XIV. Hauptsatze der Warmelehre

Wie in der Einleitung angekiindigt, wollen wir neben der mikroskopischen Beschreibung , die
wir in der statistischen Physik bzw. der kinetischen Gastheorie kurz beleuchtet haben, auch den
makroskopischen Aspekt der Warmelehre behandeln: die Thermodynamik. Diese beschaftigt
sich mit der Untersuchung von Zustandsparametern, deren Charakter wir im Laufe des Kapitels
noch genauer definieren missen. Zunédchst betrachten wir einen Zustandsparameter, den wir

schon kennen gelernt haben: die Warme.

Was genau ist Warme ?

Bis Mitte des 19. Jahrhunderts hielt man die Warme flr einen besonderen unerschaffbaren und
unzerstorbaren Stoff. Die Temperatur eines Korpers, so vermutete man, wird von der Menge
des gespeicherten Warmestoffs bestimmt. Eine schone Darstellung des damaligen
Forschungsstands findet man héaufig in alten Enzyklopadien, wie diese aus dem Brockhaus von
1837:

, Wiarmestoff”
Wirme (die), deren Wirkung wir z.B. empfinden, wenn wir uns der
Sonne aussetzen, in ein geheiztes Zimmer treten oder am Zerflieflen
von tber glihende Kohlen gebrachtem Wachse, Blei, sowie bei
vielen anderen allgemein bekannten Erscheinungen téglich
wahrnehmen, ist ihrer eigentlichen Beschaffenheit nach zur Zeit
n[o]ch nicht ergriindet. Der jetzt gewohnlichen Annahme zufolge
liegt ihren Wirkungen ein dhnlicher feiner Stoff oder eine Materie
wie denen des Lichts zum Grunde, der daher als Warmestoff oder
Warmematerie bezeichnet worden ist. Dieser muthmafiliche Stoff ist
so feiner Art, dass er nicht ins Gewicht fdllt und daher ein Korper
kalt und warm gleichviel wiegt. Auch nicht eingeschlossen kann er
erhalten werden, indem kein Korper fur die Wiarme
undurchdringlich ist. Alle Kérper werden durch sie ausgedehnt, am
meisten die luftférmigen. Sie kann feste Korper in tropfbarfliissigen

Zustand, tropfbarfliissige in luftférmige verwandeln, wobei nicht
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blos ihre ausdehnende Kraft wird, indem manche Korper im festen
Zustand umféanglicher als im tropfbaren sind, und bringt in Bezug
auf Beférderung und Behinderung chemischer Vorgiange eine Menge

bemerkenswerte Wirkungen hervor...

Einige Phanomene, z.B. Mischversuche, lieen sich mit dieser Theorie gut erklaren, andere
hingegen, wie z.B. die Anderung des Aggregatzustandes bei konstanter Temperatur, warfen

Zweifel an dieser Theorie auf.

Die Folge dieser Annahme bis Mitte des vorherigen Jahrhunderts waren zwei Erhaltungssatze:

Warmemenge und Energie in einem abgeschlossenen System wurden als konstant

angenommen.
Erhaltungssatz fiir Warmestoff Q Q =const
Erhaltungssatz fir mechanische Energie W W, + W, = W = const

Den Durchbruch auf diesem Gebiet der Wissenschaft verdanken wir der Kriegsindustrie: Graf
Rumford stellte im Jahr 1798 bei Ausbohren von Kanonenrohren fest, dass erhebliche
Warmemengen entstehen. Daraus folgerte er, dass die postulierte Nichterschaffbarkeit des
Warmestoffs nicht richtig sein kann und dass vielmehr Warme durch mechanische Arbeit
erzeugt werden kann. Nachdem die ersten Uberlegungen existierten, dass Warme kein Stoff
sein konne, fand der Heilbronner Arzt J.R. Mayer (1817 - 1878) bald heraus, dass Warme eine
Form von Energie sein muss. 1842 bestimmte er erstmalig aus den bekannten Gasgesetzen das
Umrechnungsverhalten zwischen mechanischer Energie und Warmeenergie.

Unabhingig von dieser Uberlegung fand der Englander J.P. Joule (1818 - 1889) durch eine
Versuchsreihe in den Jahren 1840 - 1849 verschiedene gesetzmalige Beziehungen zwischen
Mechanik und Warme.

Ebenfalls in Eigenleistung fand nahezu zeitgleich H.v.Helmholtz (1821 - 1894), dass

mechanische Arbeit W und Warme Q ineinander umwandelbar sind.

XIV.1 I. Hauptsatz der Thermodynamik
Mit diesen Betrachtungen fanden die Wissenschaftler die grundlegende GesetzméaRBigkeit fur die
Thermodynamik. Bekannt ist der Aspekt der Umwandelbarkeit von Arbeit in Warme und

umgekehrt deshalb als 1. Hauptsatz der Thermodynamik.
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1. Hauptsatz der Thermodynamik:
Warme ist eine andere Form von Energie.

Die Gesamtenergie eines abgeschlossenen Systems ist erhalten.

Dieser Satz ist nach der mechanischen Deutung der Wéarme durch die kinetische Gastheorie fast
selbstverstandlich. Als Ausgangslage der statistischen Mechanik hatten wir bereits postuliert,
dass Warme eine andere Form der Energie sein muss.

Der zweite Teil des Hauptsatzes ist fur alle Bereiche der Physik tber die Mechanik und die

Thermodynamik heraus gultig:
Die Gesamtenergie eines abgeschlossenen Systems ist erhalten.

Das gilt fir alle uns bisher bekannten mechanischen Energien, fir Warme und fur noch nicht
besprochene Energien, z.B. Gravitationsenergie als Verallgemeinerung der potentiellen
Energie, elektromagnetische Energie, insbesondere auch chemische Energie, Kernenergie und
andere.

Eine grundlegende Erweiterung des ersten Hauptsatzes fand noch einmal durch A. Einstein
statt, der in seiner viel zitierten Formel E = mc? festhielt, dass auch die Masse nur eine andere
Form von Energie ist. Damit wurden erneut zwei bis dahin als getrennt angesehene

Erhaltungssatze verknipft:

Erhaltungssatz fur Energie E
E = mc?

Erhaltungssatz fiir Masse m

Masse ist eine andere Form der Energie.

Anschaulich ist der erste Hauptsatz der Warmelehre also klar. Nun missen wir versuchen,

diesen Satz auch quantitativ zu konkretisieren.
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XIV.1.1 Mechanisches Warmedaquivalent

Die Umwandlung von Warmeenergie in mechanische Arbeit wurde in einem einfachen Versuch

nachgewiesen:

0 Uber eine Umlenkrolle wird ein Gewicht
M mit einem Seil an einem Ruhrwerk
befestigt. Das Rihrwerk mit grof3er

n Reibung wird Uber die Gewichtskraft G

angetrieben, die auf die Masse M wirkt,

sobald man das Gewicht fallen IafRt.

Zunéchst beweist die Bewegung des

Rihrwerkes, dass eine Umwandlung

existiert: Zudem kann man mit diesem

historischen Versuch den

Abbildung XIV.1: Schematischer Versuchsaufbau zum .
mechanischen Warmeaquivalent Umrechnungsfaktor der mechanischen

Arbeit in Warme berechnen:
Fallt die Masse M um eine Hohendifferenz h, so wird an ihr die Arbeit
AW = Mgh geleistet.
Durch die Reibung des Rihrwerks im Wasser wird das Wasser erhitzt. Eine
Temperaturdifferenz von AT bedeutet bei Wasser der Masse m eine Warmeénderung von
AQ = cmAT

Die Umwandlung von W nach Q kann aus diesen beiden Beziehungen berechnet werden.

Einen ahnlichen Versuch wollen wir in der Vorlesung betrachten:

Versuch X1V.1: mechanisches Warmeagivalent

In diesem Versuch wird statt des Warmebads eine Kupferscheibe erwérmt. Dazu wird eine
Kupferscheibe zwischen Bremsbeldgen und einem Thermoelement eingespannt. Nun wird ber
eine Umlenkrolle mittels eines fallenden Gewichts die Kupferscheibe gegen die Bremsbelage in
Rotation versetzt. Durch die so entstehende Reibungsenergie erwarmt sich das Kupfer. Das
Thermoelement misst diese Temperaturanderung und gibt sie direkt an ein
Computerauswertungsprogramm weiter.

