ein zuéstzliches Teilchen der Sorte ¢ hinzuzufiigen. Damit hat man nun U = U(S, V,v;). Es gilt damit

), ) ) e
95 ) v, ’ oV )s., ’ ' Iv; SV, ji ’

Damit
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o dU =TdS —pdV + >, pidy;
o dH =TdS +Vdp + ), pidy;
o dF = —SdT — pdV + >_, pidv;
o dG = Vdp — SAT + ¥, pudw;
Als Fundamentalgleichungen

e U=U(S,V,u)

o H=H(S,p,v;)

o F=F(T,V,1p)

o G=G(T,p,v;)

Die thermodynamischen Relationen (Maxwell-Relationen) bleiben erhalten.

5.3.1 Grofikanonisches Potential
O=U-T85-> mdy; = dQ = —pdV — SdT - > vidp;

Also Q = Q(T,V, u;).
Wie oben erhilt man wieder

o0 o0 o0
ey =-=5(T 7 5 s = - Tvai s = '7T7
(), =-smvn o () o (2) <)

Thermodynamische Relationen:

98\ _ (op oS\ [0y op\ [0y

ov ) \or ’ ou; ) \oT ’ ou; ) \oV
Dieses Potential ist zweckmé&fig fiir isotherme Systeme mit festem chemischen Potential.
Mit der Euler’schen Gleichung U = T'S — pV + 3. p1;v; hat man nun

e H=U+pV =TS+ >, pivi

o F=U-TS=—pV+>,
e G=U+pV -TS=+>, nivi
e O=U-TS -, pv; =—pV

Hier wurden nur Gase mit fester oder variabler Teilchenzahl betrachtet. Man kann die Potential
natiirlich auch fiir andere Systeme einfithren, z.B. fiir ein magnetisches System mit der Energie
dEagn = HdM ergibt sich durch Substitution

(SuT7‘/7_p7U7H7F7G7CV7CP) I <57T7M7ﬁ7U7H7F7G70]\Z7Cﬁ)

Die thermodynamischen Relationen bleiben ebenso erhalten wie die Materialeigenschaften «, (3.
Allgemein: Ist eine Zustandsfunktion U, H, F, G, ) als Funktionen ihrer natiirlichen Variablen
bekannt, so ist die thermodynamische Fundamentalgleichung gegeben. Daraus llassen sich per
partieller Ableitung alle weiteren Variablen des Systems bestimmen und aus den
Integrabilitdtsbedingungen fiir dU, . .. folgen dann die thermodynamischen Relationen
(Maxwell-Relationen).
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5.4 Thermodynamisches Potential und Gleichgewichts-Bedingungen

Idealisiert: Ein Massenpunkt bewegt sich im Potential ®. Die Bewegungsmoglichkeiten seien durch
Nebenbedingungen eingeschrankt. Der Massenpunkt befindet sich im Gleichgewicht, wenn gilt

>; Fidx; <0, wenn also das Produkt aus dufleren angreifenden Kréften und virtuellen
Verschiebungen eine Arbeit < 0 produzieren wiirde, also keine Energie frei wird bei solchen
Verriickungen. Der Massenpunkt befindet sich im Gleichgewichtszustand also in einem
Potential-Minimum: 6® = 0 A §2® > 0.

Die thermodynamischen Potential entsprechen unterschiedlichen Gleichgewichtsbedingungen je nach
Art des Kontakts des Systems mit der Umgebung. Fiir einfache Systeme (Gas) gibt es nur folgende
Kontaktarten (bei allen gilt Erhaltung der Stoffmengen v;):

e Isoliertes System U = const., V = const., §Q) = 0. Adiabatisch-isochore Prozesse

e Adiabatisch-isobare Prozesse 0Q =0,dS =TdQ =0 = S = const., p = const.

e Isochor-isotherme Prozesse V = const.,T = const. (in Kontakt mit Wérmebad)
e Isotherm-isobare Prozesse p = const., T = const. (Kolben mit konstanter Belastung,
Wirmebad)

Allgemein gilt: Q) = T'dS fiir reversible Prozesse und 6Q) < T'dS fiir irreversible Prozesse, also fiir
eine Teilchensorte T'dS > 6Q) = dU + pdV — udv.

Fiir die Losung thermodynamischer Probleme verwendet man am besten geeignete Potentiale, das
sind welche bei denen die konstant gehaltenen Grofien die natiirlichen Variablen des Potentials sind.

