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2. Thermodynamik I: Grundbegriffe

2.1. Allgemeines

Die Thermodynamik ist das Wissensgebiet, welches sich mit Energieumwandlungen beschiftigt. Dies
beinhaltet einerseits Energiefliisse vom oder in das betrachtete System und andererseits die Erschei-
nungsform und den Zustand des Systems selbst.

Die Beschreibung der Energiefliisse im Rahmen der Thermodynamik entspricht weitgehend den Ener-
giebilanzen. Vielfach (z. B. [1]) wird auch die vollstindige Energiebilanz als der 1. Hauptsatz der
Thermodynamik bezeichnet. Im ersten Teil des Kapitels Thermodynamik I werden die wesentlichsten
Energieformen und deren Berechnung erldutert. Die Anwendung auf Ingenieuraufgaben erfolgt im
Kapitel Energiebilanzen.

Im zweiten Teil dieses Kapitels werden die Zustinde von Systemen behandelt, wobei darunter insbe-
sondere Gleichgewichtszustinde innerhalb oder zwischen Systemen verstanden werden®. Es werden
nur idealisierte Bedingungen betrachtet (Fugazititskoeffizient ¢ = 1, Aktivitatskoeffizient y = 1), reale
Bedingungen im Kapitel 13, Thermodynamik II.

Basis fiir alle thermodynamischen Berechnungen sind die Begriffe eines Systems bzw. der Umgebung
sowie die ZustandsgrofBen.

System und Umgebung:

Wesentliche Aufgaben der Thermodynamik sind die Berechnung von ausgetauschten Wirmemengen
(Energiebilanz) sowie die Berechnung von Gleichgewichten wie Phasen- und Reaktionsgleichgewich-
ten als Basis zur Auslegung von Apparaten, Anlagen oder Anlagenkomponenten. Dazu ist es oft
zweckmdBig, den Apparat oder die Anlage in verschiedene Teilbereiche zu unterteilen, welche dann
als System bezeichnet werden. Der Bereich auflerhalb des Systems wird als Umgebung definiert. Zwi-
schen System und Umgebung kdnnen so lange Austauschvorginge stattfinden bis sich ein Gleichge-
wichtszustand einstellt, welcher durch fehlende (makroskopisch wahrnehmbare) Austauschvorgénge
definiert ist. Der Gleichgewichtszustand und die ausgetauschten Warmemengen konnen mit den Me-
thoden der Thermodynamik berechnet werden, nicht aber die Geschwindigkeit, mit welcher die Aus-
tausch- und Ausgleichsvorgénge stattfinden.

Es werden offene (open), geschlossene (closed) und abgeschlossene (isolated) Systeme definiert. Of-
fene Systeme sind durch Stoff- und Wirmeaustauschvorgéinge zwischen System und Umgebung cha-
rakterisiert, wobei der Stoffaustausch durch konvektive Massenstrome stattfindet, geschlossene Sys-
teme nur durch Wiarmeaustausch ohne Stoffaustausch; in abgeschlossenen Systemen findet kein Aus-
tauschvorgang zwischen System und Umgebung statt.

ZustandsgroBen:

Die in der Thermodynamik verwendeten Variablen werden zweckmiBigerweise in zwei Gruppen un-
terteilt. Die Zustandsvariablen beschreiben den aktuellen Zustand (exakt: Gleichgewichtszustand) des
Systems und/oder der Umgebung wihrend die Transportvariablen die zwischen System und Umge-
bung ausgetauschten GroBen benennen. Die wichtigsten Zustandsgréfen sind Druck p, Volumen V,

* Diese beiden Teile werden meist als technische Thermodynamik (Energieumwandlung) und chemische Ther-
modynamik (stoffliche Zustandsénderungen) bezeichnet;
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Temperatur T, innere Energie U sowie die Hilfsgrof3en Enthalpie H und Gibbssche freie Enthalpie G.
Zu den Transportgrofien zdhlen z. B. ausgetauschte Wirme Q, geleistete Arbeit W.