Mit einer am Seil hangenden Masse von M = 10 kg, einer Fallhéhe von h = 1 m, der
spezifischen Warmekapazitat von Kupfer cc, = 0,092 cal/g - K und der Masse der angetriebenen
Kupferscheibe von m = 150 g ergibt die Messung eine Temperaturdnderung AT = 1.7 K.

Das Verhaltnis von geleisteter Arbeit und erzeugter Warme ist damit AW/AQ = 4.18 J/cal.
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Versuche mit anderen Materialien und variiertem Versuchsaufbau zeigen, dass dieser
Umwandlungsfaktor konstant ist. Er wird mechanisches Warmeaquivalent genannt. Der

Theoriewert betréagt:

mechanisches Warmeaquivalent:
AW/AQ =4.185 J/cal

Aufgrund der allgemeinen Proportionalitat von Q und W ist es empfehlenswert, beide GroRen
in einer Einheit anzugeben. Man einigte sich auf die Konvention, beide Gréf3en in Nm, also in
Joule, anzugeben.

Mit dem mechanischem Wéarmeaquivalent als Umrechnung gilt dann

In einem abgeschlossenen System gilt AW = AQ

mit dem mechanischem Warmedquivalent als Umrechnung.

Jetzt haben wir gesehen und bewiesen, dass Wérme eine andere Form von Energie ist. In den
friheren Kapiteln hingegen haben wir Wéarme beschrieben durch Zusammenhénge, z.B. das
Idealgasgesetz pV = nRT, mit anderen Grofien. Was aber haben nun die anderen GréfRen aus
der Warmelehre, also Druck p, Volumen V und Temperatur T mit dieser Form der Energie zu
tun ?

Um diese Frage mathematisch beantworten zu koénnen, reflektieren wir noch einmal den
Charakter dieser Grof3en:

p, V, T sind ZustandsgréRen: Diese Grofken sind unabhdngig von der Vorgeschichte eines
Systems eindeutig messbar. Sie beschreiben also den Zustand eines Systems zu einer festen
Zeit.

ZustandsgroRen sind GrolRen die unabhéngig

von der VVorgeschichte eines Systems eindeutig messbar sind.

Die in einem System gespeicherte Warmemenge hingegen ist keine Zustandsgrofie: Eindeutig
messbar ist nur die Temperaturdnderung eines Systems, und diese muss nicht ausschlieBlich
durch Zufuhren von Warme erzeugt werden, sondern kann z.B. durch Kompression erzielt
werden.

Wir unterscheiden im Folgenden Zustandsgrofen und andere Grofen. Um nun die
ZustandsgrofRen und die anderen Gréf3en unterscheiden zu kénnen, wird eine neue Schreibweise

benutzt:
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Notation XIV.1:  Anderung von Zustandsgréen: dp, dT, dV, dU,...
Anderung anderer GréBen:  SW, 8 Q,...

Bevor wir neue Zusammenhange fiir die Energie eines Systems herleiten, sind hier noch einmal
stichwortartig die wichtigsten Ergebnisse Uber die Energie eines Systems aus den vorherigen
Kapiteln zusammengestellt:

Durch die Zurtckfuhrung der Gesetze auf Mechanik hatten wir in der kinetischen Gastheorie

folgende Gesetze festgehalten:

-

— )

W, = S kT mit k = Boltzmann-Konstante

Die Temperatur T ist proportional zur mittleren kinetischen Energie der Molekiile

XIV.1.2 Innere Energie

Ziel dieser Uberlegungen ist es, eine ZustandsgroBe zu finden, die anders als die Warme oder
Arbeit den Zustand eines Systems charakterisiert.

Um den Begriff der ‘inneren Energie’ verstandlich zu machen, betrachten wir zunéchst ein
abgeschlossenes System. Ein solches System kann realisiert werden durch z.B. ein Gas- oder
Flussigkeitsvolumen. Das System befinde sich zu einer festen Zeit in einem Zustand 1. Dann
werde diesem System Energie zugefuhrt. Das ist méglich entweder durch Leisten mechanischer
Arbeit, Zufihren von Wéarme oder einer Kombination von beidem. Dieser Vorgang ist dann
z.B. das Aufheizen eines Gasvolumens mit gleichzeitiger Kompression. Im Zustand 2 hat das

System nun eine andere Energie:

Zustand 1 Zustand 2

Energiezufuhr

U (1) HAW U@
+ AQ
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Zur Beschreibung der Zustande fiihren wir die innere Energie U ein. Dabei wird die Anderung

folgendermafen definiert:

Definition XIV.1: Innere Energie U

AU:U(Z)-U(].):A/W+AQ

/

Anderung der
inneren Energie

eines Systems

am System dem System
geleistete zugefihrte
Arbeit Warme

Bei dieser Definition muss eine wichtige Vorzeichenkonvention beachtet werden:

Zugeflihrte Energie (Arbeit oder Wérme) ist positiv,

abgegebene Energie (Arbeit oder Wérme) ist negativ.

In vielen Bichern wird eine andere Vorzeichenkonvention gemacht und dU = dQ - dW

geschrieben. Dann ist dW die vom System geleistete, d.h. abgegebene Arbeit.

Wie koénnen wir Definition XI1V.1 anwenden, um eine Formulierung des 1. Hauptsatzes zu

bekommen, mit der wir konkret rechnen kénnen ?
Zunéchst betrachten wir hierfir den Ubergang eines Systems vom Zustand 1 in einen anderen

Zustand 2 in Abhangigkeit der bekannten Zustandsgrofien. Im p/V-Diagramm beispielsweise

kann ein solcher Ubergang so aussehen:

p U((l

U (2)

\Y

Abbildung XIV.2: Kreisprozess im p/V-
Diagramm

U (1) = const
U (2) = const

Nach der Ausfuhrung eines beliebigen Prozesses,
bei dem Anfangs- wund Endzustand eines
Arbeitsstoffes gleich sind, z.B. einem Kreisprozess
im p/V-Diagramm, sind definitionsgemaR p, V und
T gleich. Ohne weitere Zusatzkenntnisse konnen
Uber die geleistete Arbeit W oder die zugefuhrte

Warme Q jedoch keine Aussagen gemacht werden.
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Da nach dem ersten Hauptsatz jedoch AW und AQ dquivalent sind, fiihrt die Summe immer
zum gleichen Ergebnis AU.

Die Innere Energie U ist also anders als die Warme Q oder die Arbeit W eine Zustandsgrofe.
Damit haben wir eine GroRe definiert, die unabhéngig von den vorherigen Anderungen eines
Systems jederzeit bestimmt werden kann. Mit einer solchen ZustandsgroRe kénnen wir Systeme
charakterisieren.

Die Anderung der Inneren Energie AU = U(2) - U(1) ist nur vom Anfangs- und Endzustand
abhangig und nicht vom ‘Weg’, d.h. von der Art, wie die Innere Energie verandert wurde.

Mathematisch kénnen wir diese GroRen, die unabhéngig vom Weg sind, schreiben als*

Die innere Energie U ist eine ZustandsgroRe, so dass gilt:
$du=0

Mitd U = (8 Q + 6 W) gilt fiir die Summe der Nicht-Zustandsgrofien

Wiérme und Arbeit$(8 Q + 3 W) =0

Aus diesen Satzen ergeben sich zwei neue Formulierungen des 1. Hauptsatzes:

1. Hauptsatz der Thermodynamik:
Die innere Energie U ist eine ZustandsgrofRe
$du =0

Aquivalent ist die Aussage, dass die Summe aus zugefiihrter Warme und geleisteter Arbeit null
sein mul}, wird das System in einen Endzustand gleicher innerer Energie transferiert. Das
bedeutet, dass man kein System erzeugen kann, welches Arbeit leistet ohne die entsprechende

Menge Warme aufzunehmen. Eine solche Maschine wird Perpetuum mobile 1. Art genannt.

