2 Klassische Thermodynamik

Die Thermodynamik befasst sich mit den Eigenschaften von makroskopischen
Systemen wie Festkorpern, Fliissigkeiten oder Gasen. Systeme im Gleichge-
wicht werden aus makroskopischer Sicht durch stationére Zustdnde beschrie-
ben, die durch einen relativ kleinen Satz von Zustandsvariablen charakterisiert
werden. Im einfachsten Fall (eine bestimmte Substanz, ein Aggregatzustand)
sind dies:

Die absolute Temperatur T des Systems!

Das Volumen V der festen Substanz oder des Behélters

Der Druck p auf die Substanz oder der Substanz auf den Behilter?

Die Anzahl der Atome oder Molekiile der Substanz, die Teilchenzahl N

In der Nichtgleichgewichtsthermodynamik steht die Diskussion der Zeitent-
wicklung der Systeme im Vordergrund. Bei der Erwérmung eines Gasvolu-
mens #ndert sich die Bewegung der Gasteilchen im Mittel mit der Zeit. Die
Frage der Nichtgleichgewichtsthermodynamik lautet: In welcher Weise? Wird
die Erwéirmung abgebrochen und das (isolierte) System sich selbst iiberlassen,
so stellt sich nach einer bestimmten Relaxationszeit wieder ein station&rer
Zustand mit anderen Werten der Zustandsvariablen ein. Es ist moéglich, den
Anfangs- und den Endzustand im Rahmen der Gleichgewichtsthermodyna-
mik zu diskutieren und zu vergleichen, auch wenn der eigentliche dynamische
Prozess, der die zwei Zusténde verbindet, nicht betrachtet wird.

Klammert man also die Diskussion des Prozesses von dem anfinglichen
Gleichgewichtszustand zu dem Endzustand aus, so kann man sich auf die
Betrachtung von Gleichgewichtszustdnden beschréanken.

!Die absolute Temperaturskala, die Kelvinskala mit der Bezeichnung K, un-
terscheidet sich von der Celsiusskala lediglich durch eine Verschiebung des Null-
punktes. Der absolute Nullpunkt, der Nullpunkt der Kelvinskala, ist festgelegt auf
To =0K =—-273.15°C.

*Im SI-System wird der Druck in Pascal (Pa) gemessen. Die Einheit 1 Pa ent-
spricht 1 N/m2 = J/ms. Eine in der Technik oft benutzte Einheit ist bar mit 1 bar
= 100 000 Pa. Weitere in der Praxis benutzte Einheiten sind Torr, Atmosphére (at)
und pound per square inch (psi).
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2.1 Zustandsgleichungen

Die Gleichgewichtszustinde werden durch eine (als kanonisch bezeichnete)
Zustandsgleichung charakterisiert, fiir ein einkomponentiges System zum Bei-
spiel in der Form

f(N,p, T, V)=0. (2.1)

Es wire wiinschenswert, wenn man fiir eine Substanz (zum Beispiel H20)
eine einzige analytische Funktion angeben koénnte, die alle drei Aggregat-
zustiinde (gasférmig, fliissig und fest) beschreibt. Eine derartige Funktion ist
nicht bekannt. Einige Beispiele fiir Zustandsgleichungen der Gasphase sind
die folgenden:

e Die einfachste Gleichung dieser Art ist die Zustandsgleichung eines idealen
klassischen Gases®

pV = NkpT . (2.2)
Dabei ist kp die Boltzmann-Konstante
kp =1.3806-10 Cerg Kt .

In einer dqgivalenten Version der Gleichung (2.2) tritt die Molzahln = N/Nj
auf, die auf die Avogadrozahl Ny

Ny = 6.0221 - 10?* mol ™*
Bezug nimmt. Man schreibt
pV =nRT
mit der Gaskonstanten
R =kpNy = 8.3143 - 107erg (mol K) ™! = 8.3143 J (mol K) ' .
In einer weiteren Variante benutzt man das molare Volumen v = V/n mit
pv = RT .

Reale Gase erfiillen diese Zustandsgleichung jedoch nur im Grenzfall hoher
Temperaturen.