2.2. Energieerhaltung und Energieumwandlung

2.2.1. Erster Hauptsatz fiir geschlossene Systeme

Die Energieerhaltung wird durch den 1. Hauptsatz der Thermodynamik zum Ausdruck gebracht. Da-
bei ist aber zu beachten, dass die Energieerhaltung nicht fiir das betrachtete System oder Bilanzgebiet
allein gilt, sondern nur fiir System und Umgebung. In der grundlegendsten Form kann der 1. Hauptsatz
folgendermafBen ausgedriickt werden:

A(Energie des Systems) + A(Energie der Umgebung) = 0 2.1

Das A bezieht sich hier auf zwei unterschiedliche Zusténde fiir einen beliebigen Betrachtungszeitraum
(integrale Form).

Unter Energie der Umgebung sind nur jene Energieformen zu betrachten, welche die Systemgrenzen
tiberschreiten (Energietransport, Energieaustausch) und somit die Energie des Systems beeinflussen.

In einem abgeschlossenen System finden kein Stoff- und kein Energietransport liber die Systemgren-
zen statt. Es gilt daher:

AEuymg (Energieénderung der Umgebung) = 0, und somit
AEgsy, (Energieéinderung des Systems) = 0.

Die Gesamtenergie des Systems dndert sich in einem abgeschlossenen System nicht, es kann aber
trotzdem innerhalb des Systems eine Umwandlung einer Energieform in eine andere statt finden
(Beispiel 4-23).

In einem geschlossenen System (kein Stofftransport und daher kein Energietransport mit Materie)
wird Energie vor allem durch Wiarme Q und Arbeit W transportiert; andere Energieformen werden
nicht betrachtet. Fiir die Energie der Umgebung ergibt sich daher:

AByme = +Q W

Entsprechend der heute giiltigen Vorzeichenkonvention ergibt sich ein positives Vorzeichen beim
Transport von der Umgebung in das System.

Das System selbst kann drei verschiedene Energieformen aufweisen, und zwar innere Energie U, kine-
tische Energie Eyj, und potentielle Energie E,,. Die Energiednderung des Systems kann daher ausge-
driickt werden mit:

AEgsy, (Energieéinderung des Systems) = AU + AEy, + AE,q
und der 1. Hauptsatz somit zu:
AU + ABy, + AEyy = Q+W (2.2)

Der 1. Hauptsatz in Form von Gleichung (2.2) stellt somit die integrale Energiebilanz fiir ein geschlos-
senes System dar.

Fiir viele praktischen Anwendungen ist die kinetische und potentielle Energie des Systems vernachlds-
sigbar, so dass sich ergibt:

AU = Q+ W (2.3)
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bzw. in differentieller Form:

dUu & W
dU = 8Q + dW bzw. — = Q + — 24
dt ot ot
Q und W stellen die TransportgroBen dar, wihrend U die Wirkung, d. h. die Anderung des Systems
angibt. Bleiben die Transportgrofien zeitlich konstant, kann Gleichung (2.4) auch folgendermaf3en
geschrieben werden:

%J:Q+w 2.5)

2.2.2. Erster Hauptsatz fiir offene Systeme

Offene Systeme sind durch Energie- und Stoffaustausch mit der Umgebung charakterisiert. Da jeder
Stoff einen bestimmten Wérmeinhalt aufweist, ist jeder Stofftransport mit einem gleichzeitigen Wér-
metransport verbunden, welcher in der Energiebilanz beriicksichtigt werden muss. Bezeichnet man mit
M,;, und M, die in das System ein- und austretenden konstanten Massenstréme und mit e, und e,

den spezifischen Warmeinhalt (kJ/kg) dieser Massenstrome, so kann Gleichung (2.5) erweitert werden
zu:

du . . . .

I = Q + W o+ Meineein - Mauseaus (26)
Wie das System selbst, welches ja aus Materie besteht, setzt sich der Warmeinhalt der ein- und austre-

tenden Massestrome ebenfalls aus der inneren Energie u, kinetischer Energie ey, und potentieller
Energie e, zusammen. Fiir einen ein- und austretenden Strom lautet Gleichung (2.6) dann:

dU : - .
ol M-(Au + Aey, +Ac,) = Q + W 2.7)

wobei sich in dieser Form das A immer auf austretende minus eintretende Strome bezieht.