1. Hauptsatz der Thermodynamik:
Perpetuum mobile 1. Art
$(3Q+3W)=0

Diese zweite Formulierung des Hauptsatzes sagt nicht notwendig, dass die Anderung der

Waérme null sein muss (§8Q =0) und keine Wérme aufgenommen oder abgegeben werden darf

! vgl. die Definition konservativer Krafte, Def. V.3 S.56
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(§3W=0). Warme und Arbeit sind keine ZustandsgréRen es sind vielmehr Formen in denen

Energie transportiert werden kann.

XIV.2 Innere Energie von Gasen

In diesem Kapitel werden die allgemein fr beliebige Systeme hergeleiteten GesetzméaRigkeiten
auf Systeme idealer Gase Ubertragen. Dazu hatten wir bereits die Zusammenhédnge der
einzelnen Grolien eines Systems benannt.

Bei einem Gas sind die ZustandsgroRen U, p, V, T nicht unabhdngig voneinander, im
allgemeinen ist U = U (p, V, T) z.B. fiir ein reales Gas. Die innere Energie ist die Summe aller
in einem System (Gas, Festkorper,...) enthaltenen Energien (potentielle und kinetische Energie).
Der Sonderfall, den wir behandeln wollen, ist das ideale Gas. Laut Definition gibt es in einem
idealen Gas keine Anziehungskrafte, also keine potentielle Energie, sondern nur Kkinetische
Energie.

Um die innere Energie idealer Gase genauer zu untersuchen, tberlegte J. Gay-Lussac (1778 -
1850) sich einem Versuch. Diesen Versuch wollen wir als Gedankenexperiment nachvollziehen

und auswerten:

Versuch von Gay-Lussac
Lussac untersuchte die freie Expansion eines idealen Gases.
Thermometer e dom Versuch wird ein thermisch isoliertes Gefa® durch

eine Trennwand geteilt. Das Gas befindet sich in einem

SLLLN L L L LS
U L~ Teilraum, in dem anderen Teilraum sei Vakuum. Der
; o Zustand des Gases wird gemessen, im Speziellen wird mit
Gas Vakuum
; L~ einem Thermometer die Temperatur des Gases bestimmt.

S SN S

AN

Danach wird die Trennwand entfernt. Das Gas kann sich

jetzt im gesamten Volumen ausbreiten. Misst man nach
Abbildung XIV.3: schematischer

Aufbau des Versuchs von Gay-Lussac einiger Zeit, wenn sich ein Gleichgewicht eingestellt hat,

erneut die Temperatur, so kann man keinen Unterschied zu
der urspriinglichen Temperatur finden.
AT =0
Aus dem vorherigen Kapitel wissen wir, dass die Anderung der inneren Energie zwischen den
beiden Zustanden AU = AQ + AW
ist. Da bei dem Versuch eine freie Expansion erfolgt ist, d.h. keine Arbeit aufgewendet wurde,

gilt
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AW =0

Das Gefal soll thermisch isoliert sein, es kann dann

weder Warme nach auflen gelangen noch von aufien in
das Volumen eindringen: AQ=0
Damit gilt flr die innere Energie AU =0
Bei diesem Versuch wurde damit ein eindeutiger

Zusammenhang zwischen der inneren Energie U und der

Temperatur T hergeleitet U T

Zusammenfassend konnen wir schreiben:

In einem idealen Gas Abbildung XIV.4: Experimenteller

. . . Aufbau des V h Gay-L

hangt die innere Energie nur von T ab: HIDaU €es Verstiehs von Bay-Lussac
U =U().

Das gilt fiir beliebige Drucke und VVolumen.

Die Erklarung aus der kinetischen Gastheorie greift auf die eingangs zusammengefassten

— 3
Formeln U=NaWg =Nap E kT= g RT

zuruck:
Der Energieinhalt eines idealen Gases wird durch kinetische Energie der Molekile bestimmt:
Wk = Ek T
2
Fur ein Mol eines idealen Gases gilt daher

U—ERT
T2

Fir ideale Gase ist die innere Energie

3
U=ERT, also U=U(T)

_ 3 3
Und entsprechend gilt fiir n Mol: U =nNaWg =nNa E kT = E nRT

Der Ubergang zum realen Gas ist schwieriger.

Generell konnte U bei realen Gasen von allen anderen ZustandsgroRen abhéngig sein.
U=U(p,V,T)

Die innere Energie ist dann eine Funktion von zwei Zustandsgrofien, da die Gasgleichung fur

reale Gase die drei Variablen verbindet:
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Fur reale Gase ist die innere Energie eine Funktion zweier Zustandsgrofien

U= U (p, V)oder (p, T)oder (V, T)

Nun wollen wir ein Beispiel betrachten fiir die Anderung innerer Energie eines Systems durch
mechanische Arbeit. Hierzu betrachten wir erneut ein Gedankenexperiment:

Ein Gasvolumen V sei in einem zylinderférmigen Gefall mit

r konstantem Druck p und einer Temperatur T. Durch einen

beweglichen Stempel, der um eine Strecke dx nach unten

X R . R
' } dx verschoben wird, werde dieses Volumen nun verringert.
X,

Allgemein kennen wir aus der Mechanik die Definition der
P Arbeit als Produkt aus zurlickgelegtem Weg und dafir
benétigter Kraft

Abbildung X1V.5: Kompression OW = F dx
eines Gases UM AV =A (X2-X1)  Njach der Definition des Drucks als Kraft pro Flache wird

durch diese Kraft F auf die Flache A des Stempels ein Druck ausgeulbt, so dass gilt

oW =-p Adx
Das veranderte Volumen berechnet sich aus Grundflache A mal Hohe dx. Dann folgt fur die
mechanische Arbeit dW =-pdVv

Nach unserer Vorzeichenkonvention wurde das Vorzeichen so gewéhlt, dass die am System
geleistete Arbeit, also die zugefiihrte Energie positiv wird. Arbeit wird dem System zugefiihrt,
wenn das Volumen verkleinert wird, d.h. AV = A (X, - X1) = V> - Vy negativ ist. Dann ist die
Arbeit 8W positiv. Falls sich das Gas ausdehnt, also Arbeit nach aufien abgibt, ist die

Volumenanderung dV positiv und 8W = - p dV ist negativ, wie vereinbart.

Als néchstes Beispiel betrachten wir einen Kreisprozess:

Die Berechnung der Arbeit fiir eine Anderung des Volumens von V; auf V, auf dem Weg a

V.
erfolgt durch das Integral: oW, = — f p(V) dvV
Vi

Aus der Analysis ist bekannt, dass ein solches Integral die Flache angibt, die der Graph im p/V-
Diagramm mit der Abszisse einschlief3t.

Verandert man das Volumen anschliefend auf einem beliebigen Weg b von V, nach Vi, so

V;
muss dafur die Arbeit W, = — jl p(V) dv
Va2
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aufgewandt werden. Es ist offensichtlich fira=b W (2 —>1)=-6W (1 > 2)

Das gilt z. B. speziell fur einen isothermen Kreisprozess

W =0

fiir ein ideales Gas mit konstanter Temperatur.

Im allgemeinen aber gilt diese Beziehung nicht, also

W =0

im allgemeinen Fall.

Abbildung XIV.6: Arbeit als
Flache im p/V-Diagramm

Im pV-Diagramm ist in diesem Fall die Differenz der
Arbeit W die Flache zwischen den Kurven von Punkt 1
nach Punkt 2 und zuriick. Die gesamte Arbeit bei diesem
Kreisprozess die von den beiden Kurven (ab)
eingeschlossene Flache. Obwonhl wir zum

Anfangszustand (1) zuriickkehren, kann $3 W =0 sein.

Das zeigt noch einmal, dass die Arbeit vom Weg abhéangt

und keine ZustandsgroBe ist. $dU ist dagegen, wie wir

wissen, immer gleich Null.

