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1 Was besagt der 1. Hauptsatz?

1. Warme ist eine Form von Energie. Gewinnt manéidurch Aufwendung mechanischer Arbeit
oder wandelt man Warme vollstéandig in mechanisch®ifum, so geschieht dies nach einem festen
»Umwandlungskurs«: 1 kcal = 4,187 kJ. (Nach intéomaler Ubereinkunft werden daher auch
Warmemengen nur noch in Joule angegeben.)

2. Die Gesamtenergie eines abgeschlossenen Sy&temist ein System von Kdrpern, das mit seiner
Umgebung keine Energie austauscht) ist konstabieser Satz mag wie ein Zirkelschluss oder eine

Tautologie klingen, er will jedoch sagen, dass Bigeweder aus dem Nichts entstehen, noch spurlos
verschwinden kann. Die Gesamtenergie des Systemz$ sieh zusammen aus Warmeenergie,

mechanischer und elektromagnetischer Energie (wazt die chemische Energie gehdrt), sowie aus
der Energie, die seiner Masse entspricht. (Da baihden im Folgenden behandelten thermodyna-
mischen Prozessen weder die chemische noch dieshtassrgie dndert, bleiben diese Energieformen
unbericksichtigt.)

3. Daraus folgt: Wegen der Konstanz der Energieseabgeschlossenen Systems ist es nicht mdglich,
eine Maschine zu konstruieren, die fortwahrend Arberrichtet, ohne Energie aus einer externen
Quelle zu beziehen (»Perpetuum mobile 1. Art«).

Der 1. Hauptsatz ist ein nicht beweisbarer Grurmdsagin Axiom —, dessen Verlasslichkeit darauf
grindet, dass noch nie eine Ausnahme beobachtdewur

2 Die innere Energie eines Systems
Die Summe der in einem System enthaltenen Enebgieraichnen wir als seine innere Enetdie

Betrachten wir eine beliebige Zustandsanderung &nbstanz (eines »Systems«) von einem Punkt A
im pV-Diagramm zu einem Punkt B. Dabei spielt es keiodeRob die Substanz dem Allgemeinen
Gasgesetz gehorcht oder nicht. Zu jedem Punkpdd3iagramms gehdrt eine bestimmte Temperatur,
die zusammen mijp undV den Zustand des Systems und damit auch seineeifir@rgie bestimmt.
Im Punkt A habe das System die innere Enelgjieim Punkt B die innere Energlds. Wird das
System durch eine Zustandsénderung, zum Beispiehdufuhr oder Entzug von Warme oder Arbeit
vom Punkt A zum Punkt B gebracht, so muss dabeaufden die Energi®U; = Ug— U, aufgebracht
werden, die positiv oder negativ sein kann.Upaund Ug feste GréRRen sind, die nur von der Lage der
Punkte A und B im Zustandsdiagramm abhangen, tUssyom Weg unabhangig sein, auf dem das
System von A nach B gebracht wird. Wird danach®lzstem von B wieder zuriick nach A gebracht,
ist die dabei aufzuwendende Energjlg, = Uy —Ug = —AU,. Daraus folgt weiter: Fihrt man mit dem
System eine beliebige Anzahl von Zustandsanderudgesh, die inpV-Diagramm eine geschlossene
Linie bilden, dann wird dabei dem System insgedaeirie Energie zugefiihrt oder entzogen.

Die innere Energié&J hat also die Eigenschaft einer Potentialfunktieig sie vom Gravitationsfeld
und vom elektrischen Feld her bekannt ist.

In der Funktionsgleichunty = U (p,V) kann jede der beiden Zustandsgré@amdV durch die je-
weils andere und durchausgedriickt werden. Daher ist sowohl

U=U(p,V) alsauchU=U(p,T) undU=U(V,T)



Da die innere Energie eines gegebenen Systems durehZustandsgrof3en des Systems eindeutig
bestimmt ist, nennen wir sie eidastandsfunktion des Systems.

Weil U von keinen weiteren GroéRen abhangt, sind die Riffeale

oU ouU

du="dp+ & v,
op ov
du :a_Udp+a_Ud'|"
ap oT
du :a_Ud\/+a_UdT
ov oT

vollstandige Differentiale.