Bei bewegten Medien wird ein Teil der kinetischen Energie auf Grund von Reibungseffekten immer
irreversibel in Warmeenergie umgewandelt (Dissipationsenergie). Dies wird nicht betrachtet.

Da natiirlich mehrere Massenstrome in das Bilanzgebiet ein- und austreten konnen und Warme und
Arbeit auf mehrere Arten libertragen bzw. geleistet werden kann, miissen die Transportterme mit ei-
nem Summenzeichen versehen werden:

dU . . ) .

gt + ZMi,aus(Aui T i T Aepot,i) - ZMj,cin (Auj T €ing T Aepot,j) = ZQ + ZW , (2.8)
1 il

wobei sich die i auf die aus- und die j auf die eintretenden Stréme beziehen. Das A gibt hier die Diffe-

renz zum Bezugszustand an (null fiir ey,).

Das Summenzeichen ist insbesondere auch fiir die Arbeit W von Bedeutung, da bei offenen Systemen
im Gegensatz zu geschlossenen Systemen immer eine zusétzliche Form von Arbeit auftritt, siche Ab-
bildung 2-1.
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Abbildung 2-1: Kontrollvolumen fiir ein offenes System

Abbildung 2-1 zeigt das FlieBbild eines beliebigen stationdren Prozesses, dU/dt = 0. Das System sei
ein Gas zwischen den Bilanzgrenzen 1 und 2, eine bestimmte Masse eines Gases tritt an der Stelle 1
mit Uy, €in,1, €por,1 N den Bilanzraum ein und an der Stelle 2 mit us, exin» und e aus. Wirme Q kann
dem System zu- oder abgefiihrt werden, Arbeit W, (z. B. Wellenarbeit, Index s = shaft work) kann
vom oder am System geleistet werden. Es wird aber noch eine andere Arbeit geleistet und zwar von
der Umgebung, um das Gas an der Stelle 1 in das Rohr einzubringen und vom System, wenn das Gas
das Rohr verlédsst. Man spricht von Einschiebearbeit (flow work). Wird das Gas mit einem bestimmten
Druck p; in ein Rohr eingebracht, so muss zum Einbringen einer bestimmten Menge Gas mit dem
Volumen V, eine Arbeit p;V; am System geleistet werden, wihrend am Austritt das Gas die Arbeit —
P2V an der Umgebung leistet. Die gesamte Arbeit ergibt sich daher zu:

W = Wi+ pVi-pVa = W,-A@pV) (2.9)

Gleichung (2.8) kann daher auch folgendermallen geschrieben werden (wieder fiir einen ein- und aus-
tretenden Massenstrom):
dU

ot M-(Au + A(p-v) + Aey, + Acy,) = Q + W, (2.10)"

wobei v das spezifische Volumen = 1/p darstellt.

Da Au + A(p-v) aber definitionsgemél gleich Ah ist (Enthalpie H = U + p-V), wird der 1. Hauptsatz
fiir offene Systeme meist in folgender Form unter Vernachldssigung der kinetischen und potentiellen
Energie des Systems dargestellt:

%} 3 M (A + e+ Aey) - T M (Ah + e +Aey,) = TQ+ W, @11
i J

2.2.3. Energieformen und ihre Berechnung
2.2.3.1. Innere Energie U

Die innere Energie bezieht sich auf die Energie der einzelnen Molekiile, aus welchen die Substanz
zusammengesetzt ist und welche in stiandiger regelloser Bewegung sind. Die innere Energie setzt sich
aus der kinetischen und potentiellen Energie der Einzelmolekiile zusammen; nicht zu verwechseln

* Fiir einen stationdren Prozess ohne Arbeitsleistung ergibt sich nach Division durch den Massenstrom:

5 .
Ap % +g-Ah+ [Au - %J =0, was die Energieform der Bernoulli-Gleichung darstellt, wobei der Klam-
p

merausdruck den Reibungsterm angibt.
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damit ist die kinetische und potentielle Energie, welche sich fiir die Gesamtsubstanz auf Grund ihrer
Bewegung und Position ergibt.