X1V.3 Spezifische Warme idealer Gase

Wie gezeigt, hangt die innere Energie U bei idealen Gasen nicht vom Volumen V und Druck p

ab, sondern nur von der Temperatur T. Wir schrieben deshalb fiir ideale Gase die innere

Energie als U(T). Bei idealen Gasen kann man jedoch die spezifische Wé&rme fiir konstantes

Volumen oder konstanten Druck bestimmen. In Kapitel X auf Seite 262 hatten wir den Begriff

der spezifischen Warme eingefihrt:

Wir hatten definiert, dass die Proportionalitdtskonstante zwischen Warmemenge 3Q und

Temperaturanderung dT einer Masse m spezifische Wéarme genannt wird:

Der Quotient aus Warmemenge 6Q und dem Produkt aus Temperaturdnderung dT

und der Masse m des erwarmten Korpers wird spezifische Warme ¢ genannt:

._138Q

“modT
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Die Einheit der spezifischen Warme ist  [c] = LK
9

Im allgemeinen Fall verandert sich bei der Zustandsanderung eines idealen Gases sowohl sein
Volumen als auch der Druck. Diese Félle sind schwer zu berechnen. Einfacher hingegen
berechnet man die innere Energie idealer Gase, wenn eine der beiden Grofe Druck oder

Volumen konstant bleiben. Diese beiden Félle untersuchen wir nun genauer:

XI1V.3.1 spezifische Warme bei konstantem Volumen
In diesem Kapitel betrachten wir den Fall:
1. Fall: V = const.

Um zu verdeutlichen, dass diese Rechnung nur flr konstante

Volumen gilt, wird die spezifische Wirme mit dem Index , | dU _[3Q

gekennzeichnet: spezifische Warme cy,.

V = constant

Dann schreiben wir fir die spezifische Warme

-3

m dT V=const.
Es gilt der 1. Hauptsatz dUu=8Q+dW
und mit 8W = - p dV folgt dUu=38Q-pdv
Mit der Grundannahme, das VVolumen sei konstant, also dV = 0 folgt dann

du=80Q

In = eingesetzt ergibt Cy =i(d—uj

m dT V=const.

< dU=meceydT

Im Einklang mit der kinetischen Gastheorie steht die Annahme, dass die spezifische Wérme c,
konstant ist. Die innere Energie U ist proportional zur Temperatur T: U = U(T). Auch daraus
folgt direkt, dass ¢, konstant ist:
Aus dUu=mcy dT

2 T2
folgt durch Integration [ dU=mgcy [ dT

1 T

= U,-Ui=mecy (Tz'Tl).

Bezeichnen wir die innere Energie des Gases im Anfangszustand mit U, und die

Temperaturdifferenz mit T, so gilt die “‘kalorische Zustandsgleichung’
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kalorische Zustandsgleichung idealer Gase
U=mcy T+ U,

Als wichtigstes Ergebnis ist festzuhalten, dass die innere Energie des idealen Gases linear mit
der Temperatur ansteigt. Die unbestimmte Konstante U, ist aufzufassen als der Teil der inneren
Energie, der bei thermodynamischen Prozessen keine Rolle spielt. Mit Hilfe der
Thermodynamik kénnen (ber U, keine Aussagen gemacht werden. Da jedoch zwischen zwei
Zustédnden nur Energieunterschiede auftreten, ist es mdglich U, = 0 zu wahlen. Diese Wahl

vereinfacht die kalorische Zustandsgleichung auf die Form

Die kalorische Zustandsgleichung idealer Gase lautet
U=mcy T mitU,=0

Aus dem 1. Hauptsatz du=8Q-pdVv
folgt mit der Idealgasgleichung pV=nRT
und der kalorischen Zustandsgleichung dU=mcydT
mey dT=50- "RT gv
o 50=moy dT+ "RT gv

Diese Gleichung wird Energiesatz fir ideale Gase genannt:

Der Energiesatz fur ideale Gase lautet:

nRTdV.

dQ=mcy dT +

Wie bereits in Kapitel X eingeflhrt, wird bei Gasen oft nicht die Masse m betrachtet sondern
die Anzahl der Teilchen, also die molaren GrofRen. Deshalb definieren wir die molare

Warmekapazitat bezogen auf ein Mol:

Definition XIV.2: Die Molwarme oder molare Warmekapazitat C, wird definiert als

du m) bei Vp,, = const
dT

mit U, = (H) fir n mol und Mzm.

CVZM'CV:( n n
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J
mol - K

Die Einheit der molaren Wéarme ist  [Cy] =

Betrachten wir nun den 2. Fall:

X1V.3.2 spezifische Wéarme bei konstantem Druck

In diesem Fall sei der Druck konstant:
2. Fall: p = const. du oQ

Analog zu dem ersten Fall bezeichnen wir die spezifische

Warme bei konstantem Druck mit c;,.

Die Zustandsanderung eines Gases mit gleichbleibenden
Abbildung XIV.7:
Gedankenexperiment zur

konstantem Volumen: Zusétzlich zur Erwdarmung muss nun Herleitung der spezifischen
Warme c,

Druck muss andere Auswirkungen haben, als die bei

auch Ausdehnungsarbeit geleistet werden. Zur Berechnung
betrachten wir ein Gedankenexperiment:
Gas wird erhitzt, dehnt sich dabei aus und leistet Arbeit.
Zunéchst gilt der 1. Hauptsatz dUu=8Q+dW
Nach unserer Vorzeichenkonvention gilt damit

6Q=dU+pdVv

o 6Q du dv
mit p = const. & == —4p—
dT dT dT

Mit der Definition der Warmekapazitat angewandt auf konstanten Druck

_

fOIgt mcp:@: d_U+pd_V
dT  dT dT
bezogen auf ein Mol schreiben wir mit V, = Xals Volumen pro Mol und U, = Hals innere
n n
. du dv,
Energie pro Mol C,= —m 4 m -
sep T g TP aT

Der Term d;JTm ist bereits aus dem 1. Fall bekannt. Er bezeichnet die molare Wéarmekapazitat

du,,
a7

bei konstantem VVolumen, also =Cy.

. . . dv,
Nun missen wir versuchen, den zweiten Term p d'I[n

zu interpretieren. Hierfir betrachten wir
noch einmal die Idealgasgleichung pV=nRT.
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Die Ableitung der Idealgasgleichung fur ein Mol

PVmn=RT
nach T ergibt: M =R
dT
Mit der Kettenregel gilt d(P Vin) = dVi +V,, dp
dT dT dT
Fur p = constant gilt schlieBlich P dVin =R
dT
Damit folgt aus - Cp= Yy +p Vin
dT dT

Fur die molaren Warmekapazitaten

gilt die Beziehung C,=Cy +R.

Diese Gleichung zeigt, dass die molare Wérmekapazitat bei konstantem Druck groRer ist als bei
konstantem Volumen. Dieses Ergebnis ist aufgrund der Ausdehnungsarbeit anschaulich

verstandlich.

Fir die Molwarmen gilt:

Cy < Cp

X1V.3.3 Theoretische Bestimmung der Molwarme
Wie grol? ist nun die Molwarme Cy, bei konstantem Volumen?

Um diese Frage zu beantworten, missen wir die innere Energie U kennen. Aus Kapitel XIV.2
wissen wir, dass fur ein ideales Gas, d.h. Molekile ohne Ausdehnung, gilt U = g RT.

Dabei gingen wir davon aus, dass ideale Gasmolekiile Punktmassen sind und deshalb nur drei
Freiheitsgrade der Translation besitzen. In Kapitel XI hatten wir den Begriff der Freiheitsgrade
eingefihrt:

Wir hatten in der kinetischen Gastheorie festgestellt, dass bei der regellosen Bewegung eines
Gasmolekuls keine Raumrichtung bevorzugt wird. Deshalb besitzt jedes Teilchen entsprechend
den drei raumlichen Richtungen drei voneinander unabhangige Bewegungsmoglichkeiten. Wir
driickten das so aus: jedes Teilchen besitzt drei Freiheitsgrade der Translation.

Besteht das Molekul nicht nur aus einem Atom, so hat es zusétzlich die Bewegungsfreiheit, sich
um bestimmte Achsen zu drehen. Ein solches Molekil kann zusatzlich bis zu drei

Freiheitsgrade der Rotation besitzen, je nachdem, um wie viele unabhdngige Drehachsen es
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rotieren kann. Diese Uberlegung wird weiter unten wieder aufgegriffen und zu einem spateren

Zeitpunkt in der Experimentalphysik (Physik 1V) vertieft.