5.4.1 Adiabatisch-isochores System

Betrachte System X, das aus zwei Teilsystemen besteht, die durch eine verschiebbare Wand getrennt
sind: ¥ = 31 + Y. Bei allen Prozessen gilt dS > 0, im Gleichgewicht ist S = S,,42,dS = 0. Mit
X=%14+3%,U=U1+Us,V =V; + Vo,v = vy + 11 erhilt man so im Gleichgewicht

0=dS=dS5; +dS; = (351> dU; + <aSl> dVvi + <851> dvi + System2
UL Vi, % S1,v1 Y1/ w0

Mit dU; = —dU; etc. folgt dann

as— (85 _ (9%
omas= [(25) - (2 an .

da U, V,v unabhéngige Variablen sind, folgt also, dass jede Klammer in obiger Summe schon fiir sich
verschwinden muss. Mit dS = #(dU + pdV — pdv) aus 1. und 2. Hauptsatz bzw.

(%) = %, (%) =k} (g—f) = —/ und nach Einsetzen ergibt sich dann T% - T% =0— Ty =T, und
ebenso p; = pa, p1 = pe. Ist ¥ adiabatisch-isochor abgeschlossen so stellen sich U, T,V zwischen den
Teilsystemen frei ein.

5.4.2 Adiabatisch-isobares System

Es gilt H(S,p,v) =U + pV,dH = dU + pdV + Vdp. Addiere zu dU < T'dS — pdV + pdv den Term
pdV + Vdp.

dH < TdS + Vdp + pdv

Mit S, p,v = const. ~ dH < 0.
Bei realen Prozessen nimmt die Enthalpie ab, im Gleichgewicht gilt H = H,,dH = 0. Also
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o= () (28 () (3o () (20

T1-T2=0 V1-V2=0 pl—p2=0

Also
T =T ) i=VW, ) p1 = p2
5.4.3 Isotherm-isochores System
Esgilt F=U—-TS,dF =dU —TdS — SdT. Subtraktion von T'dS + SdT von
dU <TdS — pdV + pdv ergibt
dF < —S8dT — pdV + udv

Mit T, V,v = const. ~» dF < 0. Also F' = Fyn, dF = 0 im Gleichgewicht.
Betrachte wieder X = X1 + X9,V =V + Vo, v = vy + v5. Damit F(V,T,v) = F1(Vi,11) + Fa(Va, 19)
(da T = const.). Damit

oU, o
Im Gleichgewicht dv = 0 = dvy = —dvy,dVo = —dV;. Also

== ((Gn) (o)) (Go) - ()

—(p1-p2)=0 pl—p2=0

0=dS =dS51 +dS; = <8Sl> dU; + <851> dVvq + (651> dvy + Systems,
Vi,v1 U1,1 v Ui,V1

Insgesamt also hier: p; = pa, 1 = uo.

5.4.4 Isotherm-isobares System

Esgilt G=U+pV —TS5,dG =dU +pdV +Vdp —TdS — SdT. Zu dU < TdS — pdV + pdv also den
Term pdV + Vdp — TdS — SdT dazuaddieren ergibt:

dG < —SdT + Vdp + pdv

Mit T, p,v = const. ~ dG < 0.

Bei realen Prozessen nimmt dG ab bis im Gleichgewicht gilt G = G, dG = 0.
Betrachte wieder X = X1 + 3o, 71 = T» (isotherm), p; = po (isobar). Damit
G(T,p,v) = G(v1) + G(v2), also im Gleichgewicht:

ao (26 _ (06
oot (52 (2))

pl—p2=0

Also gilt p; = po. Damit kann das Gleichgewicht zwischen Fliissigkeit und Dampf bei der
Kondensation und beim Verdampfen beschrieben werden.

6 Phaseniiberginge
Eine Phase ist ein homogener Teil eines heterogenen Systems. Diese Definition ist anwendbar auf

verschiedenen Modifikationen eines Stoffes (a—,y—FEisen) und auch auf die drei Aggregatszustinde
fest, fliissig, gasférmig. Fiir die verschiedenen in sich homogenen Zustinde (nach Gibbs ist das eine
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Phase) gibt es je eine Zustandsgleichung. Wenn die Phasen im Gleichgewicht sind, sind die
intensiven Observablen gleich: p; = po,T1 =T, .. ., die extensiven Observablen nicht unbedingt. Die
Phasen konnen nebeneinander existieren und reversibel ineinander {ibergehen.

6.1 Gibbs’sche Phasenregel

Betrachte ein System X mit p Phasen ¥, ...,%,; jede Phase habe £ Komponenten (Molekiilsorten):
ui( o) =1, k: a =1...p (Stoffmenge der Komponente i in Phase «. Es gilt

(@) = Z Vi= 0 I/Z-(a). Weitere GroBen sind p(®), 7@, MEO‘) und die Konzentrationen

o) = 1 ~C§“)

1/(‘1) )
S(U,V, v ) = 8,00,dS =0 — T =T, pl@) = p, uga) = p;. Im Gleichgewicht koexistenter Phasen
sind also p, T iiberall gleich, das chemische Potential ist fiir eine Komponente in allen Phasen gleich,
aber verschiedenen Komponenten kéonnen verschiedenen chemische Potentiale haben.