Alle Molekiile haben eine kinetische Energie der Translation, mehratomige Molekiile auch eine kineti-
sche Energie der Rotation und Vibration. Die potentielle Energie stammt aus zwischenmolekularen
Wechselwirkungen.

Die innere Energie U ist aus physikalischen Konzepten berechenbar und stellt somit die physikalisch
sinnvolle Energieform der Materie dar. Im Gegensatz dazu stellen die Enthalpie H und die Gibbssche
freie Enthalpie G Definitionsgrofen dar, die in der Praxis aber trotzdem grofere Bedeutung haben als
die innere Energie, weil damit Prozesse leichter verfolgt und berechnet werden kénnen.

H=U+pV (2.12)
G=H-T-S (2.13)

Die innere Energie eines idealen Gases ist nur von der Temperatur abhédngig (nur Eyin, Epo = 0, da de-
finitionsgemiB keine Wechselwirkungen), es lassen sich Anderungen der inneren Energie berechnen,
wenn die Warmekapazitét cy bei konstantem Volumen bekannt ist.

. .. . ou
Mit der Definition der Warmekapazitét cy = (6"1“} folgt
v

Au = [edT (2.14)

In guter Niherung kann diese Gleichung auch fiir Fliissigkeiten und Feststoffe verwendet werden. Bei
Phaseniibergidngen dndert sich die Temperatur nicht, es ist die Phaseniibergangswirme einzusetzen.

2.2.3.2. Potentielle Energie
Wird ein Kérper der Masse M gegen die Erdbeschleunigung g um eine Hohe dl angehoben, so muss
an dem Korper die Arbeit
dW = M-gdl
geleistet werden. Integration iiber die gesamte Hohe z ergibt jetzt:
W = En = Mgz (2.15)
Dieser Term wird potentielle Energie genannt (nach William Rankine).
2.2.3.3. Kinetische Energie
Wenn ein Korper der Masse M, auf den eine Kraft F wirkt, eine Strecke dl bewegt wird, wird nach
Newtons zweitem Bewegungsgesetz eine Arbeit
dW = M-a-dl
an diesem Korper geleistet.

Die Beschleunigung a ist durch die zeitliche Anderung der Geschwindigkeit w gegeben, a = dw/dt;
damit erhdlt man
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W =M-a oMy = Mowdw
dt dt

Integration ergibt’:

2
W = Eg = A[M W] (2.16)

2

Der Term M-w?%/2 wurde von Lord Kelvin kinetische Energie benannt.

In sehr vielen praktischen Fillen ist die Anderung der kinetischen und potentiellen Energie sehr klein
im Vergleich zur Anderung der inneren Energie oder Enthalpie, Beispiel 2-1.

2.2.3.4. Enthalpie

Wenn dem System Wérme zugefiihrt und das Volumen des Systems nicht konstant gehalten wird,
dann wird durch die Warmezufuhr nicht nur die innere Energie erhoht, sondern ein Teil der zugefiihr-
ten Warmemenge wird als Volumenarbeit mit der Umgebung ausgetauscht. Die Enthalpie ist daher als
innere Energie plus Volumenarbeit definiert, Gleichung (2.12).

Als ZustandsgroBe ist die Enthalpie von Druck und Temperatur abhéingig.

ch ch
(3]

Analog zur Wiarmekapazitit bei konstantem Volumen cy stellt (2—_};} die Wirmekapazitit bei konstan-
p

tem Druck c;, dar.

Der Zweck von Energiebilanzen ist festzustellen, wie viel Energie in einem bestimmten Prozess zu-
oder abgefiihrt werden muss. Es kommt also immer nur auf Differenzen zwischen End- und Anfangs-
zustand an. Der Absolutwert des Wérmeinhaltes einer Substanz ist ohne Bedeutung und kann auch
nicht berechnet werden. Man konnte daher die Enthalpie der Eingangsstoffe null setzen, dann ergibt
die Enthalpie der Ausgangsstoffe direkt die zu- oder abzufithrende Wéarmemenge. Dies funktioniert
jedoch nur, wenn alle Eingangsstoffe dieselbe Temperatur aufweisen und keine chemischen Reaktio-
nen auftreten. Fiir den allgemeinen Fall ist es notwendig, die Enthalpie auf einen Referenzzustand
(Bezugspunkt, Bezugszustand) zu beziehen. Dieser ist frei wahlbar und wird zweckmaBigerweise so
gewihlt, dass die Berechnung moglichst einfach wird.