Abbildung XI.10 Freiheitsgrade ein-, zwei- und dreiatomiger Molekiile:
a) 3 Freiheitsgrade der Translation
b) 3 Freiheitsgrade der Translation und 2 der Rotation
¢) 3 Freiheitsgrade der Translation und 3 der Rotation

Allgemein hatten wir die innere Energie U eingefuhrt als mittlere kinetische Energie aller

Gasmolekiile:

U= >Wq
Molekiile

mit der Anzahl f der Freiheitsgrade gilt allgemein fir 1 Mol

Die innere Energie pro mol U,, ist die Summe aus der mittleren Kinetischen Energie von Na

Molekdilen, also

Um = Na Wiglekat

Die mittlere kinetische Energie eines Molekdils berechnet man nach Kapitel X als

Dann gilt

Mit Na k = R folgt

Aus der Gleichung

folgt durch Differentiation
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f
Aus C, =Cy + R folgt Cp:ER+R

Fur die Molwérme idealer Gase gilt

C iF\’ C_(l ij
V2 )

Das Verhaltnis von Molwarme bei konstantem Volumen und bei konstantem Druck berechnet

Cp 2+f

sich dann als —
Cy f

Da Cy < Cpist, ist dieses Verhaltnis immer grofer 1. Man nennt dieses Verhaltnis

Adiabatenkoeffizient.

Definition XIV.3: Der Adiabatenkoeffizient k ist das Verhaltnis der Molwarme
bei konstantem Druck zur Molwarme bei konstantem VVolumen:

Cp 2+f
—_— =K =
Cy f

Im Bezug auf die Anzahl der Freiheitsgrade f unterscheidet man vier Félle:

1. 1-atomige Gase

Beispiele fur 1-atomige Gase sind die Edelgase Helium (He), Neon (Ne), Argon (Ar), aber auch
Natrium- oder Quecksilber-Dampf (Na- oder Hg-Dampf)

Diese Gase haben wie bereits erlautert nur 3 Translationsrichtungen und damit drei

Freiheitsgrade

f=3
Dann gilt Cy = § R und GCp= S R
2 2
Der Aiabatenkoeffizient « ist K= g =1,667.

Fur 1-atomige Gase gilt

3 5
Cvy=—R, Co==Rund k=
V7o "7

w|lo;

2. 2-atomige Gase

Hier kdnnen als Beispiele H,, N, O, oder HCI aufgezéhlt werden.
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Beschrieben werden diese Molekiile durch ein mechanisches Modell, das sogenannte
Hantelmodell. Eine Hantel kann sich in drei Raumrichtungen bewegen, hat also 3
Freiheitsgrade der Translation. f=3 far Translation

Bei mehratomigen Molekilen muss man zudem Freiheitsgrade der Rotation betrachten: Das
Molekul kann bei einer frei im Raum beweglichen Drehachse zusatzlich drei Freiheitsgrade der
Rotation besitzen. Bei linearen Molekiilen, zu denen z.B. die zweiatomigen Molekdile gehdren,
fallt bei Energiebetrachtungen ein Freiheitsgrad weg: Das Tragheitsmoment bezlglich der
Hantelachse ist ebenso vernachlassigbar wie bei einatomigen Gasen. Die Energie, die nétig
ware um ein Molekil um diese Achse in Rotation zu versetzen ist so groR3, dass sie
guantenmechanisch nicht angeregt werden kann.

f=2 fur Rotation

Fur lineare, speziell 2-atomige Gase gilt:

C 5RC 7R nd !
:_, = — u = —
VI P, "5

3. 3-atomige Gase
Beispiele hierfir sind H,0-Dampf oder NH; . Bei diesen Atomen kénnen alle drei
Rotationsrichtungen angeregt werden. Deshalb besitzen sie

f=23 flr Translation

f =3 fir Rotation

Fir 3-atomige Gase gilt:

CV:3R, Cp =4Rund k=

w|

4. Schwingung

Bei hoheren Temperaturen sind Schwingungen der Atome gegeneinander mdglich. Mit
Schwingung ist die Zahl der Freiheitsgrade fir ein zweiatomiges Gas f = 7. Der Schwingung
entsprechen zwei Freiheitsgrade, da im Mittel die Halfte der Energie in potentieller, die andere
Hélfte in kinetischer Energie steckt. Flr die Temperatur ist nur die Kinetische Energie
entscheidend, aber diese kann nicht erhéht werden, ohne dass auch die potentielle Energie

erhoht wird.
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XI1V.3.4 Experimentelle Bestimmung der Molwarme

Die Messung der Molwarme Cy ist praktisch sehr schwierig, da alle GefaBwande im Vergleich
zum Gas eine sehr grolRe Masse haben. Durch den Wérmetransport wird deshalb die Messung
erheblich verfélscht.

Ein Verfahren zur Bestimmung der molaren Wérmekapazitaten ist der Versuch nach Pohl:

ST
o S

o3t
TN
e

- €. n
RS

-k,l Rohrschilangest

)

Kalorimelergerdi= é—/

Abbildung XIV.8: Versuch nach Pohl zur Bestimmung der Molwarme
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Cr lasst sich im stromenden Gas mit einem Versuch nach Pohl messen, indem man es erhitzt
und durch eine Rohrwendel in ein Kalorimeter flieRen lasst. Aus der Temperaturdifferenz, aus
der durchflossenen Gasmenge und aus der im Kalorimeter abgegebenen Energie wird die

Molwérme Cp bestimmt. Die Berechnung ergibt die Formel
¢, -1(%)
n \dT

Da dieser Versuch flr die Vorlesung zu kompliziert ist, wollen wir einen anderen Versuch

p = const
zeigen:
Versuch XI1V.2: Bestimmung des Adiabatenkoeffizienten

Bei diesem Versuch wird ein Glaskolben mit Gas gefullt und anschlieBend mit einem frei

beweglichen Stopfen verschlossen. Im Ruhezustand wird die Stellung des Stopfens markiert.
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Sie werde mit x bezeichnet und sei x = 0. Drlckt der Stopfen nun mit seiner Masse m auf das
Gasvolumen, so wird das Gas komprimiert. Es entsteht ein Druck, der den Stopfen zurlicktreibt
tiber die Ruhelage hinaus. So entsteht ein Unterdruck und der Kolben wird wieder nach unten
gedriickt. Die so entstehende Schwingung ist leider durch Reibung des Stopfens am Glaskolben
gedampft. Um diese Dampfung zu umgehen, wird der Stopfen periodisch durch einen Gasstrom
angetrieben. So entsteht eine erzwungene Schwingung mit gleichbleibender Amplitude.
Bevor wir die Schwingungsgleichung aufstellen und mit Hilfe der Kenntnisse aus der Mechanik
l6sen, muss kurz ein neuer Begriff eingefihrt werden:
Wir hatten in Kapitel XI den Begriff der Isothermen kennen gelernt. Die Isothermen (T =
const.) sind im p/V-Diagramm als Hyperbeln darstellbar. Es galt

pV = constant.
Analog zu den Isothermen nennt man die Kurven im p/V - Diagramm ohne Warmeaustausch
(6Q = 0) Adiabaten. Aufgrund einer Gleichung, die wir spéater herleiten werden,

pV* = constant,
sind diese Hyperbeln steiler als die Isothermen.

Mit Kenntnis dieser neuen Gleichung kénnen wir die Schwingungsgleichung aufstellen:

2
Auf den Korken wird die Kraft F = md—X ausgeubt.

dt?
Diese Kraft erzeugt einen Druck mit F,=A-dp mit der Grundflache A
des Korkens. Die Druckdifferenz ist fur positive Volumenanderungen negativ, denn die Kraft
wirkt der VolumenvergroRerung entgegen.

Mithilfe der neuen Gleichung pV* = constant kénnen wir dp berechnen.