= 1. Wenn nun das System isoliert ist, gilt im Gleichgewicht

’ Pmax = k+2
Gibbs’sche Phasenregel

Beweis Die Anzahl der BestimmungsgréBen betrigt fiir den Druck p(® p, ebenso p
o)

i=1¢ =1lzu

Bestimmungsgrofen frii 7(%); da die Konzentrationen noch die Nebenbedingung Z
erfiillen haben, gibt es hier nur p - (k — 1) Bestimmungsgrofien, insgesamt also
p+p+p-(k—1)=p-(k+ 1) Bestimmungsgrofien.
Gleichgewichtsbedingungen gibt es fiir Temperatur und Druck je p — 1, fiir das chemische
Potential wieder (p —1) -k, insgesamt also (p—1)+(p—1)+(p—1)-k=(k+2)-(p—1). Die Anzahl
frei widhlbarer Variablen oder Freiheitsgrade f im Gleichgewicht ist als Differenz aus den
Bestimmungsgleichungen und den Gleichgewichtsbedingungen gegeben: f = k — p + 2. Es gilt f > 0,
also bekommt man die maximale Anzahl an Phasen p,nq, mit f = 0, damit pne. = k& + 2. Q.e.d.

Beispiele
o Wasser, k=1

— 3 Phasen (Eis, Wasser, Wasserdampf) kénnen nur in einem einzigen Punkt bei bestimmten
Po, 1o koexistieren (Tripelpunkt), MW asser (pOa TO) = UEis (p07 TO) = UWasserdampf (pO’ TO)~

— p=2 — f =1: Zum Beispiel T beliebig frei wihlbar als unabhéngige Variable — p(T"). 2
Phasen konnen koexistieren.: Wasser — Wasserdampf (Dampfdruckkurve p(T")), Eis —
Wasser (Schmelzkurve p/(T')), Eis — Wasserdampf (Sublimationskurve p”(T")). Rechnerisch
sind diese Funktionen p(7") bestimmbar, wenn
pEis(0:T)s pwasser (0, T), HWasserdampf (P; T') bekannt sind. Auf der Dampfdruckkurve gilt
wasser(D; T) = wasserdampt (Ds T). Nach p = p(T') auflosen ~» Dampfdruckkurve.

e Wasser und Ammoniak, k = 2, damit ppq. = 4

— hohe Temperatur: Fliissigkeit (Wasser) und Dampf (Ammoniak) koexistieren,
p=2~ f=2 alsop, T frei wihlbar innerhalb der Grenzen der Voraussetzung (Wasser
fliissig, Ammoniak gasformig), Konzentrationen der Phasen stellen sich ein.

— Bei tieferen Temperaturen wenn Wasser zu Eis kristallisiert: p = 3 ~ f =1, also wieder
nur eine Variable frei vorgebbar, z.B. T, damit stellen sich dann p und die cga)

entsprechend ein.

— Wenn man dem System weiter Wéarme entzieht fithrt Eisabscheidung zu tiberséttigter
Losung von Ammoniak-Gas in Wasser, so dass der Ammoniak als Salz ausféllt, womit es
vier Phasen gibt und keine freien Variablen mehr.
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— Senkt man die Temperatur noch weiter fithrt das lediglich zu mehr
Ammoniak-Salz- Abscheidung.

6.2 Van-der-Waals-Gas und Phaseniiberginge

Der kritische Punkt im p—T-Diagramm entspricht derjenigen Isothermen im p-V-Diagramm, bei der
gerade die Maxwell-Gerade zu einem Punkt geschrumpft ist. Anders ausgedriickt: Derjenigen
Isothermen bei der die Van-der-Waals-Isotherme kein lokales Minimum und Maxmium mehr hat,
sondern nur noch einen Terrassenpunkt. Man erhélt die kritischen Bedingungen also durch die

Bedingungen (g—%})T =0A (%)T = 0 mit der Van-der-Waals-Gleichung. Wildes Hin- und

Her-Einsetzen ergibt Vi = 3b,pr = 577, Tk, = 257371?1%'
Dieser Erkenntis ermoglicht das Aufstellen einer reduzierten Zustandsgleichung mit der

Substitution 7 = -, w = V. , T = I Nach dem Einsetzen der kritischen Werte von oben erhiilt
. PErit Vk:rzt Tkrlt
man so die