Ein Referenzzustand muss sich auf die zu untersuchende Substanz bezichen, wobei es zwei Moglich-
keiten gibt; einmal die Komponente selbst, z. B. H,O, in einem bestimmten Aggregatzustand, z. B. Eis
oder Wasser, oder auf die Elemente bzw. Atome dieser Komponente, fiir Wasser also auf H, und O,.
Des Weiteren muss sich ein Referenzzustand auf eine Temperatur und einen Druck beziehen, wobei
fiir den Druck meist 1 bar oder 1 atm gewahlt wird.

* genau genommen miisste man die ortliche Geschwindigkeit einsetzen und iiber die Stromungsquerschnittsfld-
che integrieren. Es ergeben sich dann etwas hohere Werte im Vergleich zur mittleren Geschwindigkeit. Bei la-
minarer Rohrstromung betrdgt der Erh6hungsfaktor 2 und nimmt mit zunehmender Turbulenz ab; 1 bei Propfen-

stromung, da w=w_ . .
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Vom Referenzzustand zu unterscheiden sind Standardzustinde. Ein Standardzustand bezieht sich in
der Thermodynamik iiblicherweise auf den reinen Stoff (ausgenommen bei Elektrolytlosungen) in
einem bestimmten Aggregatzustand bei einem Druck von 1 atm.

Die Enthalpie eines Mols fliissigen Wassers, bezogen auf die Elemente und einen Druck von 1 atm,
stellt genau diejenige Warmemenge dar, welche bei der Bildung des Wassers aus den Elementen bei
diesen Bedingungen frei gesetzt wird. Diese Enthalpie wird Standardbildungsenthalpie Ah% genannt.

Man findet sie in vielen Tabellenwerken iiblicherweise bei 25 °C tabelliert. Sie stellt die Reaktions-
wirme bei der Bildung der Stoffe aus den Elementen dar, z. B. fiir Wasser

H2 + l/2()2 —> H20 Ah(]){ = Ahg
Um diese Reaktions- oder Bildungswérme zu bestimmen, werden aber wiederum die Enthalpien der
Elemente benétigt. Diese werden aber definitionsgemaf fiir alle Temperaturen Ah%,Elememe = ( gesetzt

(auCh Ag%,E]ememe = O)

Standard- und Referenzzustdnde kdnnen auch hypothetische, nicht existierende Zustdnde sein, z. B.
Standardbildungsenthalpie von Wasserdampf bei 25 °C (und 1 atm), oder Verdampfungswirme von
Wasser bei 0 °C.

Die Enthalpie von fliissigem Wasser bei einer Temperatur T mit Bezug auf die Elemente bei 1 atm und

Ty =25 °C = 298,15 K ist daher

T
Ah(\)’\/asser (T) = AhoB,Wasser (TO) + .[CP,WasserdT (218)

To
wobei sich das A in Ahg auf die Elemente und in Ahy,g; auf den Referenzzustand bezieht.
In Beispiel 2-2 wird die Enthalpie von Wasser bei verschiedenen Referenzzustanden berechnet.

Zur Berechnung von Enthalpiedifferenzen ist meist die Wirmekapazitit notwendig, welche im Fol-
genden néher betrachtet wird.

Die Wirmekapazitit gibt die in einem Stoff speicherbare Wirme an und ist iiber die Anderung des
Energieinhaltes eines Stoffes mit der Temperatur definiert. cy gibt die Wirmekapazitiit bei der Ande-
rung der Inneren Energie bei konstantem Volumen an und ¢, die Anderung der Enthalpie bei konstan-
tem Druck.

cy = (@j bzw. Cp = [@] (2.19)
aT )y ar ),

Die Wirmekapazititen werden hauptsichlich zur Berechnung der Enthalpieinderung bzw. der Ande-
rung der Inneren Energie mit der Temperatur benotigt.