Da alle auftretenden Zustandsvariablen positiv definit sind, werden die
Gleichgewichtszustinde eines (idealen) Gases durch eine Fliche in dem
ersten Oktanden des pT'V-Raumes dargestellt. Die Zustandsflache fiir das
ideale Gas ist in Abbildung 2.1 zu sehen. Eine Gleichung der Form (2.1)
kann auch mittels Projektion von Schnitten durch die Fliche auf eine Ko-
ordinatenebene charakterisiert werden. Ein Beispiel fiir eine derartige Pro-
jektion sind die Isothermen, Kurven mit 7" = const. in der pV-Ebene.
Abbildung 2.2 zeigt die Isothermen des idealen Gases.

3Ein Gas aus punktférmigen, nichtwechselwirkenden Teilchen, die elastisch zu-
sammenstoBen (Kap. 6).
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Abb. 2.2. Die Isothermen eines idealen Gases (Druck in kPa, Volumen in m®)
bezogen auf 1 mol in dem Bereich 7' = 50K bis 800 K)

e Eine Zustandsgleichung, die eine bessere Beschreibung von realen Gasen
liefert, ist die van der Waals-Zustandsgleichung®

(p+ 5—2)(@ _b)=RT (2.3)

beziehungsweise in den urspriinglichen Variablen N und V

(n%a)
(p +5 )(v — (nb)) = NkgT .
Die empirischen Konstanten, der Kohésionsdruck a und das Kovolumen
b, charakterisieren das jeweilige Gas. Sie werden (bezogen auf 1 mol der

4me der Waals’ Doktorarbeit, verdffentlicht 1873 bei Sijthoff in Leiden. (Deut-
sche Ubersetzung: Die Kontinuitdt des gasféormigen und des fliissigen Zustands,
verdffentlicht 1881 bei Barth in Leipzig).
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Tabelle 2.1. Eine Auswahl von Parametern fiir die van der Waals-Gleichung

a[1073T m3]  b[1073m3)

Helium (He) 3.45 0.0237
Argon (Ar) 136.3 0.0322
Wasserstoff (Hz) 24.7 0.0155
Sauerstoff (O2) 137.8 0.0318
Wasser (H20) 557.3 0.0301
Chlor (Cl,) 657.4 0.0562
Benzol (CsHe) 52.74 0.3043

Substanzen in Gasform) in den SI- oder MKS-Einheiten
[a] = [pV?] =Jm® und [b] =m?

gemessen. Einige Beispiele fiir die Parameter a und b sind in Tabelle 2.1
aufgefithrt. Die Korrektur des Volumenbeitrags beriicksichtigt die Tatsa-
che, dass die Gasatome oder Gasmolekiile eine endliche Ausdehnung ha-
ben, sodass das Gas nur auf ein Minimalvolumen V,,,;, = nb komprimiert
werden kann. Die Korrektur des Druckbeitrags modelliert die Wirkung
der attraktiven, interatomaren bzw. intermolekularen Kréfte. Eine einfa-
che Begriindung der Form dieses Beitrags beruht auf der Aussage, dass
infolge der wechselseitigen Anziehung der Druck eines wechselwirkenden
Gases (auf die GefdBwiinde) leicht reduziert wird. Die Reduktion ist pro-
portional zu der Wahrscheinlichkeit, dass Gasatome nahe zusammen sind,
also proportional zu dem Quadrat der Teilchendichte n

n2 = (ﬁ)2 = (&)2
\% v '
Anhand der Isothermen des van der Waals-Gases mit den Parametern fiir
Argon in Abb. 2.3a erkennt man, dass sich die Isothermen eines durch

die van der Waals-Gleichung beschriebenen Gases fiir hohere Tempera-
turen nicht wesentlich von denen eines idealen Gases unterscheiden. Die
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Abb. 2.3. Die Isothermen fiir Argon interpretiert als ein van der Waals-Gas

zusétzlichen Terme bedingen jedoch einen Unterschied bei tieferen Tem-
peraturen. Die Isothermen eines van der Waals-Gases besitzen unterhalb
einer kritischen Temperatur Ty einen Wendepunkt. Die in Tab. 2.1 zitier-
ten Parameter ergeben zum Beispiel fiir Argon eine kritische Temperatur
von ungefdhr 150 K, also einen Wert oberhalb des normalen verfliissigten
Zustands, dessen Siedepunkt bei 87.5 K liegt. Innerhalb eines Volumen-
bereiches treten ein Maximum und ein Minimum des Drucks auf. Dieses
Verhalten ist in Abb. 2.3b verdeutlicht. Eine positive Steigung der Isother-
men® zeigt eine Instabilitit an. Bei Kompression wiirde sich der Druck
verringern — ein Phédnomen, das nie beobachtet wurde. Offensichtlich ist
eine Korrektur des van der Waals-Modells notwendig, die in Abschn. 2.5
unter dem Stichwort "Phaseniibergéinge’ besprochen wird.