. dp -k-1
Es gilt — =const.-(—x)-V
g Y (-%)
P d_p:_K_p‘V—Kﬂc—l
dv
= dp =—x-p-V?
dv

Dann folgt aus m—-=A-dp
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2 2
mit dV = Ax gilt o miX__ATx-pX
dt? \Y

Aus dieser Schwingungsgleichung kann man die Winkelgeschwindigkeit ablesen:

mit A =nr?.
Durch Messen der Frequenz kann man den Adiabatenkoeffizient bestimmen, da m, p, r und V

durch den Versuchsaufbau vorgegeben sind.

XIV.3.5 Temperaturabhangigkeit der spezifischen Wéarme von Gasen

Aus der Quantenmechanik folgt, dass Rotationen und Schwingungen erst ab einer
Mindestenergie der Molekile angeregt werden, wahrend die Translationsbewegung immer
mdglich ist. Dementsprechend werden die zusatzlichen Freiheitsgrade erst ab einer Temperatur
T, (Rotation) und T (Schwingung) angeregt .

Variation of the molar heat C,

of hydrogen with temerature.
Note that T is drawn on a
logarithmic scale. Hydrogen
dissociates before 3200 K is

reached. The dashed curve is

C,, calfmol - K

for a diatomic molecule that

N ] o
21 | does not dissociate before
m = 10.000 K is reached.
sl NN ! ISENEE
20 S0 100 200 500 1000 2000  5CCO 10.0C0
Temperature, K . pn
Abbildung XIV.9: Tempgatﬁar Bﬁénglgkelt der spezifischen Wérme von H,

Die folgende Tabelle gibt einen Uberblick tiber die spezifischen Warmekapazitaten einiger

Stoffe bei einem Druck von 1 bar und einer Temperatur von 25°C. Die erste Gruppe bilden die
idealen, 1-atomigen Gase, fiir die wir einen theoretischen Wert von « = 1,6 berechnet hatten. In

der zweiten Gruppe stehen die 2-atomigen Gase mit einem Theoriewert von k = 1,4. Fur die

letzte Gruppe, die 3-atomigen Gase hatten wir k =1,333 errechnet.
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Stoff Cp Cp Cv Ce/Cy Cr-Cy
in J/kg K in J/mol K in J/mol K K in J/mol K

He 5233 20,95 12,62 1,66 8,33
Ar 523 20,90 12,47 1,676 8,43
Kr 248 20,78 12,30 1,69 8,48
Xe 160 21,00 12,65 1,66 8,35
Hg- 104 20,80 12,46 1,67 8,34
Dampf

H, 14300 28,83 20.45 1,41 8,38
Cl, 473 33.54 24,84 1,35 8,70
N, 1041 29,16 20,81 1,401 8,35
0, 917 29,34 21.12 1,389 8,22
CO, 837 36,84 28,49 1,239 8,35
CH, 2219 35,60 27,22 1,308 8,38
S0, 641 41,04 32,31 1,27 8,73
NH, 2160 36,80 28,20 1,305 8,60

Tabelle XIV.1: Spezifische Warmekapazitaten von Gasen bei 25 ° und 1 bar

XIV.4 Enthalpie und Joule-Thomson-Effekt
In diesem Kapitel wird eine neue ZustandsgroRe, die Enthalpie, eingefuhrt. Dieser relativ

unbekannte Zustandsgrofe wird in Analogie zur inneren Energie U definiert.

XI1V.4.1 Definition der Enthalpie

Wir haben festgestellt, dass die innere Energie U proportional ist zur spezifischen Warme eines
Stoffes bei konstantem Volumen. Nun uberlegen wir, ob man eine dhnliche GroRe definieren
kann, die direkt proportional zur spezifischen Wérme eines Stoffes bei konstantem Druck ist.
Eine so eingefuhrte GroRe hilft, Zustandsédnderungen mit konstantem Druck zu berechnen, denn
die innere Energie ist anschaulich, aber technisch oft nicht verwendbar, da h&ufig nicht das
Volumen V, sondern der Druck konstant ist. In dieser Grof3e, so wissen wir, muss die innere
Energie um die Volumenarbeit pV vermehrt sein.

Zunéchst berechnen wir die Warme also statt mit Cy, = const mit Cp = const .
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Dann gilt 8Q =mcpdT

Analog zu U ist damit die gesuchte neue Zustandsgréfie definierbar:
Wir setzen mit ¢, = const fir ideales Gas dH=mcpdT

Die neue ZustandsgréfRe wird Enthalpie genannt und mit H bezeichnet.
Diese Gleichung heif3t ‘Gibbsche Warmefunktion’ (bairoc = Wérme).

Berechnen wir nun mithilfe dieser Definition die Enthalpie eines Systems:
dEV) _ @), do

Es il daT dT dT

= d(pV)=pdV+Vdp
Erweitern wir nun den ersten Hauptsatz dQ=dU +pdVv
um V dp - V dp, so folgt Q=dU+pdv+Vdp-Vdp
Fassen wir p dV + V dp zusammen zu pdVv +Vdp=d(pV)
so folgt dQ =dU +d(pV) -V dp
Mit der Grundannahme p = const folgt Vdp=0
und damit gilt dQ =dU + d(pV).

< 8Q=d(U+pV)

wegen 6Q = dH folgt H=U+pV

Diese Gleichung ist die allgemeine Definition der ZustandsgroRRe H:

Definition X1V.4: Die Enthalpie H ist definiert als
H=U+pV.
Die Enthalphie ist eine Zustandsgrole.

Wie bereits vermutet, ist die Enthalpie eines Stoffes die innere Energie erweitert um die
Volumenarbeit, die bei einer Zustandsanderung mit konstantem Druck zusétzlich aufgewandt

werden muss.

Fur ein ideales Gas ergibt sich

mitU=mcy T und pV =nRT H=mcyT+nRT,
und mit m ¢y = n Cy, folgt H=nCyT+nRT.
< H=n(C,+R)T
& H=nCT
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Fur ideales Gas berechnet sich die Enthalpie als
H=nC,T

X1V.4.2 Joule-Thomson-Effekt

Den Joule-Thomson-Effekt haben wir quantitativ bereits diskutiert, als wir die Entspannung
eines Gases von einem Druck in einen niedrigeren Druck betrachtet haben. Im Prinzip stellt er
einen stationaren Gay-Lussacschen Uberstromungsversuch dar?. Bei diesem Versuch wird eine
adiabatische Expansion ohne Arbeitsleistung ausgefihrt, d.h. weder Warme wird mit der
Umgebung ausgetauscht (8Q = 0) noch wird Arbeit am System geleistet (8W = 0). Diese Art
der Expansion nennt man freie Expansion.

Bei idealen Gasen bleibt wegen du =38Q + 6W

mit 6Q =0 und 8W =0 du =0,

also die innere Energie konstant.

Deshalb gilt mit U=n—-RT,
dass die Temperatur konstant bleibt T = const.
Was passiert bei realen Gasen ? k W

In einem Gedankenexperiment

betrachten  wir  eine  gedrosselte

|
|
Expansion. Dabei tritt der Joule- |

i IR NT 1 T

Thomson-Effekt auf, bei dem ein v AR I (7]
: : ./ )I‘t] [

stationarer Gasstrom aus einem Raum f///A Pty R pek 7

mit konstantem hoherem Druck durch

Abbildung XI1V.10: schematischer Aufbau des

eine Drosselstelle, z.B. einen :
Gedankenexperimentes

Wattebausch, langsam in einen Raum

konstanten niederen Drucks strémt. Zur Vermeidung von Stdérungen durch Wirbelbildungen des
Gases oder zusatzlicher Geschwindigkeit, was eine Erhéhung der kinetischen Energie bedeuten
wirde, wird dieser Prozess genugend langsam durchgefiihrt. Deshalb stromt das Gas langsam

durch den Wattebausch. Es wird vorausgesetzt, dass dieser Prozess adiabatisch, d.h.

2 vgl. Versuch von Gay-Lussac in Kapitel XIV.2
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warmeisoliert, ablauft. Zur Beantwortung unserer Frage interessieren uns bei diesem Versuch
vor allem die Temperaturen vor und hinter der Drosselstelle.