Der 1. Hauptsatz besagt nun, dass die Andeflihder inneren Energie eines Systems bei Zufuhr von
Warmeenergi€) und mechanischer Arbeit gleich der Summe @undW ist:

AU =Q+W, (1a)

wobei vom System aufgenommenen Energien positiv zu zahlen sind, abgegebene Energien
negativ . Gleichung (1a) gilt als die mathematische Forarulig des 1. Hauptsatzes. Wegen der Sym-
metrie wird die Gleichung oft in der Form

AU =AQ+AW (1b)

geschrieben, obwohl es sich ) und AW gar nicht um Differenzen handelt. (Man konA® und
AW allenfalls deuten als Veranderung der dem Systegesamt zugefihrten Warme bzw. Arbeit,
wobei diese GroRen selbst nicht bekannt sein mijsdésmchmal ist es auch erwiinscht oder gar
notwendig, statt der Differenzengleichung (1b) eDifferentialgleichung zu haben. Dies ist ohne
Weiteres moglich, da nach mathematischen Vereimiggm flr die Differentiale der unabhangigen
Variablen gilt:

AQ=dQ und AW= dW.

Da hier eine lineare Funktion vorliegt, ist aucle @ifferenz der abhéngigen Variablen mit ihrem
Differential identisch, sodass also gilt

du =dQ+ dw. (1c)

3 Die innere Energie des idealen Gases — Die Versu che von GAY-
LUSSAC und von JOULE-THOMSON

Zu den wesentlichen Eigenschaften des (fiktiveepidn Gases gehort, dass seine Molekile — aufRer
bei ZusammenstoRRen — keine Krafte aufeinander aasiiaher sollte die innere Energie des idealen
Gases vom Abstand seiner Molekille und damit vameseiVolumen unabhangig sein.

Die experimentelle Uberpriifung dieser Folgerungesthzunachst daran zu scheitern, dass es in der
Realitat das ideale Gas nicht gibt. Da aber reaseGnit zunehmender Entfernung von ihrem Kon-
densationspunkt sich in ihrem Verhalten asymptbtiem Verhalten des idealen Gases nahern, sollte



durch Extrapolation aus dem Verhalten realer Gase Aussage Uber die innere Energie des idealen
Gases gewonnen werden konnen.

Es gibt zwei klassische Versuche zum (angeblicltem tatséachlichen) Nachweis der Unabhangigkeit
der inneren Energie des idealen Gases von seindamé¢a. Um den nicht seltenen Verwechslungen
und Verwirrungen entgegenzuwirken, beschreibe usklutlere ich diese beiden Versuche ausfuhr-
licher.

1. Beim Uberstromversuch von GAY-LUSSAC (um 1820) dean zwei GlasgefaRe A und B, die
durch ein Rohr mit Hahn verbunden waren, in eirkakrimeter gedachtes Wasserbad getaucht, das

warmeisoliert war.
. :

Das GefaR A war zunachst mit Luft gefiillt, das ®efi evakuiert. Nach dem Offnen des Hahns
dehnte sich die Luft auf etwa das doppelte Voluraes. Das Wasser des Kalorimeters zeigte dabei
keine Temperaturanderung. GAY-LUSSAC schloss dardass die innere Energie der Luft (also
eines realen Gases) nicht vom Volumen abhangtyrantidls hatte eine Abklhlung eintreten missen.

Aus heutiger Sicht war die Versuchsanordnung fienhZweck vollig unbrauchbar und der aus den
Beobachtungen gezogene Schluss falsch. Da die Mbess&Vassers sehr grof3 gegenlber der des
Gases war und die spezifische Warmekapazitat voss@atwa viermal so grof} ist wie die von Luft,
hétte selbst eine betrachtliche TemperaturandedesgGases sich nicht messbar auf die Temperatur
des Wassers ausgewirkt. (Versuche zum Nachweis @nd-Effekts sind ohnehin immer heikel.)
Was GAY-LUSSAC bei dem Versuch tatsachlich hatteblaehten kdnnen, ware das Verhalten eines
Gases bei isothermer Volumenanderung gewesen: Rasatbad hat namlich dem Gas seine eigene,
praktisch konstante Temperatur aufgezwungen. GAGEBAC hatte also mit einem zusatzlichen
Druckmesser das BOYLE-MARIOTTE-Gesetz bestatigennkd — mehr nicht. Dennoch galt dieser
Versuch noch lange als Beweis fur die Unabhangigikei inneren Energie des idealen Gases von
seinem Volumen — und muss noch heute manchmal Haftialten.