2.2.3.5. Wirmekapazitiit

Die Wiarmekapazitét idealer Gase kann nédherungsweise mit der kinetischen Gastheorie berechnet wer-

den. Daraus ergibt sich fiir einatomige Molekiile ein Wert von ¢, = 5/2 R bzw. cy = 3/2 R. Die Diffe-
renz zwischen ¢, und cy betrdgt R und ergibt sich aus der Definition von H:

H=U +pV = U+RT fiirein Mol eines idealen Gases.

Ableitung nach der Temperatur ergibt somit ¢, = cy +R.
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Fiir die praktische Anwendung sind die Werte aus der kinetischen Gastheorie zu ungenau; vor allem
kann damit aber nicht die Temperaturabhédngigkeit erfasst werden. Man ist auf Messwerte angewiesen,
die aber leicht zugénglich sind. In den géngigen Stoffdatensammlungen wird die Temperaturabhén-
gigkeit der Wirmekapazitit c, eines idealen Gases in Form von Polynomen dargestellt, z. B.:

¢ = a+b-T+cT? +dT oder
¥ = a+bT+cT+d-T? oder
ci}f = a+b~T+c-T'2,

mit a, b, ¢, d als experimentell zu bestimmenden Konstanten.

Wie bei allen empirischen Gleichungen sind auch hier der Giiltigkeitsbereich und die Einheiten zu
beachten. Man findet hiufig den c,-Wert in verschiedene Temperaturbereiche unterteilt. Die Einheit
des c,-Wertes wird meist in J/(mol-K) angegeben, seltener in J/(mol-°C), Beispiel 2-3.

cy-Werte findet man nicht tabelliert. Da aber die c,-Werte immer fiir das ideale Gas tabelliert sind,
kénnen die cy-Werte daraus leicht berechnet werden (cy = ¢, — R).

Bei realen Gasen ist der c,-Wert noch vom Druck und der cy-Wert vom Volumen abhéngig. Die Be-
rechnung kann liber Zustandsgleichungen erfolgen, siehe Kapitel Thermodynamik II.

Wirmekapazitit von Fliissigkeiten und Feststoffen

Die Wirmekapazitdt von Fliissigkeiten und Feststoffen wird meist bei 25 °C in kJ pro kmol oder kg
und Kelvin angegeben. Fiir viele praktische Anwendungen ist es ausreichend, diesen Wert auch bei
anderen Temperaturen und Driicken zu verwenden. Die Temperaturabhéngigkeit ist geringer als bei
Gasen, ebenso der mogliche Temperaturbereich. Fiir Wasser kann fast immer mit einem konstanten
Wert von 4,18 kJ/(kg-K) oder 75,3 kJ/(kmol-K) gerechnet werden. Es kann dann auch das Integral in
Gleichung (2.18) durch c, AT ersetzt und die Temperaturen in °C angegeben werden.

2.2.3.6. Weitere Wiirmeformen

Die dargestellten Berechnungen fiir U und H gelten fiir Temperatur- und Druckénderungen reiner
Stoffe in einem bestimmten Aggregatzustand. Warmetonungen treten aber auch bei vielen anderen
Vorgingen auf, die wichtigsten sind kurz dargestellt.

Phaseniibergangswirme

Bei jedem Phaseniibergang treten Wéarmetonungen auf, z. B. s/s, s/l, s/g, /g, besonders wichtig sind
die Schmelz- und Verdampfungswiarmen. Wihrend fiir die Schmelzwirme uschm & hsenm gilt, muss der
Unterschied bei der Verdampfungswirme beriicksichtigt werden:

hyerd = Uyera T pr(Ve-v1), wobei fiir p der Séttigungsdampfdruck bei der jeweiligen Temperatur einzuset-
zen ist.

Fiir Wasser ist die Verdampfungsenthalpie iiber einen grolen Temperaturbereich tabelliert (Dampfta-
feln), fiir andere Stoffe aber meist nur bei ausgewiéhlten Temperaturen. Aus der Dampfdruckkurve
kann die Verdampfungswirme bei beliebigen Temperaturen berechnet werden, Beispiel 2-28, wobei
aber fiir eine geniigende Genauigkeit die Realitidt der Dampfphase beriicksichtigt werden muss.