Die bei der Strémung umgesetzte Energie kann man erfassen, indem man sich vorstellt, dass ein
bestimmtes Volumen V; vor der Drosselstelle durch einen Kolben 1 durch diese
hindurchgeschoben wird, wobei der Druck p; konstant gehalten wird. Der Kolben 2 hinter der
Drosselstelle wird dann mit dem konstanten Druck p, vom Gas vor sich hergeschoben. Ist das

Gas vollstandig durch die Drosselstelle geschoben, nimmt es das Volumen V, ein.

Warmeisolation

57 AT, A A A AA AT AT A A ATIAAA |

N N N b W

N N N | N

: | o o | -
N T

N N—— - =

N N N b N

N N N N

A N N E N

A \ |

v ==y -~

Drosselstelle (Watte)

Abbildung XIV.11: Das Gas ist vollstandig durch die Drosselstelle geschoben

Welche Arbeit wird dabei an Volumen 1 geleistet ?

Fur die Expansion des Gases von p; — p. bzw. V; — V, gilt nun

mit Wy =-p;dV,
integriert Gber p = const. gilt W;=p1 V;
W; ist die am Volumen 1 geleistete Arbeit.

Anlog gilt mit oW, = p, dV,
integriert Gber p = const. gilt W,=-p, V;

W, ist von Volumen 2 aufgenommene Arbeit. Aufgrund unserer Vorzeichenkonvention ist die

aufgenommene Arbeit W, negativ.

Mit dem 1. Hauptsatz AU = AQ + AW
und AW =W, + W,
folgt dann AU =AQ + W, +W,
= AU=AQ+pVi-p2 V2
Da der Prozel3 adiabatisch verlauft gilt AQ=0
und damit AU=p; Vi-p V,

< UZ-U1=D1V1'p2V2
< Up+pVi=Uy +po Vs
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mit H = U + pV folgt Hi = H;

Bei einem idealen Gas mit p:Vi=p2 V>
= Ul = Uz
oder T, =T,

Wie bereits berechnet, bleibt bei einem idealen Gas die Temperatur konstant. Dagegen zeigt der
Joule-Thomson-Effekt fiir ein reales Gas, dass die innere Energie nicht nur von der Temperatur
abhangig ist, sondern U = U (p,T) oder U = U (V, T) Bei realem Gas bleibt die Enthalpie
erhalten. Die Enthalpie als Erhaltungsgréfie bei der sogenannten ‘isenthalpischen Entspannung’

zeigt, dass es sinnvoll ist, eine GroRe so zu definieren.

Bei einer isenthalpischen Entspannung bleibt bei einem idealen Gas

die Temperatur, bei einem realen Gas die Enthalpie erhalten.

Nun missen wir die Enthalpie H fir ein reales Gas bestimmen:
Allgemein gilt H=U+pV
Um H zu bestimmen missen wir also den Druck p und die innere Energie U bestimmen.

Der Zusammenhang zwischen diesen ZustandsgréfRen wird durch die Van-der-Waals-Gleichung

beschrieben: (p+ a2 Y(Vm-b)=RT
m
RT a
< = - —— (@>0
Preal Vm “b sz ( )
Eingesetzt in H=U + pV folgt H=U+ ( RT - azJVm
Vi =b Vi
Die innere Energie U eines idealen Gases U(T) = 2 RT

muss fir ein reales Gas erweitert werden um einen Korrekturglied W, das aus der Anziehung

der Molekdile resultiert. Mit Pinnen =i2
m
o W, =[av
Vm
a
folgt W.=—_2_
g b v,
Dann folgt fur die innere Energie U(T,V) =£RT—Vi

m
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Eingesetzt in

folgt

Bei einer isenthalpischen Entspannung ist

und folglich

Helpro @ | R _ 2 |y,
2 Vi V,-b Vm2

H = const.

dH =0.

Um die erste Ableitung dieser Gleichung zu berechnen, fuhren wir den Begriff der totalen

Differentials ein:

Definition XIV.5: Totales oder vollstandiges Differential einer Funktion f von zwei

Variablen an der Stelle (o, Yo) nennt man den Ausdruck
of of
df(Xo,Y0) =— (Xg,Y0)dX+—(Xq,Yo)dy
X oy

Dabei sind dx und dy als Variable aufzufassen, df ist also selbst eine

lineare Funktion zweier Variablen.

Bildet man nun das totale Differential dH erhalt man:

Partielle Differentiation liefert :

Es gibt jetzt die zwei Mdglichkeiten:
1. Abkihlung:

dT

—=<0 falls
dv

2. Erwérmung

LN falls

dv

oH oH

dH=""dV+-—dT=0
oV ot

dT _bRT-2a

vV CpV,’

T < T = Inversionstemperatur

T> Tinv

Tinv =§ergibt sich durch Lésen der Gleichung d—T =0.
Rb dv

% siehe z.B. Demtroder, Band 1
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Hé&ufig definiert man auchj—T = u, woflr gilt (Umrechnung aus Van-der-Waals-Gleichung)
p

2a b
dT_dTav _dT Ve’ ) RT "
dp dvdp dv' RT C

P
p wird als Joule-Thomson-Koeffizient bezeichnet.

Die Einheit des Joule-Thomson-Koeffizienten ist [1] = K/10° Pa

Definition XIV.6: Die Inversionstemperatur ist durch p = 0 definiert:

2a
Tinv = R_b ~ 6,75 Tk

8a
27Rb

mit der kritischen Temperatur T, =

Experimentell wird dieser Wert auf 10 + 30 % bestatigt.

Fir jedes Gas gibt es eine bestimmte Inversionstemperatur Ti,, mit der Eigenschaft, dass sich
bei

e T < T, ein Gas bei Entspannung abkdhlt, bei

e T >T;, dagegen erwarmt.

Die Inversionstemperatur T, gibt an, wann bei einer Druckdnderung, d.h. einer
Abstandsanderung der Molekiile, abstollende oder anziehende Kréfte uberwiegen. Einmal wird

die Temperatur und

die kinetische — begenstiom-
Warmeaustauscher

Energie erhoht, im ca. 260 bar]

anderen Fall J?

erniedrigt. Kuhter r " % ca. 20 bar
£

Im Verfahren von <__...5 L % RaUnC:rS(LrSfT

Linde* wird z.B. der @?ﬁ S ‘}

Joule-Thomson- F Dresselventil

Effekt zur Kompresl;()(

Verflissigung  von

Gasen ausgenutzt. ' flussige Luft

Hier wird mittels TLUmeuh,

*C. von Linde, 1842 - 1934
v inae, Abbildung XIV.12: Luftverflissigung nach Linde
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Kompression Arbeit in das Gas gesteckt und durch einen Kreislauf werden ausreichend
niedrige Temperaturen erreicht.

Anschaulich wird die obige Rechnung fiir Spezialfalle:

1) Die Gasmolekiile besitzen kein Eigenvolumen, es wirken nur Anziehungskréfte. Gegen diese

Anziehungskrafte mull Arbeit geleistet werden, die Temperatur sinkt.

Rechnerisch zeigt sich mit b~0
ist aufgrund der Anziehung Preat < Pideal
Fir groBes V. = P2 Vo= (PV)idea

= pVi<p Vo
wegen U +piVi=U+p, Vs
= Ul > Uz

Abkihlung

2) Im zweiten Fall werden die Anziehungskrafte vernachlassigt, die Eigenvolumina hingegen
nicht. Realisierbar ist dieser Fall z.B. mit Edelgas
Mit a~0
folgt wegen des Kovolumens Preal > Pideal
= pVi>p Ve
wegen Ui+piVi=U,+p, Vs
= U, <y,

Erwéarmung

Die Anderung der Temperatur eines Gases wollen wir in einem kleinen Versuch demonstrieren:
Versuch X1V.3: Schnee im Horsaal

Bei diesem Versuch wird eine Flache mit CO, auf Zimmertemperatur aufgedreht. Durch eine
kleine Offnung entweicht das Gas. Dabei sinkt die Temperatur des Gases hinter der

Drosselstele so weit ab, dass Schnee entsteht.
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Die folgende Tabelle zeigt die Inversionstemperaturen einiger Stoffe:

Stoff Inversionstemperatur in K

Helium 34
Wasserstoff 220
Deuterium 260
Neon 300
Stickstoff 850
Luft 890
Sauerstof 1000
Argon 1000
Kohlendioxid 2000
Acetylen 2100
Ammoniak 2700

Tabelle XIV.2: Inversionstemperaturen

Wasserstoff kann erst durch Vorkihlen unterhalb T;,, verflissigt werden.
Das bedeutet aber auch, dass Wasserstoff sich bei einem Leck bei Zimmertemperatur erhitzen

kann. Explosionsgefahr !