Eine niitzliche Form der Zustandsgleichung fiir reale Gase stellt die Virial-
entwicklung

pv = RT{l LBOD) L M) } (2.4)
v v

dar. Dies ist eine Entwicklung nach Potenzen von 1/v oder Potenzen
der Dichte, die die Abweichung von dem idealen Gasgesetz angibt. Die-
se Entwicklung kann die Wechselwirkung zwischen den Konstituenten in
einem realen Gas auf eine systematischere Weise als in der van der Waals-
Gleichung beriicksichtigen. Sie wird zur Diskussion von Ndherungsmetho-
den fiir reale Gase auf statistischer Grundlage eingesetzt (Kap.8).

Die Virialform der van der Waals-Gleichung (2.3) gewinnt man durch di-
rekte Umschreibung

-1
pv = - +nRT(1 — 9)
v v

®Siehe auch die Definition der isothermen Kompressibilitit in Abschn. 2.2.2.
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und Entwicklung

Y 25)

v

1 a
=nRT(1+=(b— —=)
po=n * v nRT
e Eine empirisch ermittelte Zustandsgleichung, die die Gleichgewichtszustinde
fiir reale Gase iiber einen weiten pT'V-Bereich recht gut wiedergibt, ist die
Beattie-Bridgeman-Gleichung®. Sie beruht auf einer modifizierten Virial-
form

c/

S G ) L ) Gy B

(%

mit fiinf Parametern (Beispiele in Tab. 2.2), die fiir das jeweilige Gas zu
bestimmen sind.

Tabelle 2.2. Parameter der Beattie-Bridgeman-Gleichung

Helium 2.10 0.060 0.014 0 40
Wasserstoff (Hz) 20.01 —0.005 0.021 —0.044 504

Sauerstoff (O2) 151,09 0.026 0.646 0.004 4800

Weitere Zustandsgleichungen mit einer grofleren Anzahl von Parametern,
die zum Beispiel zur Charakterisierung der Gas- und der Fliissigkeitsphasen
von leichten Kohlenwasserstoffen eingesetzt werden, basieren auf Varianten
einer Gleichung mit acht Parametern von Benedict, Webb und Rubin?.

e Eine Verallgemeinerung der Zustandsgleichung ist notwendig, wenn man
Gasgemische diskutiert. Fiir jede Komponente muss man den Partialdruck
p; und die Teilchenzahl N; bezogen auf das Gesamtvolumen V und die
Gesamttemperatur 7' benutzen, sodass die Zustandsgleichung die Form
f(pl; P2, ..., Nl, NQ, ey T, V):Ohat

6J.A. Beattie und O.C. Bridgeman, J. Am. Chem. Soc., 49, S. 1665 (1927).
"M. Benedict, G.B. Webb, L.C. Rubin, J. Chem. Phys., 8, S. 334 (1940).
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2.2 Zustandsidnderungen: Der erste Hauptsatz

Ein Hauptanliegen der Thermodynamik ist die Diskussion von Zustandsédnde-
rungen in makroskopischen Systemen, und zwar fiir den Fall, dass der An-
fangszustand und der Endzustand jeweils ein Gleichgewichtszustand ist, der
Anfangs- und der Endzustand also Punkten auf der pT'V-Fliche entsprechen.
Man kann zwei Prozesstypen unterscheiden:

e Anderungen des Systems, die in infinitesimalen Schritten eine Folge von
Gleichgewichtszustéinden durchlaufen — die also durch Kurven auf der Zu-
standsfliche beschrieben werden. Solche Prozesse bezeichnet man als rever-
sibel. Sie sind in der Natur nur ndherungsweise realisierbar, werden jedoch
in der theoretischen Diskussion eingesetzt.