Beispiel 2-4 zeigt verschiedene Berechnungsmoéglichkeiten beim Erwédrmen und Verdampfen von
Wasser und Beispiel 2-5 den Unterschied zwischen Auyeg und Ahyeg.
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Bildungsenthalpie Ahg, Reaktionsenthalpie Ahg, Verbrennungsenthalpie Ahy

Bei jeder chemischen Reaktion treten Wérmetonungen auf, die negativ (Warme wird freigesetzt,
exotherm) oder positiv (Warme wird verbraucht, endotherm) sein konnen. Die Bildungsenthalpie stellt
die Reaktionsenthalpie bei der Bildung der Stoffe aus ihren Elementen dar, die Verbrennungsenthalpie
stellt die Reaktionsenthalpie bei der Reaktion der Komponenten mit Sauerstoff dar. Die Bildungsent-
halpie der Elemente in ihrer stabilen Form (bei Feststoffen) im Standardzustand ist mit 0 fest gelegt.

Standardzustand ist immer der reine Stoff im jeweiligen Aggregatzustand bei 1 atm. Die Temperatur
ist kein Parameter fiir den Standardzustand, ist aber als Referenzpunkt notwendig. Meist wird
298,15 K gewihlt, da die Bildungsenthalpien bei dieser Temperatur tabelliert sind.

Als ZustandsgroBe ist die Enthalpie nicht vom Weg abhédngig, was die Berechnung experimentell nicht
zuginglicher Reaktionen ermdglicht. Beispiel 2-7 zeigt die Berechnung der Bildungsenthalpie von
Butan aus den Verbrennungswérmen von C und H,.

Sind die Bildungsenthalpien bekannt, kann jede Reaktion berechnet werden nach
Ahy = D v;-Ahy; (2.20)

Achtung auf die Einheiten! Die Bildungsenthalpie ist fiir 1 Mol der jeweiligen Komponente gegeben,
die Einheiten ist daher kJ/mol (oder J/mol, J/kmol). Bei der Verbrennungs- und insbesondere bei der
Reaktionsenthalpie kann diese Angabe aber leicht zu Fehlern fiihren, da die Reaktionsgleichungen
meist mit ganzzahligen Koeffizienten geschrieben werden.

Beispiel Ammoniak-Oxidation: schreibt man die Reaktionsgleichung
NH; + 1,250, - NO + 1,5H,0(g) Ah) = 226,17 kJ/mol

so bezieht sich die Reaktionsenthalpie auf die Oxidation von 1 mol NHj.
Fiir die Reaktionswédrme der Reaktion
4NH; + 50, —»> 4NO + 6 H,O(g)

ergibt sich aber nach Gleichung (2.20) die 4-fache Reaktionsenthalpic’. Die Einheit kann daher nicht
lauten Ahg’ = 904,7 kJ/mol, sondern 904,7 kJ pro 4 Mol NH;. Am besten wird die Einheit der Reakti-
onswérme in kJ/mol Formelumsatz angegeben.

Mischungsenthalpie Ah,,, Losungsenthalpie Ahg,

Die Mischungsenthalpie bezeichnet im Allgemeinen die Wirmetonung beim Mischen von Fliissigkei-
ten, die Losungsenthalpie jene beim Losen eines Feststoffes oder eines Gases in einer Fliissigkeit.

Beim Mischen von idealen Gasen treten keine Warmeeffekte auf. Die Wérmekapazitit einer Gasmi-
schung ergibt sich dann aus dem arithmetischen Mittelwert der Komponenten.

Bei einer idealen Mischung von realen Fluiden (reale Gase und Fliissigkeiten) tritt auch keine Mi-
schungswirme auf. Bei einer realen Mischung von realen Gasen ist sie meist vernachlédssigbar gering;
bei einer realen Mischung von Fliissigkeiten kann sie aber betrdchtlich und sowohl positiv wie auch
negativ sein.