3

_— — 1 =
<7r + w2> (Bw—1) =87
Reduzierte Van-der-Waals-Gleichung

..., die nur dimensionslose Variablen und Zahlenwerte enthélt. Damit kann man das GGesetz der
korrespondierenden Zusténde aufstellen: Die reduzierte Van-der-Waals-Gleichung sollte fiir alle
Substanzen giiltig sein, denn sie enthélt keine Materialkonstanten. Es zeigt sich experimentell, dass
sie sogar besser erfiillt ist, als die Van-der-Waals-Gleichung, von der sie abgeleitet wurde! Man sagt
nun, dass sich zwei Substanzen mit denselben (7, w, 7)-Werten in korrespondierenden Zustinden
befinden.

Kalorisches Verhalten des van-der-Waals-Gases Mit 7:

oU dp o O P
W)= ir () =1 (2) ()
(av) Pt (a:r) <a:r> T
und der van-der-Waals-Gleichung £ = % — oz erhilt man zunéchst %% = gz, daraus

. o1: 2 2 .
(g—g)T = 17z und schliefilich (%)T = % = aaTgV = a% (%) =0= Cy =Cy(T). Die
volumenkonstante Warmekapazitéit des van-der-Waals-Gases hingt nicht vom Volumen ab.

Der Phaseniibergang ist das Gebiet koexistenter Phasen, z.B. fliissig — gasférmig. Betrachte
Isotherme mit T < Ty:

Der Bereich A — B ist mechanisch instabil, (%)T > 0, das Gas mochte sich selbst komprimieren,

was unphysikalisch ist, denn in isolierten Systemen muss ein stabiles Gleichgewicht vorliegen. Es ist
jedoch experimentell moglich

e ...von By aus kommend fast bis zum Punkt B zu gelangen. Das Gas nennt sich dann
tibersittigter Dampf und kann an kleinsten Kondensationskeimen schlagartig kondensieren
~~ Nebelkammer.

e ...von Ay aus kommend fast bis zum Punkt A zu gelangen. Das Gas befindet sich dann im
Siedeverzug und kann an kleinsten Siedekeimen anfangen zu kochen / zu verdampfen
(~» Rithrmagneten), das ganze wurde in der Blasenkammer zum Nachweis ionisierenden
Teilchen ausgenutzt.

Normalerweise fingt das Gas bei By an fliissig zu werden, bis es bei Ag komplett fliissig ist. Eine
weitere Kompression erhoht dann den Druck sehr stark, da Fliissigkeiten fast inkompressibel sind.
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Abbildung 18: Maxwell-Konstruktion

Konstruktion der Maxwell-Geraden Im Gleichgewicht gilt js(p,T) = pigas(p, T). Mit der
freien Enthalpie G = U + pV — T'S = pv erhilt man p = % —|—p% — T% =u+pv—Ts
(kleingeschriebene Grofien sind molare Groen). Mit der Gleichgewichtsbedingung fiir das chemische
Gleichgewicht erhalt man so

(Ufl - ugas) + T(Sgas - 5fl) = p(vgas - Ufl) (10)

Bo(00)
[ooav = [ v = pVie. - Vi)
o) Ao (o0)

Fiihrt man das Integral auf der van-der-Waals-Isothermen ¢ aus erhélt man andererseits:

/pdV = /(Tds —du) = up — Ugas + T (5gas — Sf1)

(00)

00)

Da nun sowohl du als auch ds totale Differentiale sind ist das Integral fzo( wegunabhéngig. Es

gilt also

Bo(o) Bo(o0) Bo(o)
/ pdv = / pdv < p(vgas — vf1) = / pdv
Ao(o) Ao(o0) Ao(o)

Mit anderen Worten die beiden Flichen AgAC und ByBC sind gleich.

6.3 Verfliissigung von Gasen mit dem Joule-Thomson-Prozess

Betrachte ein adiabatisch isoliertes (6¢) = 0) Gesamtsystem mit zwei Kammern mit den Volumina
Vi, Vi, die iiber eine Drossel miteinander in Verbindung stehen. Am Anfang sei der Druck in der
linken Kammer p;(0) > 0, rechts sei ein Vakuum. Auf beiden Seiten greifen konstante Krifte an,
sodass das Gesamtsystem auch isobar ist.