e Anderungen eines Systems entlang einer beliebigen Kurve im pT'V-Raum,
die einer Abfolge von Nichtgleichgewichtszusténden entsprechen, aber (nach
einem endlichen Zeitintervall) in einem Gleichgewichtszustand enden. Sol-
che Prozesse bezeichnet man als irreversibel. Ein einfaches Beispiel ist in
Abb. 2.4 angedeutet: Ein (ideales) Gas ist bei p1, 71 in einem Volumen V;
eingeschlossen. Das Volumen wird vergréflert, indem man eine Trennwand
zu einem (evakuierten) Volumen V] durchstéBt. Wihrend des Ausstrémens
liegt (offensichtlich) kein Gleichgewichtszustand vor. Erst nach einer ge-
wissen Relaxationszeit wird sich ein stationdrer Endzustand, charakteri-
siert durch die Variablen po, To, Vo = Vi + V/, die eine Zustandsgleichung
erfiillen, einstellen. Eine Umkehrung des Prozesses (das Gas sammelt sich
spontan wieder in dem Volumen V7) findet nicht statt.

Vi Vi

4

Va

Abb. 2.4. Beispiel fiir einen einfachen irreversiblen Prozess

2.2.1 Der Energiesatz der Thermodynamik

Zur Analyse von Prozessen ist der Energiesatz zustédndig, und zwar un-
abhéngig von der Tatsache, ob der Prozess reversibel oder irreversibel ablauft.
Man bezeichnet den Energiesatz in diesem Zusammenhang als den ersten
Hauptsatz der Thermodynamik. Er lautet im einfachsten Fall in differentiel-
ler Form: In einem abgeschlossenen System gilt

AU = dQ + dA . (2.7)
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Die Formel steht fiir die Aussage: Die innere Energie (U) eines Systems kann
gedndert werden, indem man

e dem System (z.B. durch Kontakt) Wirme (Q) zu- oder abfiihrt und/oder
e an dem System (mechanische) Arbeit (A) leistet.

Die Erkenntnis, dass Wéarme und mechanische Energie verschiedene Ener-
gieformen darstellen, die ineinander iibergefiihrt werden kénnen, wurde erst-
mals 1842 von Robert Mayer ausgesprochen. Indirekt formulierte R. Mayer
somit den ersten Hauptsatz der Thermodynamik®. Mayer versffentlichte 1845
einen Wert von 1 cal = 4.162 J fiir den Zahlenwert des Warme#quivalents,
des Umrechnungsfaktors von mechanischen Energieeinheiten in die Wérme-
einheit Kalorie. Das Wérmeéquivalent wurde — infolge von leichten Varia-
tionen in der Definition der Kalorie — durch internationale Konvention auf
1 cal = 4.182 J festgelegt. Gleichzeitig wurde jedoch die Kalorie offiziell durch
das Joule ersetzt.

Fiir ein einkomponentiges System kann man die Diskussion auch auf der
Basis von molaren Grofien (mit du = dU/n etc.) fiithren

du=dg+da. (2.8)

Die Form (2.7) des Hauptsatzes beinhaltet die Annahme, dass sich die Teil-
chenzahl in dem System nicht &ndert (dN = 0). Andert sich die Teilchenzahl,
so muss der Hauptsatz um einen Term

dU =dQ +dA+dEy ,

der die Anderung der inneren Energie mit der Teilchenzahl wiedergibt,
erginzt werden. Besteht das System aus mehreren Komponenten, so muss
unter Umsténden ein erweiterter Ansatz benutzt werden (siehe Abschn. 2.4).
Dies ist zweckmifBig, falls sich die Zusammensetzung des Systems bei che-
mischen oder nuklearen Reaktionen #ndert. Die Arbeitsleistung dA kann
entweder durch die Einwirkung von dufleren Feldern oder durch Kompres-
sion/Expansion erbracht werden. In dem zweiten Fall gilt

dA = —pdV . (2.9)

Das Minuszeichen entspricht dem Sachverhalt, dass fiir eine negative Volu-
menénderung dV (das System wird komprimiert) die Arbeitsleistung (an dem
System) positiv ist und die innere Energie vergroéfert wird.

Der erste Hauptsatz ist subtiler, als es der Hinweis auf den Energiesatz
der Mechanik andeutet. Da die innere Energie eines abgeschlossenen Systems

8J.R. von Mayer, Ann. Chem. und Pharm., (Maiheft, 1842) und die Schrift 'Die
organische Bewegung in ihrem Zusammenhang mit dem Stoffwechsel’, erschienen
1845, im Verlag C. Drechsler in Heilbronn.
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konstant ist, muss U eine Funktion der Zustandsvariablen sein, im einfachsten
Fall also

U=U(p,T,V) (2.10)
oder allgemeiner
U=UN,p,T,V). (2.11)

Fiir das einfachste System, das ideale klassische Gas, wird zum Beispiel die
innere Energie durch die Formel

3
U= ksNT (2.12)

beschrieben, ist also proportional zu der Temperatur und der Anzahl der
Teilchen®.