2. Beim Versuch von JOULE-THOMSON (ab 1852) wurdesdreMangel der Versuchsanordnung
vermieden. Ebenso vermieden wurde das Auftretentudsulenten Strdomungen im Gas, das sich
dadurch abkihlt (innere Energie wird in Bewegungsgie der Gasstrémung verwandelt). Man
musste dann erst eine Weile warten, bis das GaRuue gekommen ist und wieder seine »richtige«
Temperatur angenommen hat.
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Die Versuchsanordnung besteht aus einem warmeisosli&€ylinder, der in der Mitte durch eine
Schicht gepresster Watte geteilt wird. Das Gasnbeti sich zunachst im linken Teil. Es hat das
VolumenV; und den Druclp,. Durch eine Kraff; auf den linken Kolben wird ein Druck erzeugt, der
um ein Winziges héher alg ist. Dadurch wird das Gas sehr langsam (»quasésta«) durch die
Watteschicht hindurchgepresst. Eine auf den Koibemechten Teil wirkende Kraft erzeugt einen
Druck p,, der deutlich kleiner alg, ist.

Am Ende ist die ganze Gasmenge durch die Wattdstichindurchgetreten; sie hat nun das Volumen
V, >V,. Die Temperatur wurde mit Thermoelementen rechagegemessen.

Der Zweck dieses Versuches war zunachst der NashdeeiAbkuhlungealer Gase bei adiabatischer
Expansion, d. h. bei Ausdehnung ohne Warmeaustaugater Umgebung. Dieser dabei tatsachlich
beobachtete Effekt, der auf der gegenseitigen Awnzig der Molekule des realen Gases beruht, heif3t
seither JOULE-THOMSON-Effekt. Er wurde erstmals 38®n LINDE zur Verflissigung von Luft
benutzt.

Der Versuch wurde bei Zimmertemperatur mit verstéiien Gasen von unterschiedlichen Drucken
durchgefuhrt. Das Ergebnis war eine geringfligigmderaturabnahme (aul3er bei Wasserstoff, dessen
Temperatur zunahm). Zu beobachten war ferner, di@s$emperaturabnahme umso kleiner war, je
weiter das benutzte Gas von seinem Kondensatioksputfernt war. Nun ist bekannt, dass sich reale
Gase dem Verhalten des idealen Gases umso mehrnpngbeweiter sie von ihrem Kondensa-
tionspunkt entfernt sind. So kann aus den Ergeeniggschlossen werden, dass sich das ideale Gas
bei dem Versuch nicht abkihlen wiirde.

Im Fall des idealen Gases ware dann welgerkonst. nach dem Gesetz von BOYLE-MARIOTTE:
pVi= R Ve

Nun ist aber das Produgt V; gleich der ArbeitV,, welche die am linken Kolben wirkende Kraft am
Gas verrichtet, und das Produkp-V, ist gleich der (negativen) Arbeith, welche die am rechten
Kolben wirkende Kraft am Gas verrichtet. Folglish i

W =-W, oder W+ W=0.



Beweis: Es ist

F,=p,AunddaherW=F s= p As= pVY

wobeiA der Zylinderquerschnitt ung die Verschiebung des linken Kolbens bedeuten. dgéhdet
man

sz_ » S =77 pzA§:_ 9\4

Es ist also die von auBRen am Gas verrichtete Abait= 0. Wegen der Warmeisolierung ist auch
AQ = 0 und somit aucihU = 0. Bei der Volumenanderung ist also die innenergie des idealen
Gases unveréndert geblieben. Folglich gilt:

Die innere Energie einer konstanten Menge des ideale  n Gases ist von seinem Volumen unabhangig.

4 Die Arbeit der &uReren Krafte bei der Kompressio  n eines Gases

Da die Gestalt des Gefal3es, in dem das Gas eirlgeseh ist, keine Auswirkung auf seine Zustands-
grolRen hat, kdnnen wir uns die Aufgabe dadurchobrtiern, dass wir uns das Gas in ein zylindrisches
GefalR mit beweglichem Kolben eingeschlossen denken.