Man setzt nun an: [dU = Uy — Uy = [ §W. Links wird +p1dV; an Arbeit reingesteckt, rechts die
Arbeit —padVs geleistet. Damit

0 Vo i Vo
/5W = /5W1+/ oWy = / (—Pld‘/l)+/ (—p2dVa) = / (+P1dV1)+/ (—p2dVa) = p1Vi—p2Va
0 0 0

|4t
Das lésst sich auch als Uy + p1 Vi = Uapa Vo = const. ausdriicken. Die Enthalpie bleibt also beim
Joule-Thomson-Prozess erhalten.
Beispiele fiir p1 — po & latm, T} = 25°C: Luft: AT =~ —%OC, COq: AT ~ —%OC, Hy: AT =~ +1—100C
und fiir das ideale Gas: AT = 0°C (Rechnung fiir ideales Gas siehe unten). Aulerdem hingt AT von
der Ausgangstemperatur ab und wird bei niedrigeren Temperaturen grofier.
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Abbildung 19: Joule-Thomspon

Berechnung von AT: Betrachte den differentiellen Prozess
p2 — p1 = dp, T2 — Ty =dT — dH(S,p) =TdS + Hdp = 0. Es gilt (8—S)T = (a—v) Fiir die

Entropie dS = erhalt man:
oS oS
dS(T,p)=| =—= | dT — ] d

0
(25) -0 (52 (), 1(59) 1o
8T>p_8T<T)p_ T2 8T> T "

1
dsS(T,p) = TC’pdT —dVdp

Damit

1
0=dH =T7dS+Vdp=T (TC’pdV — anp) +Vdp =CpdT + (V — aVT)dp
AT\ _aVT-v _VT( 1
dp / i N Cp N Cp T

e a = 7 (ideales Gas) — (%)H =0

Damit gibt es folgende Fille

e a> % — (%)H > 0 und da ja dp < 0 folgt damit dT" < 0: Temperaturerniedrigung bei

Entspannung

o o< % — (%)H < 0= dT > 0: Das Gas erwirmt sich, wenn es die Drossel passiert.

Allgemein gibt man eine Funktion o = a(p,T") an, um die Inversionskurve (siche unten) zu erhalten.
Wende dazu % auf beide Seiten der van-der-Waals-Gleichung an:

) (3, - () (35,

Umformen mit van-der-Waals-Gleichung;:

1 oV 1 1-2
o = — —_— — —
VA\OT ), Tq_20_b2

RTVS3

Mit der Niherung V >> b, RT'V >> a erhilt man a ~ & (1 - —|— RTV) oder

T
l o b (22 1 _ 2a 1.0 (T ;
a— 7 R gy ( BT ) und mit der Inversionstemperatur T = Rb ~ Q= R oy (TZ 1). Damit
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deN Cp T

Also Abkiihlung, wenn T' < T;. Einsetzen der van-der-Waals-Konstanten in T; ergibt T; = 2%Tk. Die
Grengzlinie zwischen Abkiihlung und Erwérmung auf der o — % =0< alp,T) = % gilt heift
Inversionskurve. So erhilt man zwar eine Bedingung fiir die Inversionskurve, es ist aber nicht
moglich, die van-der-Waals-Gleichung trivial nach V' aufzulsen.

Definition der absoluten Temperatur mit dem Joule-Thomson-Prozess

(5),- 2

Fiihre zunéchst Messungen zur empirischen Temperatur ©® mit Thermometer durch. Messergebnisse:
C, = (88) of =L (gg) p. Klar ist, dass T' = f(©) sein muss.

Es gilt: C”——CT2 &@a:%(a—v) :%(8—‘/)@&180

96 p dT ar ) p 96 )p dT>
Cp= C;,j? (12)
,dO
a=a o (13)
g _ (‘% . il(z (14)
Aus (11) = (14) folgt dann d—T % = ‘é—f (o — #) und mit (12) und (13) folgt
3% ) ‘31? C @ (a’% — l) Wegen dTiem dﬁh% erhilt man
4z g;; = %( - 14y - 4L cgg + , <= %.a’. Also schlieBlich
14T Vo 1 Va!
Td® G RL VoY

Die rechte Seite der obigen Gleichung enthélt nur empirisch bestimmbare Gréflen. Man kann sie als

Differentialgleichung auffassen:
Ty 1 ©1 /
/ —dT = / Vio‘d@d@
To T 0 V + C,

Mit der Skalenfestlegung ©g = 0°C, 01 = 100°C = ©¢ + 100°C, Ty = Ty + 100 wird die linke Seite zu
Ty+100 100

In (%) =In <1 + T())

Durch Integration der rechten Seite erhélt man einen funktionalen Zusammenhang der beiden

Temperaturen; dies erfordert aber Kenntnis der oben genannten Messungen. Das Ergebnis / der
Zusammenhang zwischen absoluter und empirischer Temperatur ist:

T=0+273.15

6.4 Dampfdruckkurve und Clausius-Clapeyron-Gleichung

Gleichgewicht in einkomponentigem System zwischen Fliissigkeit und Gas liefert mit