® Vergleiche mit Normalpotential: Ag’ = - z-F-E’. E” hat einen konstanten Wert, Ag” héingt aber von der Anzahl z
der iibergehenden Elektronen ab.
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Beim Losen von Gasen und Déampfen in Flissigkeiten wird immer Wiarme frei, Ahy, ist negativ und
entspricht ungeféhr der Kondensationsenthalpie (Kondensieren + Mischen, wobei die Kondensations-
enthalpie immer wesentlich groBer ist als die Mischungsenthalpie).

Das Auflésen von Feststoffen ist jedenfalls mit einer Wéarmeténung verbunden. Diese kann positiv
oder negativ sein, je nach den Beitrdgen der Einzelvorgénge; z. B. betrigt die Losungsenthalpie von
NaJ in Wasser bei 25 °C Ahg, = - 7,5 kJ/mol, jene von KJ aber + 20 kJ/mol.

2.2.3.7. Wiirme Q

Unter Q und Q werden im Allgemeinen alle {ibertragenen Wirmemengen und Wirmestréme zusam-
mengefasst, die nicht an Massestrome gebunden sind. Darunter versteht man vor allem jene Wérme-
mengen die durch Warmeleitung (Konduktion) Qyeng, durch Konvektion Qyony und durch Strahlung Qs
iibertragen werden. Die Berechnung dieser Wéarmestrome erfolgt in Kapitel 3. Wichtig ist das Vorzei-
chen der Wiarmestrome: von der Umgebung in das System eintretende Warmestrome sind positiv,
austretende negativ.

Manchmal wird auch noch die durch elektrischen Strom transportierte Warme dazugerechnet, Qejek.

2.2.3.8. Arbeit, Leistung

Arbeit kann vom oder am System in vielfdltiger Weise verrichtet werden. Am wichtigsten ist wohl die
Volumenarbeit, die ein System z. B. durch Expansion und Antrieb eines Kolbens oder einer Welle
verrichten kann (Wellenarbeit, shaft work). Am System kann Arbeit z. B. durch einen Riihrer verrich-
tet werden. Joule bestimmte das mechanische Wéarmedquivalent, indem er durch einen Rithrer Arbeit
am System Wasser verrichtete und die Temperaturerh6hung des Wassers maf.

Andere Formen der Arbeit sind z. B. Oberflichenarbeit 6-dA, die angibt, wie viel Energie zur Schaf-
fung einer neuen Oberfliche erforderlich ist, oder elektrische Energie ¢-dq (¢ = Potential, dq = La-
dungsinderung).

Mechanische Arbeit ist ganz allgemein durch Kraft mal Weg gegeben, bzw. da Kraft auch Druck mal
Flache ist, durch Druck mal Volumen. Wird durch das System oder von der Umgebung am System
Volumenarbeit, z. B. durch Schieben eines Kolbens ausgeiibt, so ist die geleistete Arbeit in jedem
Augenblick gegeben durch

dW = -p-dV 2.21)

Wird am System Arbeit geleistet, z. B. durch Kompression, so ist dV negativ und die Arbeit positiv
(innere Energie des Systems nimmt zu), wie es der Vorzeichenkonvention entspricht. Leistet das Sys-
tem Arbeit, z. B. durch Expansion, so ist dV positiv und die Arbeit von System an die Umgebung ne-
gativ (innere Energie des Systems nimmt ab).

Integration von Gleichung (2.21) ist einfach fiir den Fall einer irreversiblen Arbeit, die auftritt, wenn
System und Umgebung unterschiedliche Driicke aufweisen (mechanisches Ungleichgewicht). Ver-
schiebt das System beispielsweise einen Kolben gegen einen konstanten Umgebungsdruck py, so
ergibt die Integration ganz einfach

W = -py (V2= V). (2.22)

Wenn sich die Driicke dndern (Grenzfall: reversible Expansion oder Kompression im mechanischen
Gleichgewicht), so ist der Druck von der Volumenausdehnung abhingig und es muss vor der Integra-
tion zunéchst eine Beziehung zwischen Druck und Volumen gefunden werden. Dieser Zusammenhang
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