Auf den Kolben der FlachA wirke von aufl3en eine Kraft vom Betr&gein, die der Druckkraft des
GasesF, = p A das Gleichgewicht halt. Bei einer geringfugigemdwaher vernachlassigbaren)
Erhohung der aul3eren Kraft wird das Gas langsamaéieptatisch«) komprimiert. Die dufRere Kraft
werde dabei standig der sich méglicherweise anéeriuckkraft des Gases angepasst.

Das Differential der von aufRen am Gas verrichtédogit ist dann
dW = Fds= pAds- @V

Dabei istF = p AundA ds = — Vv, da bei positivemgldas Volumen abnimmt und dah&y negativ
ist. Durch Integration der Gleichung erhalt man

V,

\Nl,z = _I pdV.

Vi

Zur Berechnung des bestimmten Integral nuaks Funktion vorV bekannt seinp = p (V). Flr eine
isobare Kompressiom (= konstant) ergibt sich

W, ==-p(V- V)= H - V).
Bei einer Kompression i&t; >V, und dahekV, , > 0, bei einer Expansion ig¥; , < 0.

Aus der Integralrechnung ist bekannt, dass der \Westbestimmten Integral gleich der Flaghe
unter der Kurve ist, die bei der Zustandsanderumgtdaufen wird.
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Wird die Kurve von rechts nach links durchlauferofipression), ist die Flache negativ und die
Arbeit der aulReren Kréfte positiv. Wird die Kurvervlinks nach rechts durchlaufen (Expansion), ist
die Flache positiv und die Arbeit der aul3eren Kra@kgativ.

Wie man sofort erkennt, ist die Flache und damihadie Arbeit vom Weg abhéangig, auf dem die
Zustandsanderung vorgenommen wird. Der Grund dafieicht einzusehen: Lauft der Weg durch

einen Bereich hoher Drucke (also weiter oben)nistem Integrandep dV der eine Faktor und damit
auch das Produkt groR3er.

Nimmt man mit dem Gas eine Zustandsanderung ldngs geschlossenen Kurve vor, so ist die dabei
vom Gas verrichtete Arbeit keineswegs null, sondemie man sich leicht klar machen kann — dem
Betrag nach gleich der von der geschlossenen Kumfassten Flache.

Wird bei der Zustandsénderung die Kurve rechtsrhealso im Uhrzeigersinn) durchlaufen, ist die
am Gas verrichtete Arbeit negativ, anderenfallstpos



5 Die spezifische Warmekapazitat von Gasen

Mit dem 1. Hauptsatz kbnnen wir nun auch den Unteesl zwischen den spezifischen Wéarmekapazi-
tatenc, undcy der Gase genauer untersuchen.

In der Thermodynamik ist es nitzlich und daher dildich, die spezifischen Warmekapazitaten nicht
fur die Masse 1 kg, sondern fur die Stoffmenge 1 amzugeben, d. h. die pro Grad Temperatur-
erhéhung bendétigte Warmemenge nicht durch die Magseondern durch die Stoffmengezu
dividieren. Um Verwechslungen sicher zu vermeidamnzeichne ich diese »molaren spezifischen
Warmekapazitaten« (friher unkorrekterweise »Molwgiringenannt) durch einen zusatzlichen Index
m. Ihre genauen Definitionen lauten dann:

Molare spezifische Warmekapazitat bei konstantem Vo  lumen

1. AQ

=—lim| — 2

S nAw(ATl ”
Molare spezifische Warmekapazitat bei konstantem Dr  uck
1. (AQ

c ==Ilim|— 3

o nAQHO(Aij 3

Dabei istn die Stoffmenge des Gases.

1. Die molare spezifische Warmekapazitat bei konsta  ntem Volumen

Nach dem 1. Hauptsatz i&Q = AU — AW, wobeiAW wegenV = konstant gleich null ist. Also ist
1. (AQj_l. (AUj_l dJ
G =—lim|=—=| ==Ilm|—| ==|—|.
‘ naQ-o\ AT ), nau-ol AT ), nldT),

du :a—UdT+a—Ud\/ und d/ = 0 wird d—U :(()U]
ov ¥ v

Wegen

dT T

_1(u
CV,m_n(aij' (4)