Die Aussagen (2.10) oder (2.11) zeigen, dass dU ein exaktes (totales) Dif-
ferential der thermodynamischen Variablen ist. Fiir die Anderung zwischen
zwei Gleichgewichtszustédnden ¢ und f gilt also

f
/ U =U; —U;

unabhéngig von dem Weg, den der Prozess im p7'V-Raum beschreibt. Die
an dem System geleistete Arbeit und/oder die zu- und abgefithrte Wérme
sind hingegen keine exakten Differentiale. Sowohl die Arbeitsleistung als auch
die Wirmeénderung sind im Allgemeinen von dem Weg des Integrals in der
pT'V-Welt abhéingig. Es spielt eine Rolle, ob der Integrationsweg entlang einer
Isotherme in der pV-Ebene verlduft oder Isothermen kreuzt. Diese Grofien
sind somit keine Funktionen der Zustandsvariablen alleine. Man bringt die-
sen Sachverhalt zum Ausdruck, indem man anstelle der Differentiale dX die
Bezeichnung § X 10,

AU = 6Q + 64, (2.13)

um daran zu erinnern, dass

f
/ {(SQ + 6A}weg = Uf - U;

gilt, falls die Anfangs- und die Endsituation durch einen Gleichgewichtszu-
stand charakterisiert werden.

9Diese Formel wird in Abschn. 4.2.4 auf der Basis der Boltzmann-Maxwell-
Verteilung und in Abschn. 6.1 auf der Basis einer klassischen, kanonischen Vertei-
lungsfunktion gewonnen.

10Tn der Literatur findet man auch alternative Schreibweisen.
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Eine Konsequenz des ersten Hauptsatzes ist die Aussage, dass es nicht
moglich ist, ein Perpetuum mobile erster Art zu konstruieren. Durchliduft ein
System einen Kreisprozess, so gilt mit i = f

U; =Uy beziehungsweise %{5@ +0A weg =0,

unabhingig davon, ob der Prozess reversibel oder irreversibel ist. Keine
Vorrichtung (in dem iiblichen Sprachgebrauch 'Maschine’), die mit einem
Kreisprozess arbeitet, wird mehr Arbeit leisten, als man (mittels Warmezu-
fuhr) aufbringt oder umgekehrt.

2.2.2 Responsfunktionen

Ist die Funktion U(p, T, V) bekannt, so ist man in der Lage, verschiedene
Prozesse zu analysieren. Eine der Aufgaben der statistischen Mechanik ist
es, diese Funktion ab initio zu berechnen. In der phdnomenologischen Ther-
modynamik versucht man, durch die Betrachtung von speziellen Prozessen,
Information iiber die partiellen Ableitungen dieser Funktion zu gewinnen und
daraus die Funktion selbst zu extrahieren. Da man mithilfe der Zustandsglei-
chung die Funktion U durch alle méglichen Variablenpaare ausdriicken kann,

U=U(p, T, V)
} — U=Up,V),UpT),UWV,T),
fp, T,V) =0

wird die innere Energie auf diese Weise fiir ausgewiihlte Punkte auf der Zu-
standsfliche angesprochen. Wéahlt man zum Beispiel T und V' als Variablen-
paar aus, so folgt fiir das totale Differential der Funktion U

v = (20D, (WD g

ou ou
= (8_T)VdT+ (W)TdV .

Um zu vermeiden, dass man die gewéhlten Variablenpaare explizit ausschrei-
ben muss, ist es zweckmiBig, die zweite unabhiingige Variable, die bei der
partiellen Differentiation konstant gehalten wird, als Index anzugeben, um
Kombinationen wie

QUWV,T) _ (U . (0UmT)\ _ (9U
orT ~\ar ), orT -\ oT o
unterscheiden zu kénnen. Eine Aussage wie (2.14) ist sowohl fiir reversible als

auch irreversible Prozesse mit Anfangs- und Endpunkt auf der Zustandsfliche
giiltig, da dU ein exaktes Differential ist.

(2.14)
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