(0, T) = pgas(p, T) — Gu(p, T) = Ggas(p, T') die Dampfdruckkurve; analog erhélt man die
Schmelz- und die Sublimationskurve durch Auflésen nach p = p(T"). Im einkomponentigen System
liefert die Gibbs’sche Phasenregel py,q. = 1 + 2 = 3, Koexistenz aller drei ,,Phasen*(fest, fliissig,
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kritischer Punkt

Tripelpunkt

T

Abbildung 20: Tripelpunkt bei 0.0075°C und kritischer Punkt bei 374.2°C fiir Wasser

gasformig) ist also nur in einem Punkt moglich — anders ausgedriickt: die drei oben genannten
Kurven schneiden sich in einem Punkt, dem Tripelpunkt.

Alternativ erhélt man p(7") indem man eine Differentialgleichung aufstellt. Mit den
thermodynamischen Relationen aus 5.2.3 erhélt man:

0G oG
Glp+dp, T+dT)=G(p,T) + <> dp + <> dT = G(p,T) + Vdp — SdT
op ) oT »
Betrachte nun die beiden Punkte (p,T") und (p + dp,T + dT') auf der Dampfdruckkurve G y; = Gyqs:
0= Gfl(p + dpa T+ dT) - Ggas(p + dp7 T+ dT) = Gfl(pv T) + Vfldp - SfldT - Ggas(pu T) - Vgasdp +
SgasdT = Gfl(p> T) - Ggas(p7 T) +(Vfl - ‘/gas)dp + (Sgas - Sfl)dTa also:

=0

(Vi = Vgas)dp = (Sf1 — Sgas)dT

dp  Sgas —Sp _ AS
AT~ Vi —Vys AV

Definiere Verdampfungswiirme (7)) = TAS. Diese wird zur Uberwindung der Kohésionskrifte
zwischen den Teilchen bendtigt. Damit

dp _ r(T)
dI'  TAV
Clausius-Clapeyron-Gleichung

Voraussetzungen fiir die Anwendbarkeit sind AS # 0, AV # 0= pu(p,T) = pgas(p, T) und

% £ 8'“9‘15 . % £ %
oT P oT p 7 op T op T

Nur fiir solche Uberginge — das sind Phaseniibergiinge 1. Ordnung - gilt die
Clausius-Clapeyron-Gleichung.

Bei einem Phaseniibergang 2. Ordnung sind Cp, ar und 3 unstetig. Ein derartiger Ubergang
tritt zum Beispiel in Supraleitern bei der Sprungtemperatur 7, auf.

Es gilt: G = H — TS und AG = AH — TAS; hier: AG =0 und TAS = r(T), also
0=AH —r(T) < r(T) = AH. Dies ergibt eine anschauliche Bedeutung der Enthalpie als latente
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Wirme. Die Clausius-Clapeyron-Gleichung ist integrierbar, falls » = (7)), V = V(p,T') bekannt
sind.

Fiir eine qualitative Vorstellung lisst sie sich ndherungsweise integrieren mit den Nédherungen
Vi < Vgas, AV = Vgus und der idealen Gasgleichung als Néherung fiir den geséttigten Dampf:

Vyas = %. Damit erhélt man % = ;‘Q — %p = ;g:g) dT und damit
T !
T
2 = / u Q)dT,
Po To RT'

Die Messung ergibt 7(7T') ~ rp = const. Damit ldsst sich die obige Gleichung leicht integrieren:

P ro 1 g 1 0 _To
In—=——._— P :( .RTo). RT
npo R T+R T0_>p Po-e ©

Die Temperaturabhéingigkeit des Dampfdruckss wird also vornehmlich durch die latente Warme
bzw. r(T") bestimmt.

6.5 Chemische Reaktionen

In Systemen mit mehreren chemischen Komponenten sind chemische Reaktionen mdoglich. Man sucht
nun nach dem Gleichgewicht von & Komponenten (Molekiilsorten) in p Phasen. Die
Reaktionsgleichungen, z.B. 2N H3 — Ny + 3Hs lassen sich dabei kompakt als Zle 7 C; =0
schreiben, wobei C; die Komponenten ¢ = 1...k sind und die ~; die stochiometrischen Koeffizienten
/ stochiometrischen Umsatzzahlen sind. Es gilt fiir Edukte ~; < 0, fiir Produkte v; > 0. Im Beispiel
hier also Cy = NHs,v1 = —2,C9 = Na, v = 1,3 = Ho,v3 = 3. Die Gesamtzahl der Atome bleibt bei

chemischen Reaktionen natiirlich erhalten. Daraus ergeben sich die Bedingungen an die Stoffmengen

dyéa) Y2 dyla) dl/](ga)
(a)zj Oder: d ::T
dv; 71 71 Yk

_ dg(a)

£(@ ist der Reaktionsgrad, der angibt, wie weit die Reaktion bereits abgelaufen ist (0: Reaktion ist
am Anfang, 1: Reaktion ist beendet).

a=1,...,p ist die Phase.