Dieses Ergebnis ist im Grunde trivial. Es besaghtsi anderes als dass bei isochorer Erwarmung die
innere Energie um die zugefiihrte Wéarme erhéht wibaks gilt Gbrigens wegen ihrer geringen
Volumenausdehnung bei Erwarmung ganz allgemein iudFtssigkeiten und Festkorper.

und somit

2. Molare spezifische Warmekapazitat bei konstantem Druck

Aus AQ = AU — AWfolgt hier wegerp = konstant
AQ =AU - pAV

und



1. (AQ) _1. (AU+pAV) _1( dUu+ pav
c, ,=—lim|l—| ==Ilm|——| ==| ——— | .
P nae-o AT ), nae-ol AT ) a7 ),

Mit dU :(O_Uj dl'+(a—uj v wird daraus
v oV Jr

0 (G_Vj

0T 0

_1(au] 1(auj (avj ) 1(auj
Cpm___ =zl P3| T%nt |3l *
" n\adT ), n|\oV); oT), o0V);

woraus folgt
. :(aujﬂo(avj
pm” Nm ov J); oT p'

Fur das ideale Gagereinfacht sich die Gleichung, weil seine innereigie vom Volumen unab-
hangig ist und daher

u _
ov
Somit gilt fur daddeale Gas:
P " n \oT o
Aus dem Allgemeinen Gasgesetz in der Form
pV=nR T
folgt
(G_V] _NR,
aT ), p
und damit ergibt sich schlief3lich
Com~C m= Ry (5)

Fir ein reales Gas greifen wir zur Berechnung vap »— G, m auf die allgemein gultige Gleichung

. - :E(G_UJ, pj (a_vj
&m0l oy T P) Lot ),

zurlick. Bei realen Gasen ist die innere Enelgjiauch vom Volumen abhangig (und daher ist der
erste Term in der Klammer nicht gleich null), weilvischen den Molekilen Anziehungskrafte
(»Kohasionskrafte«) wirken. Wenn das Gas sich dusdenuss es gegen diese Krafte Arbeit ver-
richten. Dabei wéachst der mittlere Abstand der Mole, und ihre potentielle Energie nimmt zu. Die
Expansionsarbeit wird also in innere potentiellelgie umgesetzt. Der »Binnendruck«, gegen den
diese Arbeit zu verrichten ist, betragt bei eineanMer-WAALS-Gam’a/\V>2. Bei einer Volumen-
zunahmeAV ist daher von den inneren Kréaften die Arbeit



2
AW =dW= pA V= ?/fA V= (‘/Zzad Y

zu verrichten. Wir nehmen nun — was durchaus phelisst — an, die gesamte innere Enetgdieines
realen Gases ware die Summe aus einem nur voredgperatur abhangigen Antéll und aus einem
nur vom Volumen abhéngigen Antél}:

U =U,(T) +Uy(V).
Der erste Summand ist die dem Warmegehalt entspneeh Energie, der zweite Summand ist
die »innere potentielle Energie« der Molekile.

Das vollstandige Differential der inneren Enerdiést dann

du =2 g1+ gy =% gr, D2
ot v Tat ¢ av

Der erste Summand in dieser Gleichung ist die Zongaler inneren Energie infolge der Temperatur-
erhohung @, der zweite Summand die Zunahme der inneren Emergich die Volumenzunahmy'.d

Demnach ist U, gleich dem oben berechneten DifferentMl der Expansionsarbeit:

2

du, :dW:%IdV.

1 n2a+ 0 (av]
ST h V2 oT ),
Aus der Van-der-WAALS-Gleichung

(mﬁj(v nb=nR T

Also ist

ov
berechnen wir fip = konstant die partielle Ableitur(ga—Tj :

Zna(avj v=onbe ( ﬁa](aTj = NG

(avj _ nR.
0T Jo  p+iz-22(V-nb

woraus folgt

Damit wird
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1 n‘a nR.
C, ™ =—| p+ > ,
p.m C\ﬂm n[p jp_'_ 2a _ 2n°a —

2 n~a
v vz B (V nb)
oder
_ R,
C, .~ = .
pn ~ S 1_2n2a V-nb
3 na
V® pt+l2
Der Term
n‘a
p +W
ist nach der Zustandsgleichung gleich
nR,T
V-nb’
Damit wird
Com™ Qum™ 5 Ry 2" (6)
L 2n°a (V-nb)
A nR,T
Vernachlassigt man den Temrb gegeniibe¥, so erhalt man als Naherung
Com =Gy — ’*R{“ Zna}R{H 22 J ™
1__2na VR, T ViR, T
VRT

wobeiV,, =V/n das molare Volumen ist.