XIV.5 Zustandsdnderung idealer Gase

Allgemein unterscheidet man umkehrbare oder reversible Prozesse und irreversible Prozesse.
Irreversibel ist ein Prozess dann, wenn er auf keine Weise vollstandig riickgédngig gemacht
werden kann. Reversibel ist ein Prozess folglich dann, wenn man ein System dadurch in den
Anfangszustand zuriickversetzen kann, dass man alle Zustdnde in umgekehrter Reihenfolge
durchl&uft.

Reversible Prozesse sind idealisierte Prozesse: es darf weder Reibung existieren, noch darf
Wérme an die Umgebung abgegeben werden. Das ist nur mdglich, wenn die Zustandsanderung

sehr langsam erfolgt.

Reversibel oder umkehrbare Prozesse sind Prozesse, bei denen
die vorgenommene Zustandsénderung zurtickgenommen werden kann,

ohne dass eine Verénderung bleibt. Reversible Prozesse sind idealisiert.
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Irreversible Prozesse sind alle realen Prozesse. Die Umwandlung

erfolgt nicht umkehrbar, z.B. die Expansion eines Gases in Vakuum

oder Warmeaustausch zwischen zwei Kdrpern.

In Kapitel IX haben wir bereits drei einfache Prozesse, bei denen jeweils eine Variable konstant

ist, kennen gelernt. Zusatzlich sprachen wir bereits von adiabatischen Zustandsanderungen.

Fassen wir noch einmal kurz zusammen:

1. T = const.

Dann folgt aus = R-n

< p-V=R:n-T

< p-V=const

Boyle-Mariott’sche Gesetz

Der hyperbelférmige Graph im p/V-Diagramm wird

Isotherme genannt.

2. p = const.
Dann folgt aus g =R-n
= X =R- nl
T p
& —=const

1. Gesetz von Gay-Lussac

o

&

Der lineare Graph im V/T-Diagramm wird Isobare genannt.
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3. V = const.

Dann folgt aus g: R-n
= B:R.ni
T Vv
-7
o P const
T

2.Gesetz von Gay-Lussac

Der lineare Graph im p/T-Diagramm wird Isochore genannt.

4, Q =const.

pV* = constant

Der hyperbelférmige Graph im p/V-Diagramm wird Adiabate genannt (Genaueres s. u.).

T = const. Isotherme = du=0

V = const. Isochore = oJdW=0

p = const. Isobare = dW=-pdVv
Q = const. Adiabate = 80=0

Als Beispiele werden im Folgenden isotherme und adiabatische Zustandsénderung berechnet.

XIV.5.1 Isotherme Zustandsanderungen eines idealen Gases: T = const

Fur isotherme Prozesse gilt

T = const. Isotherme = dU=0 p

Wegen pV = const sind die Isothermen
Hyperbeln ( T* > T in Abb. XIV.13).

Abbildung XIV.13: Isotherme im
p/\VV-Diagramm
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S W Als Beispiel eines isothermen Prozesses betrachten wir einen
Zylinder mit Kolben im Wasserbad. Die Bewegung des

Kolbens erfolgt so langsam, dass sich das Gas immer auf der

Temperatur des Wasserbades befindet.

d.Q‘ : Die zugefuhrte Warme AQ, die flir die VergroRerung des

e Volumens bendtigt wird, lasst sich mit dem Energiesatz oder

Gas dem 1. Hauptsatz berechnen:
. Aus dem 1. Hauptsatz du=8Q-pdVv
T = const . .
‘ ‘ folgt mit der Idealgasgleichung pV=nRT
Abbildung. X1V.14: isotherme ~ und der kalorischen Zustandsgleichung
Expansion realisiert durch _
Zufiihren von Warme du=meoydT
= moy dT=50- "RT gv
o 50=moy dT+ "R T gv

Diese Gleichung hatten wir Energiesatz fiir ideale Gase genannt. Mit T = const. und folglich dT

dv
= 0 folgt fur isotherme Prozesse Q=nRT 7

Dann gilt fur die gesamte zugefiihrte Warme AQ:

Vs
AQ=nRT jd—v
V1V

< AQ=nRT(nV,-InV,)

A -nRTInE
= Q= v

1

Da der Druck p umgekehrt proportional ist zum Volumen V gilt

mitp ~ 1/V AanRTIn%

2

Die zugefuhrte Warme AQ erhéht das Volumen und erniedrigt den Druck. Sie wird als Arbeit

pdV abgegeben. AW = - AQ.
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X1V.5.2 Adiabatische Zustandsanderungen eines idealen Gases: 8Q =0

Fur adiabatische Zustandsanderungen

4
hatten wir festgehalten: i \
‘\ — Adiabate
B \ p Vv = const
Q = const. \ (steiler!)
Adiabate \\
\
= 060=0
Isotherme
Hier bedeutet adiabatisch thermisch \/ p V= const
. S~ (flacher!)
isoliert. T———
Abbildung XIV.15: Adiabaten Lot
und Isothermen 1~
Der Begriff der adiabatischen Zustandsanderung wird
haufig auch flr Prozesse gebraucht, die beliebig schnell
sind, z.B. Schallwellen, und keine Zeit flir Warmeaustausch
mit Umgebung haben, oder hinreichend langsam vor sich
gehen, so dass keine Verwirbelung und damit kein
Reibungsverlust entsteht.
AQ =0 Jetzt folgt aus dem Energiesatz:
- nRT
6Q=mcy dT + dv
Gas
mitd Q=0
Vakuum chdT:-nRTde

Abbildung XIV.16: Fur 1 Mol, also n =1 gilt

adiabatische mcy = Cy
Zustandsénderung . . . .
Damit folgt aus dem Energiesatz fur adiabatische Prozesse
CydT=-RT d—V
V
dT R dv
&S — =
T Cy V
Ch - C
MitR = Cp-Cy und x = 2 gilt R_ZP 2=V g
Cv Cv Cyv
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Damit folgt d—Tz—(K—l)d—V
T \%
< InT=-(k-1)InV +In const
< InT+In V& =In const
< In(T-VED) = In const
o [T V&Y =const .
Mit T ~p V furideale Gase gilt dann auch
p V* = const .

Diese Gleichung wird Adiabatengleichung genannt. Zur Erinnerung sei noch einmal erwéhnt,

dass der Adiabatenkoeffizient x immer groRer eins ist. Werte von « sind k = 1,667; k = 1,4 usw.

[ Fur adiabatische Zustandsanderungen gilt die Adiabatengleichung ]

pV®=const mit «x>1

Bei Schallwellen, als Beispiel fir adiabatische Zustandsanderung, ergibt sich fur die

Schallgeschwindigkeit Vchall = / K P
p

mit der Gasdichte p. Diese Beziehung kann genutzt werden zur Messung von E—P
%

AbschlieRend betrachten wir einen Versuch:

Versuch XI1V.4: Adiabatische und isotherme Zustandsanderung

Bei diesem Versuch wird ein Gasvolumen in einem Glaszylinder mit einem beweglichen
Kolben verandert. Auf einer sehr empfindliche Temperaturanzeige kann die momentane
Temperatur des Gases abgelesen werden. Zunachst komprimieren wir das Volumen V. Man
beobachtet, dass die Temperatur ansteigt.

Wartet man nun bis die Temperatur wieder sinkt, ehe man weiter komprimiert, d.h. bewegt man
den Kolben nur sehr langsam, dann pendelt die Temperaturanzeige immer um die
Ausgangstemperatur. So kann ein isothermer Prozess ndherungsweise vorgefihrt werden.

Bei schneller Bewegung des Kolbens steigt die Temperatur hingegen steil an. Der
Warmeaustausch mit der Umgebung kann so schnell nicht stattfinden, deshalb ist dieser

Vorgang adiabatisch.
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