Gleichheit besteht also fiir alle Komponenten in einer bestimmten Phase.

()

i

Die Gleichgewichtsbedingungen sind: 7(® = T, p(®) = p, 4
Gleichgewicht herrschen, das heifit

= p;. Auflerdem muss chemisches

k
> vini =0 (15)
i=1

Fiir ein Gemisch idealer Gase mit chemischen Reaktionen verwendet man folgendes chemischen
Potential:

pi = 43 (T) + RT'In <p’>
Po

Darin sind ,u? das Potential bei Standarddruck pg, und p; der Partialdruck von Komponente 1.

Also i
bi
0= Z%’Mi = Z%’ (u?(T) + RT'In ())
i=1 i

DPo
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k
0= Z%‘M?(T) + RTZ%‘ In <pl>
i=1 i

Do

i ?(T) 71 Yk S\ Vi
<:> 67% - <m> o <m) - 521 (ZJZ>
bo Po Po

N\ i

m <p> = e "t = K(T)
Po

Massenwirkungsgesetz

Man erhélt also das

K(T) ist die Temperatur-abhéngige Gleichgewichtskonstante.

Fiir die Konzentrationen ¢; = % = % erhéilt man

N\ Vi S
= (%) = ) (%)
p p

Herleitung von (15): Man denke sich ein System ¥ aus p Teilsystemen zusammengesetzt. Dann gilt
S=>P 1 8(a),dS=>"_, dS@ (U@ y(e) 1/§a), - ,Ulia)) = 0 (im thermodynamischen
Gleichgewicht).

Mit dem 1. und 2. Hauptsatz erhilt man

Lo P e @
dS:%: AU + vt - > T [ =0

Und mit 7(®) =T, Yoa dU@ = dU = 0,p(® = p, SP_, dU® = dU = 0 (im Gleichgewicht) erhilt

man

(a)

p
>3 P =0 (16)

a=1i=1

§e

gilt im Gleichgewicht

—

dndert sich durch Reaktion um %dgic“) und durch Ubergang in andere Phasen um dyi(a). Damit

p
0=dy; = > (dr{” — 7:de@)
a=1
(a)
Mit (16) ergibt das 3, 3>, “—;d¢(®) = 0. Im Gleichgewicht gilt d¢(® = d¢. Mit
o uia) = u; — % 2?21 i d€ = 0 und damit dann Zle wivi =0 (q.e.d.).

7 Mehrkomponentiges ideales Gas und Mischungsentropie

Untersuchung von Entropieinderung bei Diffusion zweier idealer Gase: Vorher, Bild 77?-1, gibt es die
Groflen 0751), p, T,V und 052), p, T,V , nachher ist das Volumen doppelt so groff V/ = 2V, da die
innere Energie sich aber nicht geéndert hat und U = U(T) gilt, muss gelten p’ = p,T' =T, die
gestrichenen Grofien sind jeweils nachher. Aber dS > 0 bei diesem irreversiblen Prozess!

Mit (8) und (g—g) = 8% (M) = 08 gilt dS = oyl + NRdvv, (v =1). Damit hat man

Sanfang = CP T+ RInV + SV + CE' T + RInV + S, Susischung > Snfang. Zur Berechnung
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Abbildung 21: Zur Mischungsentropie. Zu Anfang (Bild 1) hat man getrennte Gase (rot, gelb). Die
Trennwand wird herausgezogen und die beiden mischen sich (Bild 2, orange). Bei der adiabatischen
Entmischung in werden die beiden ineinandergeschachtelten Gefafie (Bild 2: gelber, roter Rand) aus-
einandergezogen, wobei die gelbe Wand fiir die gelben Teilchen durchléssig ist, die rote fiir die roten,
am Ende hat man — wie in Bild 3 gezeigt — links nur noch rote, rechts nur noch gelbe, aber im doppelten
Volumen wie zu Beginn.

von Sysischung flihrt man eine adiabatische irreversible Entmischung durch. Wegen AS = 0 bei dem
Prozess gllt SMischung = Dentmischt > SAnfang'

Bei dem Entmischungsprozess wird keine Arbeit verrichtet, da jedem Gas die ganze Zeit das
Volumen 2V zur Verfiigung steht, dV = 0. Damit

Sentmischt = CHInT + RIn(2V) + 8§ + CP InT + RIn(2V) + 5§, Damit

AS =2RIn2V —2RInV =2RIn2 > 0. AS heifit Mischungsentropie.