6 Die Energiefunktion fir das ideale Gas und fir reale Gase

Das totale Differential der Funktidsh=U (V, T) ist

du :a—Ud\/ +a—UdT.
ov oT
1. Fur das ideale Gas ist
a_U =0 d a_U = nq/ m
ov oT ’
und somit
du =ng, ,dT
und

11



.
U, :J-nq,‘de+ U,.
0

Dabei istU, die innere Energie des Gases Tur 0, die in der Thermodynamik gleich null gesetzt

wird. (Tatséchlich besitzt das Gas dann nur noehEtiergie, die seiner Masse entspricht. Solange
keine chemischen Reaktionen und keine Kernreaktistettfinden, andert sich diese nicht. Sie kann
daher au3er Betracht bleiben.) Setzt man aul3ecdgm konstant, so wird

U; =ng, ,T. (8)
2. Fir ein reales Gas setzen wir wieder
U =U,(T) +U,(V).

Dann ist (wie beim idealen Gas)

= =N .
aT _dr
Die partielle Ableitung voty nachV dagegen ist jetzt nicht null, sondern

oU _dJ, _n‘a
ov dv  V?'

woraus durch Integrieren folgt
2

na
Uz(\/)=—7+C.

Damit wird

T T n2a
U, :J.nq,’de+ U, (V)+ UO:J. ng,de—7+ U+ C
0

0

Wenn die spezifische Warmekapazitit,von der Temperatur unabhéangig ist, was praktisclaffé

Gase (aulRer Wasserstoff) bis ca. 1000 K zutrifftyrdist

n‘a

UT :nq,‘mT—7+ UO+ C

Wir vereinbaren wieder, dass die gesamte innerggine) der Substanz am absoluten Nullpunkt
gleich null sein soll; alstJ._,=U, = 0. Dann muss

2
n-a
c=-—12
VO
sein, wobel, das Volumen der Substanz am absoluten NullpuhkbDisses ist praktisch gleich dem
VolumenVe der Substanz, nachdem das Gas zur Flussigkeit keigteist.

Damit ergibt sich schlie3lich

12



n‘a nfa 1 1
U, =U =n T—-——+—=n T+ Aa——-—|. 9
T C\/,m V V|: Q/,m {\/F Vj ( )

7 Die Enthalpie

Fuhrt man den JOULE-THOMSON-Versuch mit einem nedbas aus, dann andert sich dabei seine
Temperatur und damit auch seine innere EnddgiBiese sei zu Beginb,;, danachJ,. Vom linken
Kolben wird die Arbeitp;V; aufgewendet, wahrend das Gas am rechten KolberArdieit p,V,
verrichtet. Da kein Warmeaustausch mit der Umgelstatfindet, muss nach dem 1. Hauptsatz die
Anderung der inneren Energie gleich der Differeazlukiden Arbeiten sein:

Uz_U1: plvl_ pzvz
oder
U2+ p2V2=U1+ p1V1.

Also: Bei einem realen Gas bleibt beim JOULE-THOME&®ersuch nicht die innere Energi¢
konstant, sondern die Sumrdet+ p V. Diese Summe wird Enthalpké genannt.

EnthalpieH =U + pV (10)

Das ProdukpV wird in diesem Zusammenhakgrdrangungsarbeit genannt.

DaU eine Zustandsfunktion des Gases ist (d h. nurdemZustandsgréfien des Gases abhangt und
undV selbst ZustandsgroR3en sitgt,auch die Enthalpie nur von diesen ZustandsgraB®éangig.

Also ist auch die Enthalpie eine Zustandsfunktion d es Gases.