1. Verallgemeinerung: Verschiedene Anfangsvolumina, verschiedene Stoffmengen. pV; = v; RT.
Bei der Entmischung bleibt der Gesamtdruck p = const., aber die Partialdriicke &ndern sich
pDi=p- %, >; Pi = p. Bei der Entmischung hat man dann

Sentmischt(TsDyvi) = Y S (T P1,V) =, v; s (T, pi). Das ideale Gas hat die molare Entropie

S(i)(T,pi):C()lnT Rlnp; + const.. Damit AS = Y, (s(T p)—s(i)(T,p)):RZiuRlnpﬂi.

2. Verallgemeinerung: & Komponenten mit Stoffmengen v;, Partialdriicken p;:
Sentmisent (T, p,vi) = Y4y visD (T, pg) — AS = RY [ viRIn 2. Mit p;V; = v;RT ergibt das 2 = £
und schlie8lich

k
AS = RzuﬂmnZ

U
i=1 v

Mischungsentropie

Die Entropie der Mischung betrégt

k
AS = Sentmischt SAnfang - SMzschung T p Z v <3 T p + Rlnp) (17)
=1 t
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Freie Enthalpie G G=U —-TS +pV = H —TS. Fiir ein Gemisch gilt

U=U(T) = Ele v;u (T) und ebenso

H = H(T) = U+ pV = 30, viu®(T) + Sy piV = Sy (vau(T) + pi(V)) = 35, vih(T). Mit
der Mischungsentropie aus (17) folgt fiir G:

G(T,p) = Zle v; (h(i) (T) — Ts")(T,p) — RT In V%) = Zle v (g(i) (T,p) — RTIn V%) Ebenso gilt

G(T,p) = Zle vipi (T, p). Es folgt fiir das molare chemische Potential
(T, p) = gi(T,p) — RT'In ..

Gibbs’sches Paradoxon Die Mischungsentropie zweier verschiedenen idealer Gase ist

AS =2RIn2. In dieser Gleichung steht aber nirgendwo, dass es sich um zwei verschiedene Gase
handeln muss. Bei zwei identischen Gasen vergroflert sich die Entropie aber beim Herausziehen der
Trennwand nicht, also AS = 0. Dieser Widerspruch heifit Gibbs’sches Paradoxon und ldsst sich
erst mit der statistischen Thermodynamik 16sen.

35



	I Thermodynamik
	Einleitung
	Definitionen und Begriffe
	Vorläufige Definition der Temperatur
	Thermischer Kontakt
	Nullter Hauptsatz
	Transitiver Charakter des thermodynamischen Gleichgewichts; Gleichheit der Temperatur
	Empirische Temperatur
	Erste exakte Definition der Temperatur am idealen Gas
	Zustandsgleichungen realer Gase
	Van-der-Waals-Gleichung
	Dieterici-Gleichung
	Berthelot-Gleichung
	Redlich-Kwong-Gleichung
	Virialentwicklung


	Die Hauptsätze der Thermodynamik
	1. Hauptsatz
	Anwendungen des 1. Hauptsatzes
	Mathematische Bemerkung: Vollständiges Differential
	Wärmekapazitäten (spezifische Wärmen)
	Ideales Gas

	2. Hauptsatz der Thermodynamik und Entropie
	Carnot'scher Kreisprozess
	2. Hauptsatz der Thermodynamik
	Definition der absoluten Temperatur
	Entropie

	Anwendungen des 2. Hauptsatzes
	Euler'sche Gleichung
	Entropie des idealen Gases
	Integrabilitätsbedingung für die Entropie

	3. Hauptsatz der Thermodynamik (Satz von Nernst)

	Thermodynamische Potentiale und Fundamentalgleichungen
	Innere Energie als thermodynamisches Potential
	Weitere thermodynamische Potentiale
	Enthalpie
	Freie Energie
	Freie Enthalpie

	Verallgemeinerung des Potentials auf Systeme mit variabler Teilchenzahl
	Großkanonisches Potential

	Thermodynamisches Potential und Gleichgewichts-Bedingungen
	Adiabatisch-isochores System
	Adiabatisch-isobares System
	Isotherm-isochores System
	Isotherm-isobares System


	Phasenübergänge
	Gibbs'sche Phasenregel
	Van-der-Waals-Gas und Phasenübergänge
	Verflüssigung von Gasen mit dem Joule-Thomson-Prozess
	Dampfdruckkurve und Clausius-Clapeyron-Gleichung
	Chemische Reaktionen

	Mehrkomponentiges ideales Gas und Mischungsentropie