8 Adiabatische Zustandsanderungen

Adiabatische Zustandsanderungen eines Systemsaicite, bei denen kein Warmeaustausch mit der
Umgebung stattfindet. (Adiabatisch bedeutet »nhihtlurchtretend«.) Eine adiabatische Zustands-
anderung kann dadurch verwirklicht werden, dass matweder das System vollstdndig gegen
Warmeaustausch isoliert (was natirlich nur angemdhéglich ist) oder aber die Zustandsénderung
so schnell ablaufen lasst, dass dem System keindliZe&inen nennenswerten Warmeaustausch mit
der Umgebung bleibt. Zum Beispiel sind die Zusté@nderungen (Druck- und Volumen&nderungen)
eines Mediums beim Durchgang einer Schallwellelztiach.

Aus Gleichung 2 (Differentialform des 1. Hauptsajze

dU =dQ+ dw
folgt mit dQ = 0 und & = — p dV sofort die Differentialgleichung adiabatischer Zustands-
anderungen

du + pdv = 0.

WennU durchp undV ausgedrickt wird, erhdlt man die Gleichung einenviéaschar inpV-Dia-
gramm, dieAdiabaten genannt wird.

13



8.1 Adiabatische Zustandsanderungen des idealen Ga  ses
Aus der Energiefunktion des idealen Gases ergibt si

dU =ng, dT,
und aus dem Allgemeinen Gasgesetz
pV=nR T
folgt
qT = pdVv +Vd p_ pdV+ Vd p’
nR, (Gm~ G
und somit

pdvV+Vdp _ pdV+ Vd p

dU =ng, dT=n
& Q.mn(cnm—qn) ar-1

Andererseits ist

du =-pav,
also
_pdV = de/+Vdp’
Cvp—::—l

woraus nach einfachen Umformungen schlief3lich folgt
Mﬂ + @ =
CmV P
Mit der Abkiirzung

C, , ,
LT =k (lies: kappa

,m
ergibt die Integration
kInV +In p =konstan

und schlief3lich

pV* = konstant (11)
Wegenc,, > Cy, mist « > 1. Die Graphen der Funktion (die »Adiabaten«)awden also impV-
Diagramm steiler als die Isothermen mit der Glenghp V = konstant.

Indem man in der obigen Gleichung mit Hilfe derg®lineinen Zustandsgleichung jeweils eine der
beiden Variablen durch ersetzt, erhalt man die Gleichungen

1-«

TV " =konstant und T pT = konstant (12) und (13)
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8.2 Adiabatische Expansion realer Gase

Die gedrosselte adiabatische Expansion realer ®@adsesie beim Versuch von JOULE und THOM-
SON vorgenommen wird, hat in Kilhimaschinen groBbrische Bedeutung gewonnen.

Die innere Energie eines realen Gases ist (sieth8)S.

1
U=ng,,T+ nz{v V]

Far den Druclp gilt nach der Van-der-WAALS-Gleichung

nR,T _n'a
V-nb V'

p:

Folglich ist seine Enthalpie

_ nRT _ ra
H=U+pV=ng, T+ I?I{V Vj [V b szv

woraus folgt:

dH =ng, , dT+dv+ " BeY gr- "RTV g B g T
V -nb (V-nb V- nb v

2
=(nt‘Vm+ andeT{ana_ naT\ngV
7 V-nb V (V- nb

und

H=[ne + MRV \aTs 2n’a_ R TV),,,
™V -nb VZ (V- nb?

Vernachlassigt man b gegenV und setzt nadherungsweisg n+ N Ry = €, m, SO erhalt man wegen
AH = 0 (siehe Seite 13) schliellich

aT=MRDT-23
c, .V

Die auftretende Veré&nderung der Gastemperatur I&i proportional zuAV (und damit auch
proportional zuAp); aulRerdem unterliegt sie zwei entgegengesetzkewiten Einflissen: Die
Anziehung der Molekile, die sich mausdrickt, bewirkt bei der Ausdehnung eine Abkiigjwa ja
gegen diese Anziehungskréafte Arbeit verrichtet wardhuss. Im Gegensatz dazu bewirkt die Ver-
minderung des effektiven Volumens durch das Eigkmen der Molekile (das sich durthaus-
driickt) eine Erwarmung. Und schliel3lich beeinfludist Temperatuil das Vorzeichen des Effekts.
Bei positivemAV ergibt sich eine Abklhlung, weriy, b T< 24, also

2a

Rnb
ist. Bei Luft tritt schon bei 0 °C eine deutlichéldihlung ein, wahrend Wasserstoff sich bei derselbe
Temperatur bei der Expansion erwarmt.

T <
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